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été trop radical, qu'ils veuillent bien considérer qu'il ne s'agissait pas de réparer un vieil habit en y rajustant des pièces. Il ne peut y avoir d'unité dans un ouvrage que si l'ensemble a été conçu par un seul esprit et réalisé suivant un plan unique.
J'ai conservé d'abord l'ordre historique des matières. Peutêtre pourrait-on, dès à présent, essayer d'édifier la chimie sous forme de science rationnelle, en la faisant reposer sur un certain nombre de principes, et en n'introduisant la description des diverses substances qu'à titre d'éclaircissement de ces lois générales. Ce qui m'a empêché de le faire, c'est d'abord le besoin de continuité historique; c'est ensuite que la variété des substances est trop grande, et la connaissance de leurs propriétés particulières trop importante pour que ce mode d'exposition soit actuellement approprié aux besoins de l'enseignement. J'ai donc pris le parti de conserver le cadre traditionnel fourni par l'ordre historique et naturel des éléments et de leurs combinaisons, et d'introduire dans ce cadre les lois générales de la chimie. Le problème a résoudre était d'ordre artistique; je ne pouvais introduire les lois générales simplement au hasard de l'occasion, il fallait les présenter suivant un ordre systématique qui permît de les comprendre et d'en apercevoir les rapports réciproques. Aussi nepuis-je considérer la solution que j'ai adoptée comme la seule solution possible de ce problème; je conçois même beaucoup d'autres moyens d'arriver au même résultat. Mais il m'a semblé qu'il valait la peine de montrer par un evemple que cette méthode d'exposition est applicable.
Un manuel dont le plan comporte de telles innovations s'adresse naturellement à deux catégories de lecteurs, celle des maîtres et celle des élèves. Il a par suite un double devoir à remplir, ce qui crée à l'auteur des difficultés toutes particulières. Dans les cas douteux, j'ai toujours fait passer en première ligne l'intérêt de l'étudiant. Aussi en suis-je arrivé à
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exposer les choses d'une façon plus explicite qu'il n'eût été nécessaire, si j'avais écrit exclusivement pour le maître. Ce dernier aura donc ;i lire beaucoup de choses qui lui paraîtront aller de soi; mais il en résultera du moins pour lui cet avantage qu'il trouvera ici déjà formée la matière de ses leçons; il lui suffira d'introduire les modifications conformes à ses idées personnelles, au lieu d'avoir à transformer le tout à Tusage de ses auditeurs.
A l'égard de l'élève, je me suis considéré comme obligé à suivre avec rigueur un plan vraiment systématique, de telle manière que pour comprendre chaque chose il n'ait besoin de connaître que ce qui précède, et non ce qui n'a pas encore été exposé. Je me suis fait partout une loi de ne jamais introduire de considérations générales sans avoir sous la main des etemples sensibles aux(|uels je pusse les appliquer. Je n'ai pas craint de revenir à plusieurs reprises sur une même question, quand il aurait fallu de trop longs développements pour la traiter complètement à l'endroit où elle se présentait pour la première fois. Cette manière de procéder fait perdre à l'ordre systématique un peu de sa rigueur, mais le débutant se familiarise mieux avec le sujet, et j'espère que l'avantage fera plus que compenser l'inconvénient.
Pour édifier l'enseignement rationnel de la chimie, j'ai trouvé commode de me servir d'un procédé qui, comme je l'ai su depuis, a été constamment employé par un professeur de tout premier ordre, le plus grand des chimistes récemment décédés, Robert Bunsen. Ce procédé consiste à donner, après avoir posé les notions chimiques fondamentales, mais avant de passer à la description méthodique des substances et de leurs transformations, une courte revue d'ensemble des faits chioiiques que l'expérience quotidienne rend familiers à tout le inonde. Il convient de placer cet exposé d'ensemble à l'endroit où l'on introduit la notion des éléments chimiques; on donne ainsi dès l'abord à cette notion un contenu sensible, et, en
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outre, on se prépare Tavantage de pouvoir renvoyer à cet exposé toutes les fois qu'on sera obligé, ce qui arrive si souvent, de citer des substances qui seront plus tard seulement étudiées d'une façon systématique.
J'ai développé avec un soin tout particulier la notion des ions. On ne réfléchit peut-être pas assez qu'il est possible et même nécessaire de l'introduire comme une notion purement chimique et non comme une notion électrique. Bien qu'elle dérive historiquement de considérations électriques, son importance en chimie tient avant tout à ce qu'elle exprime le fait chimique que les parties constitutives des sels ont des réactions indépendantes. C'est donc à ce point de vue que je l'ai exposée. Les faits de l'électrolyse et la loi de Faraday me servent seulement à élargir et à approfondir la notion déjà définie chimiquement. C'est ainsi qu'il faut procéder, je crois, pour introduire les idées relatives aux ions à un degré très élémentaire de l'enseignement chimique, sans exiger de l'étudiant des connaissances préalables trop étendues.
A ce propos, je ne puis me défendre de dire combien je suis convaincu qu'il y a lieu d'exiger des étudiants en chimie beaucoup plus d'efforts de réflexion personnelle, qu'on ne l'a fait jusqu'à présent. A mesure que la chimie passe de l'état de science descriptive à celui de science rationnelle, elle demande à ceux qui l'étudient plus de force de pensée et d'abstraction. A cet égard, elle se rapproche de plus en plus de la physique. Comme ce sont, en général, les mêmes étudiants qui étudient à la fois la physique et la chimie, on peut demander à l'étudiant en chimie la même activité intellectuelle qu'on lui suppose en physique. Je ne puis dissimuler que j'ai toujours vu avec une vive contrariété les livres élémentaires de chimie volontairement adaptés à un niveau intellectuel plus bas que les ouvrages physiques ou mathématiques destinés à la même période d'études. Si les jeunes physiciens sont portés à considérer la chimie comme une science de rang inférieur, c'est en grande partie à cette circonstance que cela tient.
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La chimie actuelle, si elle exige de rétudiant de plus grands efforts de raisonnement, l'aide, d'autre part, beaucoup à retenir les connaissances qu'il a à s'assimiler. En avançant de plus en plus dans l'interprétation scientifique des faits chimiques particuliers, elle permet de les fixer et de les appliquer bien plus aisément ; en même temps elle procure infiniment plus de satisfaction intellectuelle que l'ancienne chimie, essentiellement descriptive. En me fondant sur l'expérience de nombreuses années d'enseignement dans les laboratoires, je crois pouvoir affirmer qu'aux élèves portés tant soit peu à la réflexion personnelle, la chimie, exposée au point de vue moderne, apparaît à la fois plus facile et plus vivante.
Je voudrais encore faire remarquer que le présent manuel se propose d'être un manuel de chimie pure. Il ne touche aux sciences et aux arts voisins qu'à propos de questions d'ordre purement chimique. Cette remarque s'applique en premier lieu à la technologie chimique, et ensuite à la médecine, l'agronomie, l'économie politique, etc. Le besoin d'agrémenter d'additions étrangères les sujets proprement chimiques, comme s'ils étaien « trop arides » en eux-mêmes, ne m'est pas venu, et je ne puis le trouver raisonnable. Le sujet n'est aride que si on le restreint à une énumération de propriétés et à un recueil de procédés de préparation. Dès lors qu'on le traite d'une façon vraiment scientifique, à chaque composé chimique particulier se rattache une multitude de considérations générales et, par suite, intéressantes, et Ton est plutôt embarrassé par surabondance que par pénurie. A mesure qu'une étude devient plus scientifique, la nécessité de la restreindre à son propre domaine se fait sentir de plus en plus.
Cela ne signifie nullement que le futur chimiste ne doive pas acquérir des connaissances solides dans les ordres d'étude limitrophes de la chimie pure; tout au contraire. Mais ces connaissances seront plus solides si elles résultent d'un travail spécial, entrepris précisément pour les acquérir. Les allusions néces-
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sairement réservées et incomplètes auxquelles doit se borner un manuel chimique font, au contraire, courir à l'étudiant le danger de croire connaître les choses qu'il a entendu mentionner en passant, et de se considérer comme dispensé d'une étude plus approfondie.
11 y aurait encore beaucoup à dire pour expliquer et justifier toutes les différences que présente ce livre par rapport aux autres ouvrages du même genre. Mais il faut laisser au lecteur compétent le soin de découvrir ces innovations et de les apprécier. Dans l'intérêt de l'étudiant, j'ai toujours évité d'expliquer des idées personnelles en combattant les idées opposées. Il est possible et vraisemblable que les explications que j'ai données comme les plus satisfaisantes contiennent des erreurs, je suis tout prêt à l'admettre, mais je crois avoir le droit d'assurer que ces idées sont le fruit d'une réflexion sérieuse. J'ai, par exemple, refait les trois premiers chapitres quatre fois, et même cinq fois pour certaines parties, avant qu'ils aient reçu leur forme actuelle. Je prie donc le lecteur de vouloir bien supposer, dans les cas embarrassants, que je n'ai pas adopté, sans des raisons précises, les idées qu'il trouvera singulières. Cela ne m'empêche pas d'être tout disposé à reconnaître, si l'occasion s'en présente, la valeur de tout argument en faveur des idées opposées aux miennes.
Ce livre marque en un certain sens le terme d'une longue série d'efforts poursuivis avec passion dans le but d'introduire et de propager partout les nouveaux principes dont Willard Gibbs, Van t'Hoff et Arrhénius ont doté la chimie. Puisse-t-il rendre le service que j'en espère, amener des recrues à la troupe victorieuse de notre belle science, et contribuer à leur instruction.
Je ne puis terminer ces préliminaires sans mentionner avec reconnaissance le concours distingué que m'oni prêté MM. Bôttger, Bodenstein, Brauer, Luther et Wagner, en reli-
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sant mes épreuves et en me donnant leurs bons conseils sur mainte question de forme et de fond. J'ai à remercier particulièrement M. Brauer, qui m'a fourni plus de cent dessins faits spécialement pour cet ouvrage. On reconnaîtra sans peine que ce ne sont pas des schémas, et qu'ils ont été exécutés d'après des appareils réellement montés. Aussi tiennent-ils une place importante dans tous les passages du livre qui se rapportent à l'organisation des expériences.
W. OSTWALD
Leipzig, le 3i juillet 1900.
P.-S. — La présente traduction française a été primitivement rédigée d'après la première édition du texte original: mais on a pu y mettre à profit la plus grande partie des corrections introduites dans la seconde édition allemande. L'auteur a relu les épreuves de cette traduction, et a pu se convaincre que sa pensée y est rendue avec une grande précision et une justesse remarquable.
L'ouvrage a déjà été traduit en anglais, en russe et en japonais.
W. OsTWALD.
Février 1904.
DK
PRINGIPKS GÉNÉRAUX.
Phénomènes chimiques. — Les objets et les événements dont se compose le monde extérieur connu à l'homme constituent la matière des sciences de la nature. Il n'existe au fond qu'une seule science de la nature ; elle s'étend à l'ensemble du domaine ainsi défini. Mais le besoin d'embrasser plus facilement la totalité du savoir a conduit de bonne heure à créer des divisions secondaires, comprenant des phénomènes en rapport plus étroit les uns avec les autres, en d'autres termes, plus particulièrement semblables. La chimie est une de ces subdivisions.
Il est impossible de définir ici d'une manière précise le contenu de la chimie, et de marquer ses limites par rapport à des domaines voisins et différents : cela suppose des connaissances que le présent ouvrage a pour but d'exposer. Cependant, ce sera rendre service au débutant que de lui fournir un critérium qui lui permette de reconnaître la plupart des phénomènes chimiques, et lui indique en mémo temps dans quel sens il doit surtout diriger son attention.
Nous apercevons dans le monde extérieur des portions d'espace limitées qui se distinguent du milieu environnant, et nous appelons ces objets distincts des corps. Si nous fixons nos yeux sur un corps déterminé, nous constatons souvent qu'il éprouve un changement quelconque, que ses rapports avec nos organes et avec le milieu ambiant se modifient. Ces modifications peuvent être divisées en deux O. I
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grands groupes, distincts en gros, sinon en toute rigueur. Ou bien elles se rapportent seulement à un seul ou à un petit nombre des caractères et des propriétés du corps considéré; ou bien elles sont radicales, de telle sorte que le corps considéré s* évanouit et qu^à sa place apparaissent d^ autres corps doués de propriétés différentes.
Les phénomènes du premier genre appartiennent à la physique; ceux du second genre à la chimie.
Prenons comme exemple un corps déterminé, soit un morceau de soufre. Si nous le poussons, il change de place, il se meut et roule sur la table. Mais cela ne modifie aucune de ses autres propriétés : il conserve sa couleur jaune, sa forme, son poids, etc. Le mouvement est donc un }p\iénombne physique.
Nous pouvons placer ce morceau de soufre dans Teau chaude; il acquiert ainsi la propriété de provoquer sur la peau la sensation de chaleur; nous ne constatons aucun autre changement. Si nous frottons le soufre avec un morceau de drap, il acquiert la propriété d'attirer des objets légers, par exemple les petits bouts de papier : il est électrisé. Dans ce cas également on ne perçoit aucune autre modification de ses propriétés. On placera donc ces phénomènes, eux aussi, dans le domaine de la physique.
Mettons un morceau de soufre en contact avec un corps enflammé. Il s'allume et commence à brûler avec une flamme bleue. L'odeur bien connue du soufre qui brûle se fait sentir, et, au bout d'un certain temps, le soufre a disparu : il est consumé. Ce processus ne modifie pas seulement certaines propriétés spéciales du soufre : le soufre disparait tout à fait, nous ne le voyons plus du tout. II a donné naissance à quelque autre corps; c'est ce que nous concluons de l'odeur qui vient de se manifester, et qui n'existait pas auparavant. Cette fois le soufre a été le siège d'un phénomène chimique.
De semblables processus chimiques se présentent de toutes parts autour de nous. Ainsi, la combustion du pétrole cl de la stéarine dans les lampes et les bougies, celle de la houille dans les poêles, la transformation des aliments dans les organismes des animaux, les phénomènes de la germination et de la croissance des plantes, la rouille du fer, la fermentation du lait, la putréfaction des cadavres et des plantes mortes, et d'innombrables phénomènes du même genre sont d'ordre chimique; on le reconnaît à cette circonstance commune que des corps présents disparaissent et qu'il apparaît des corps nouveaux, doués de propriétés nouvelles. La science chimique a pour objet d'établir les lois de tous ces phénomènes.
Qoo^Q:
L'expérience. — Pour décrire les phénomènes simples dont nous venons de nous occuper, nous avons mis en œuvre des notions et des modes de pensée qui nous servent dans la vie de chaque jour cl qui sont pour nous d'un emploi courant. Mais, au point de vue scientifique, on ne peut se contenter des idées plus ou moins indéterminées et arbitraires qui dans la vie quotidienne s'associent à ces mots. Il y a lieu d'examiner le contenu de ces notions et d'en fixer le sens avec précision.
Ce qui, pour l'individu, est donné d'une manière immédiate, ce sont les états de son esprit, états sans cesse changeants. Nous apprenons vite à distinguer les événements en intérieurs et extérieurs; les uns dépendent de notre volonté, les autres n'en dépendent pas, du moins d'une manière immédiate. En raison de cette indépendance, nous admettons que les états de conscience de ce genre sont produits par des causes distinctes de notre personne, et nous appelons monde extérieur l'ensemble de ces causes.
Toutes nos représentations forment une série d'états et d'événements variés et distincts les uns des autres. Jamais un événement ne se produit deux fois d'une façon absolument identique.
Nous serions donc dans la vie comme un voyageur dans les ténèbres d'une contrée inconnue et sans chemins, si nous ne nous apercevions qu'un grand nombre d'événements, sans se répéter absolument, se reproduisent semblables à eux-mêmes dans une large mesure. Quand nous avons perçu un certain nombre de ces événements analogues entre eux, et qu'il s'en reproduit un, nous sommes capables de prévoir la suite de son cours avec quelque ^vraisemblance. Et si cet événement a une influence quelconque sur notre état personnel, nous pouvons prendre des mesures pour qu'il nous amène le plus de profit ou le moins de dommage possible.
La connaissance de ces événements qui se répètent en grande partie est ce qu'on appelle Y expérience. L'expérience consiste, d'une pari, en ce que nous savons dans quelles conditions des phénomènes déterminés se produisent; d'autre part, en ce que nous connaissons le cours des phénomènes, l'ordre de leurs parties successives.
Notions et lois naturelles. — L'acte de réunir de telles analogies et de les distinguer les unes des autres constitue le commencement non seulement de la science, mais même de la vie en général. L'animal qui cherche dans la forêt un refuge contre la pluie, ou contre l'adversaire qui le poursuit, agit de la sorte parce qu'en des cas analogues il s'est sauvé par des procédés analogues. De toutes ces rela-
Qoo^Q:
CIIAPITRU I.
lions, les plus générales ont trouvé leur expression dans le langage. Tout nom commun, chien ou pierre par exemple, exprime une longue série d'expériences concordantes, qui présentent des ressemblances déterminées et constantes. Aussi le mot soufre ne désigne pas une impression bien déterminée que j'aurais éprouvée à un moment précis et une seule fois, il exprime un ensemble d'impressions renouvelées dans lesquelles se sont fait chaque fois remarquer divers caractères constituant un groupe. L'ensemble des caractères concordants, avec exclusion des éléments non concordants, est ce qu'exprime le nom commun.
Ainsi, le mot soufre me fait penser à une matière jaune, solide, qu'on peat enflammer, qui devient fluide à température peu élevée, qui s'enfonce dans l'eau sans s'y dissoudre et s'électrise par frottement. 11 ne me fait pas penser à une forme ni à une grandeur déterminées; au contraire, je désigne de ce nom, quelle qu'en soit la grandeur, tout objet dans lequel je reconnais les propriétés en question. Pour former le mot soufre, on n'a pas pris en considération la totalité des propriétés d'un corps particulier présent aux sens ou à la mémoire. Il n'a pas été tenu compte de la grandeur, de la forme et de la provenance des corps particuliers auxquels je donne le nom de soufre, mais seulement des propriétés qui se retrouvent les mêmes dans tous ces corps, indépendamment de leurs particularités.
Laisser de côté les caractères spéciaux des phénomènes qui, à d'autres égards, sont semblables, c'est faire une abstraction; et le résultat de l'abstraction, qui dans les cas simples se condense en un mot, est ce qu'on appelle un concept.
Un seul et même phénomène peut évidemment être rangé sous des concepts très difi<érents selon les analogies que l'on considère. L'extension d'un concept, autrement dit le nombre des phénomènes particuliers qu'on lui peut subsumer, est d'autant plus grand que le nombre des analogies qu'il exprime est plus petit. A l'un des extrêmes se trouvent les noms propres qui désignent des individus, c'est-àdire des êtres qui ont pour caractère de n'exister qu'une fois. Ici l'on est en présence de la plus grande diversité, et la généralisation porte seulement sur ce que l'objet, pendant un certain temps, celui de son existence, conserve essentiellement les mêmes propriétés.
A l'autre extrême se trouvent les notions générales comme chose ou objet, qui n'expriment pas d'autre caractère que la propriété de se distinguer des autres choses.
Constituer des notions adéquates est le but principal des sciences. Une notion adéquate est une notion qui embrasse un nombre de phé-
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nomènes particuliers aussi grand que possible, en donnant sur chacun d'eux le plus de renseignements précis possible. Le contenu des notions a pour expression les lois naturelles»
L'espace et le temps. — Une des premières connaissances que nous acquérions est celle de ralternance du jour et de la nuit. Cette alternance de la clarté et de Tobscurité, qui se reproduit régulièrement dans le milieu où nous vivons, a amené Thomme à une notion fondamentale, celle du temps. Étant absolument indépendante de notre volonté, elle nous sert de mesure objective pour les phénomènes, et nous rapportons les événements aux signes et aux points de repère que nous fournit la succession alternée des jours et des nuits.
Cette mesure se trouvant trop grande pour beaucoup de phénomènes, on r.a divisée en parties plus petites. Le j^ de la période diurne sert d'unité sous le nom d'Aewre, pour les besoins de la vie pratique. Pour les besoins scientifiques on emploie comme unité, sous le nom de seconde^ le j^ de l'heure, autrement dit le -gëTôô ^^ ^^ période diurne totale.
D'autre part, l'expérience nous montre qu'une multiplicité innom-\ brable de choses diverses peut exister à la fois dans le même temps, f* Cette pluralité a donné lieu au concept à^espace. On entend par espace le milieu commun et homogène qui sert à ranger et à voir d'un seul coup les choses simultanément données.
La multiplicité qu'on appelle espace est triple et présente les trois dimensions : longueur, largeur et hauteur; les mesures spatiales ont lieu suivant une dimension (lignes ou longueurs), ou suivant deux (surfaces), ou enfin suivant trois (volumes).
On emploie comme unité de longueur la longueur d'une règle de platine qui est conservée à Paris. Elle mesure à peu près le 40000000 du méridien terrestre, et primitivement elle était censée le mesurer exactement. Mais, comme on est eji état de comparer deux étalons de cette longueur avec bien plus de précision que n'en comporte l'éyaluation du rapport de l'un d'entre eux au méridien terrestre, on a, avec raison, abandonné ce point de vue, établi un grand nombre d'étalons semblables, et comparé soigneusement ces étalons avec l'étalon primitif.
On conserve ces étalons en différents lieux de la terre, de sorte que si par quelque hasard l'un d'entre eux était anéanti, l'unité ne serait pas perdue pour cela.
Cette unité s'appelle mè/re; elle vaut un peu plus que la moitié
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de la hauteur d'un homme adulte de taille moyenne. Pour l'usage scientifique on divise le mètre en centièmes, qui sont dénommés centimètres et s'écrivent en abrégé cm. Les subdivisions en décimètres (lo pour 1 mètre) et millimètres (looo pour i mètre) ne sont pas en usage dans la science. Quand les grandeurs à exprimer sont beaucoup plus grandes ou plus petites que le centimètre, on les écrit sous la forme m x lo"*^"*. Les exposants le plus souvent utilisés sont -}- 5 et — 4- La longueur de looooo*^™, autrement dit lo**", est ce qu'on appelle un kilomètre, La longueur de lo"**^*" s'appelle un micron; elle vaut un millième de millimètre et elle est à la limite des longueurs qu'on peut distinguer au microscope. On la désigne encore par le caractère grec [jl.
Les unités de surface et de volume se déduisent de l'unité de longueur : on prend pour unité de surface un carré de i*^"* de coté, pour unité de volume un cube de i*^" d'arête. î^a première s'appelle ce/itimètre carré (en abrégé cm^), la seconde s'appelle ce/i^imé^re cube (en abrégé cm'). Dans les usages purement scientifiques on se tient strictement à ces unités; pour les besoins de la vie quotidienne, et même dans les recherches scientifiques, on se sert souvent du litre (en abrégé 1) comme unité de volume ; le litre contient looo*^"* et est égal à un cube de lo*^"* d'arête (*).
Corps et matières. — On reconnaît facilement que dans le monde extérieur certains objets ont une délimitation, une forme déterminée : ils se distinguent par leurs propriétés du milieu environnant. Nous appelons ces objets des corps ; chaque corps est caractérisé par les propriétés grâce auxquelles on peut le distinguer de son milieu.
Représentons-nous un grand nombre de corps différents placés les uns à côté des autres, prêts à être comparés ; nous pouvons étudier leurs rapports à différents points de vue. On peut les considérer suivant leur grandeur et leur forme, et les classer d'après ces propriétés spéciales. Mais on peut aussi faire abstraction de ces propriétés et prendre en considération les autres caractères.
Quand on fait abstraction de la grandeur et de la forme, et qujon
(*) La déduction des unités de surface et de volume à Taide du carré et du cube n'est nullement un procédé unique ou nécessaire. On pourrait, par exemple, prendre pour unités le triangle et le tétraèdre d'un centimètre de côté, ou le cercle et la sphère d'un centimètre de rayon ou de diamètre. Mais le choix du carré et du cube est le plus pratique, parce que ce sont ces mesures qui permettent le plus aisément d'évaluer la valeur des surfaces et volumes à l'aide de grandeurs linéaires déjà connues.
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range les corps en mettant dans la même catégorie ceux qui se ressemblent par leurs autres propriétés, on appelle les corps du nom de matières. La lime, le couteau, le foret et les divers autres objets d'un établi sont autant de corps distincts. Mais si on laisse de côté leur forme, et qu'on les considère au point de vue de leurs propriétés indépendantes de la forme, on les trouvera semblables, car ils sont tous faits du même produit dur, lourd et résistant que Ton appelle acier. L'acier est la matière dont sont faits les corps en question.
De même, tout le monde donnera le nom de soufre à ces fragments jaunes, friables, brûlant avec une flamme bleu pâle, dont nous avons parlé, qu'ils soient grands ou petits, de forme régulière ou irrégulière. Le mot soufre est le nom d'une matière.
Le fait que la langue possède un assez grand nombre de noms désignant des matières différentes répond à une expérience générale, à une loi de la nature. Comme les animaux et les plantes, les divers corps inanimés se classent en espèces déterminées, dont chacune comprend un très grand nombre d'êtres particuliers, d'individus de propriétés concordantes. Pour les animaux et les plantes, le nombre des espèces est, comme on le sait, très grand, mais incomparablement plus petit que celui des individus. De même, le nombre des matières à propriétés distinctes est très grand, mais plus petit sans comparaison que celui des corps particuliers.
Le même fait d'expérience peut encore être exprimé de la façon suivante : les corps ne présentent pas toutes les combinaisons de propriétés imaginables, mais seulement certaines combinaisons déterminées. Chaque combinaison de propriétés réalisée dans la nature définit une matière déterminée; et ce fait que les corps existants peuvent être ainsi rangés en classes ou espèces, exprime une loi naturelle importante, la loi fondamentale de la chimie. Connaître les diverses matières dans leurs propriétés et leurs rapports réciproques, tel esl Fobjet de la chimie en tant que science.
Les propriétés. — Ce que nous avons appelé propriétés d'une matière déterminée peut comprendre des éléments très divers. Puisque le concept de matière ne tient pas compte des différences de quantité et de forme, la quantité et la forme ne peuvent être considérées comme des propriétés de la matière ; ce sont des propriétés qui appartiennent à un corps déterminé (* ), mais non à une matière,
( ' ) L'emploi malheureusement très répandu d'expressions peu rigoureuses fait que, dans beaucoup de traités et d'ouvrages scientifiques, les deux notions de corps
Comme propriétés qui au contraire appartiennent à une matière, il y a la couleur, la densité, Tindice de réfraction, la conductibilité électrique et beaucoup d'autres. Ces propriétés se rencontrent toujours dans une matière déterminée sous un mode et a\ec une valeur déterminés; nous les appellerons à l'avenir /7ro/?r/^^e5 tout court.
A côté d'elles il est encore d'autres particularités que peut présenter un corps donné, fait de la matière considérée; ce sont par exemple la température, la charge électrique, la pression, Téclairement, etc. Nous appellerons ces particularités non pas propriétés, mais états de la matière. Elles se distinguent des propriétés au sens strict en ce qu'elles peuvent être arbitrairement introduites ou luodiliées dans le corps donné sans que la matière devienne autre; les propriétés au contraire restent présentes tant que la matière subsiste.
Les propriétés optiques d'une matière, savoir sa couleur et son éclat, c'est-à-dire la façon dont elle renvoie la lumière, sont accessibles à l'observation immédiate. Je vois au premier coup d'oeil que mon morceau de soufre est jaune et qu'il renvoie modérément la lumière qui frappe sa surface.
Au contraire, le fait que la densité du soufre est plus grande que celle de l'eau m'apparait seulement quand je mets le morceau de soufre dans l'eau et que j'observe s'il Hotte ou s'il s'enfonce; de ce qu'il s'enfonce, je conclus que le soufre est plus dense. Dans quelle proportion est-il plus dense? C'est ce que j'apprends seulement par une expérience de mesure.
Il en est de même des autres propriétés du soufre : pour les déterminer il faut toujours instituer une expérience. C'est-à-dire qu'il faut placer la matière dans certaines conditions, différentes des conditions habituelles, et déterminer la façon dont elle s'y comporte. J'apprends par exemple que le soufre ne conduit pas l'électricité en louchant avec un morceau de soufre un électroscope chargé, et en constatant que les feuilles d'or ne retombent pas; ou bien je relie une pile avec une sonnette électrique en intercalant un morceau de soufre dans ce circuit, et je constate que la sonnerie ne retentit pas. J'apprends de plus qu'à une température peu élevée le soufre fond
(ît de matière ne se trouvent pas aettement distinguées; on les confond au contraire si bien qu'on emploie souvent le mot corps là où l'on voudrait dire matière,On trouve très souvent des expressions comme: le soufre est un corps jaune et friable, etc., alors qu'il faudrait le mot matière. Dans le présent traité la distinction entre les deux notions sera maintenue avec rigueur, et il est à souhaiter que, d'une façon générale, la langue scientifique devienne plus fixe à cet égard.
PRINCIPES GKNKR AUX. 9
(c'esl-à-dire qu'il passe à l'état liquide), en faisant chauffer dans un lube à essai un morceau de soufre.
Cette dernière expérience, celle de la fusion du soufre, nous sert de transition pour arriver k une autre série de propriétés, qui ont ceci de caractéristique que par elles la constitution même de la malière se modifie, ce qui n'arrivait pas dans les premières expériences.
La faculté qu'a le soufre de s'enflammer, quand il est chauffé au contact de l'air, est une propriété de ce genre. Mélangeons un peu de soufre avec du fer pulvérisé; mettons le mélange dans une éprouvette, c'est-à-dire un petit lube de verre à paroi mince, fermé en bas, et chauffons; brusquement il se reproduit une flamme; après refroidissement, le soufre, ainsi d'ailleurs que le fer, a disparu, et à sa place s'est formée une matière noire, douée de propriétés toutes différentes.
Ces phénomènes, dans lesquels certaines matières disparaissent et d'autres apparaissent, sont ceux que nous avons déjà distingués, sous le nom de chimiques, des phénomènes physiques au cours des- <|uels les matières subsistent. Nous distinguerons donc les propriétés d'une matière donnée en physiques et chimiques. Les premières s'observent quand la matière reste invariable ; les dernières se manifestant quand des matières se transforment en d'autres matières.
On demande souvent si des phénomènes comme la fusion par échauffement, ou la dissolution dans un liquide approprié, doivent être considérés comme chimiques ou comme physiques. Rien d'essentiel ne dépend de la solution qu'on donne à ce problème; manifestement, il n'a d'importance qu'au point de vue de la classification théorique, toujours plus ou moins arbitraire. Aussi est-il inutile de discuter à ce sujet. Si nous nous tenons à la définition donnée plus haut, nous reconnaîtrons que le soufre, avec ses propriétés, disparaît en effet quand, par la chaleur ou l'action d'un dissolvant, nous le faisons passer à l'état fluide, et que, par conséquent, il subit une transformation chimique.
Comme il est très facile de faire revenir le soufre à son état solide avec toutes les propriétés correspondantes (soit par refroidissement, soit par évaporation du dissolvant), beaucoup de savants ont considéré ces modifications comme physiques. Mais, d'une manière générale, quand une matière a été chimiquement transformée, il est également possible de la faire revenir de son état nouveau à l'état primitif, par des méthodes qui, à vrai dire, sont souvent compliquées. Il vaudra donc mieux en somme ranger les modifications en question parmi les phénomènes chimiques.
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Matières homogènes et mélanges. — Dans la vie courante on se sert, pour caractériser une matière, de ses propriétés immédiatement sensibles, qui ne permettent d'apprécier que les différences grossières.
Au contraire, la chimie a le devoir de déterminer avec la plus grande précision pos^sible toutes les propriétés qui peuvent servir à caractériser une matière; mais une telle détermination n'est possible que si chaque partie de la matière présente exactement les mêmes propriétés que n'importe quelle autre partie. Si nous considérons par exemple un morceau de granit, nous nous apercevons aisément que cette roche se compose de parties douées de propriétés dissemblables. A côté de grains blancs et très durs il s'en trouve d'autres moins durs et de couleur rougeâtre; entre les deux il y a de plus des feuillets brillants cl de couleur plutôt blanche. En déterminant les propriétés d'un corps de ce genre, on obtiendrait des résultats différents selon le fragment que l'on soumettrait aux recherches.
Nous ne considérerons donc pas le granit comme une matière au sens chimique de ce terme ; c'est au contraire un mélange de diçerses matières. Un caractère indispensable de toute matière au sens chimique du mot sera qu'elle présente les mêmes propriétés dans toutes ' ses parties séparables. De telles matières à parties semblables portent le nom à^ homogènes, et la chimie est par conséquent la science des matières homogènes. Si simple que paraisse cette notion, il a fallu une longue période, qui compte des centaines d'années, pour qu'elle ' pût se constituer et qu'elle prît une clarté suffisante; et l'on peut dire ^ Ique l'histoire ancienne de la chimie en tant que science, est l'hisitoire des efforts accomplis pour dégager et établir cette idée. L'obstacle essentiel au progrès était qu'on ne distinguait pas suffisamjment les mélanges des matières homogènes, et que, par suite, on passait à côté des lois qui s'appliquent à ces matières, mais non aux I mélanges.
Degré de rigueur de la loi des propriétés. — Le fait que le soufre est plus dense que l'eau et le fait qu'il fond si on le chauffe modérément deviennent bien plus précis quand on peut dire de combien la densité du soufre est plus grande que celle de l'eau, et à quelle température a lieu la fusion du soufre.
D'une manière analogue beaucoup d'autres propriétés des matières homogènes, notamment des propriétés physiques, peuvent être exprimées par des mesures. Il y a lieu de se demander quels rapports on
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trouve entre des échantillons distincts d'une même matière en soumettant leurs propriétés à la mesure.
On pourrait penser qu'il existe entre eux une simple analogie, comme cela a lieu pour les espèces animales ou végétales. Les différents représentants d'une espèce, par exemple de celle de la souris, sont analogues en grandeur, en pelage, en couleur, en forme, etc., mais ils ne sont pas parfaitement concordants; au contraire, ils se distinguent les uns des autres, quant à leurs propriétés, entre de certaines limites. On pourrait supposer que de même les propriétés de divers échantillons d'une certaine matière présentent des valeurs voisines, mais que ces valeurs ne sont pas absolument déterminées, qu'elles oscillent entre de certaines limites.
Les innombrables recherches entreprises à ce sujet ont montré que la formule qui exprime les propriétés d'une matière est valable non d'une façon approchée, mais en toute rigueur; et qu'ainsi tes propriétés mesurables de divers échantillons de la même matière concordent d^une manière non pas approximative, mais exacte. Il faut faire remarquer tout de suite qu'on ne peut attribuera cette loi une \2\e\iv absolue. L'absolu ne peut être objet d'expérience, et, d'une manière générale, il n'est pas légitime d'employer le mot absolu au sujet d'aucune relation expérimentale. Le vrai sens de la formule est que les expériences exécutées jusqu'à présent n'ont pas manifesté d'écarts qui soient en dehors des limites des fautes d'observation possibles. Car une mesure quelconque n'est pas précise au delà d'une certaine limite, et toutes les conclusions qu'on peut tirer des mesures ne sont valables que jusqu'à cette limite. Ainsi l'on ne peut mesurer la densité du soufre qu'avec une précision limitée, et quand on l'a trouvée égale pour différents morceaux de soufre, l'égalité n'est certaine que jusqu'à cette limite. Le sens de cette formule : les propriétés de tout échantillon dUine même matière sont identiques, est seulement que, jusqu'aux limites d'erreur atteintes, il n'a pas été constaté de divergences de propriétés.
Il convient d'exprimer le degré de précision avec lequel est connue une quantité en fractions de cette quantité, et non en nombres absolus. Si dans la mesure d'une ligne l'erreur possible est de o*^", i , cela représente une précision grande ou faible, selon que la ligne est longue ou courte. Si l'on mesure une longueur de 20" à o*^"*, i près, la mesure est très précise, car l'erreur s'élève à âôïïïïô' ^" plus, de la vdeur totale. Au contraire, si avec la même limite d'erreur on mesure une ligne de 3*=", la mesure est peu précise, car l'erreur peut s'élever au -^ de la valeur mesurée.
Matières pures et solutions. — On pourrait faire à la loi qui vient d'être énoncée l'objection suivante : la matière qu'on désigne sous le nom d'ecrw, par exemple, a bien d'ordinaire, en gros et au total, les mêmes propriétés; cependant ses différentes espèces : eau de source, de pluie, de rivière, de mer, présentent des différences de propriétés manifestes. En réalité, ces différences ne doivent pas être attribuées à l'eau elle-même, mais à d'autres matières qui se sont ajoutées à l'eau et proviennent du milieu où elle se trouve. In procédé simple permet de séparer l'eau de ces éléments additionnels. Si en chauffant ces différentes espèces d'eau, on les transforme en vapeur et que par refroidissement on ramène cette vapeur à l'état d'eau liquide, on obtient dans tous les cas de l'eau pure à propriétés pleinement concordantes. Quant aux « impuretés », elles demeurent dans les récipients d'où l'on a fait évaporer l'eau.
Toutes les autres matières dont s'occupe la chimie se comportent d'une façon analogue. Par un traitement convenable, qui varie selon la nature de la matière, on arrive à les débarrasser des éléments étrangers, et alors elles présentent, quelle que soit leur provenance, drs propriétés parfaitement semblables.
Entre le cas cité plus haut des mélanges mécaniques, comme le granit, et celui de l'eau impure, il existe une différence importante. En ce qui concerne le granit, les éléments du mélange peuvent être distingués à l'œil nu; dans d'autres mélanges qui paraissent homogènes à l'œil non muni d'instruments, on distingue au microscope les parties constituantes. Au contraire, dans l'eau impure, telle que par exemple l'eau de nier quand elle est propre, il est impossible d'apercevoir l'impureté; le microscope le plus fort ne nous fait voir ici que de l'eau transparente, et il n'est pas de moyen qui nous permette d'apercevoir des parties distinctes. L'eau de mer est donc une matière homogène; ce n'est cependant pas une matière une au sens chimique du mot. Car, par le procédé simple cité plus haut de l'évaporation, on divise l'eau de mer en eau pure et en sel. Cette eau a exactement les mêmes propriétés que n'importe quelle autre eau pure.
I Aux matières qui paraissent homogènes, mais qui ne sont pas unes ou pures au sens que nous venons d'expliquer, on donne le nom de
I solutions. Elles se distinguent des matières pures avant tout en ce (pie Jeurs propriétés, tout en restant très analogues d'un cas à un autre, présententcependantdesdifférences mesurables. Ces différences peuvent prendre toutes les valeurs possibles entre certaines limites, et par là les solutions peuvent être distinguées des matières unes. On
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peut préparer les solutions en mélangeant aux matières pures d'autres matières dans des proportions arbitraires (entre certaines limites), et leurs propriétés changent d'une façon continue avec les proportions du mélange.
D'autres différences apparaîtront quand nous expliquerons les lois auxquelles sont soumises les matières unes, ou matières au sens chimique du mot.
Combien faut-il de propriétés pour caractériser une matière? — Comme le nombre des propriétés distinctes appartenant à une matière donnée est très grand, et comme, d'autre part, deux choses ne sont de même matière qu'à la condition de concorder complètement dans toutes leurs propriétés, ilsemblerait impossible d'établir si deux corps sont de la même matière. Cependant d'habitude les chimistes reconnaissent les matières d'un façon sûre par l'épreuve d'un petit nombre de propriétés.
La loi fondamentale de la chimie, qui a été énoncée plus haut (p. 7), permet de résoudre cette difficulté. Dans son application à la question présente cette loi peut s'énoncer ainsi : Quand deux 1 matières sont parfaitement concordantes dans quelques-unes de L leurs propriétés, elles concordent aussi par rapport à toutes les \ autres, -^ <
Cette loi, comme toutes les lois de la nature, ne fait que résumer des faits d'observation. Elle n'ordonne pas que les choses se passent d'une certaine façon, elle expose seulement comment les choses se passent. Aussi le terme de loi, emprunté à la langue juridique, n'exprime-t-il pas d'une manière tout à fait juste les relations régulières qu'on observe dans les phénomènes naturels; et pour l'employer sans inconvénient, il faut s'être rendu compte une fois pour toutes de la différence que nous venons de signaler entre une loi naturelle et une loi juridique.
L'induction. — L'ensemble des cas particuliers qui rentrent dans une loi naturelle se divise évidemment en deux parties : une petite, celle des cas vérifiés, et une très grande, dans laquelle rentrent les cas qui n'ont pas été soumis à la vérification. On ne peut entreprendre, en effet, de vérifier une loi d'une manière générale dans tous les cas auxquels elle s'applique; le travail serait trop grand.
Pratiquement, le besoin d'une semblable vérification totale ne se fait pas sentir : car, du fait que la loi s'est montrée exacte dans tous les cas soumis à l'observation, on peut conclure avec un haut degré de vraisemblance qu'elle se vérifiera également dans tous les cas à
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venir. La vraisemblance est d'autant plus grande qu'un plus grand nombre de cas ont été examinés, et que ces cas choisis pour la vérification étaient plus indépendants les uns des autres.
Quand il existe un certain degré de probabilité en faveur de la généralité d'une relation, on considère cette relation comme une loi naturelle. Une semblable loi, établie comme nous venons de le dire, ne peut présenter un caractère de nécessité; et il est toujours possible qu'après un grand nombre de cas qui la confirment on en trouve d'autres qui ne se concilient pas avec elle. Nous expliquerons plus tard comment il faut procéder en présence de cas de ce genre. Dès à présent qu'il soit entendu que toutes les lois naturelles sont des conclusions probables tirées de l'expérience.
De telles conclusions sont des inductions, et l'acte par lequel on les établit se nomme l* induction. L'ensemble des sciences de la nature est fait d'inductions de ce genre.
On a parfois senti le besoin d'établir les lois naturelles sur un fondement plus indubitable que le raisonnement par analogie sur des faits expérimentaux, qui ne fournit pas de garanties contre la possibilité de cas contraires à la loi. Cependant ce terrain est encore le plus sûr que l'on puisse trouver, car le recours perpétuel à Texpérience protège le savant contre le danger de mettre à la place des faits des êtres d'imagination qui peuvent être en eux-mêmes rigoureusement cohérents, mais qui risquent de différer des choses réelles. Les sciences de la nature ont pour tache d'établir non les relations possibles, mais les relations réelles, et elles ne peuvent remplir cette tâche que par un contact immédiat et ininterrompu avec l'expérience.
Caractères distinctifs des matières. — Les différentes sortes de propriétés qu'on peut mesurer ou observer dans une matière sont en très grand nombre et deviennent de plus en plus nombreuses à mesure des progrès de la science. Quoique la chimie doive étudier toutes les propriétés qui peuvent être constatées dans une matière quelconque, il existe naturellement entre les propriétés des différences d'intérêt et d'importance. En particulier pour introduire l'étudiant dans la science, il est indispensable de limiter l'objet de l'étude.
Nous ne considérerons donc en détail qu'un petit nombre de propriétés, juste autant qu'il en faut pour caractériser d'une manière suffisante les diverses matières, et faire comprendre les rapports qu'elles ont entre elles.
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La couleur. — La plus manifeste et la plus facile à observer des propriétés d'une matière est sa couleur. Aussi la couleur constiluet-elle un caractère important, qui figure dans toute description.
La couleur d'un corps résulte de ce que la lumière blanche qui tombe sur lui, et dans laquelle nous Fobservons, en partie est absorbée et en partie le traverse. L'absorption a lieu surtout pour des rayons d'une certaine longueur d'onde, autrement dit d'une certaine couleur, et la lumière qui a traversé est par suite appauvrie en rayons de ce genre. La couleur qui se produit quand on retranche de la lumière blanche certaines radiations s'appelle couleur complémentaire de ces radiations, et les couleurs se correspondent de la
façon suivante :
Rouge Vert,
Orangé Bleu,
Jaune Violet.
Quand une de ces six couleurs est absorbée, la couleur complémentaire qui lui fait face dans le tableau ci-dessus apparaît. La relation est réciproque : si une matière absorbe la lumière bleue, elle paraît de couleur orangée; si elle absorbe la lumière orangée, elle paraît bleue.
Les couleurs citées ne représentent que les grandes subdivisions; en réalité, il existe une multitude indéterminée de couleurs deux à deux complémentaires.
La quantité de lumière absorbée croissant avec l'épaisseur de la couche traversée par les rayons lumineux, l'intensité de la couleur qu'une matière présente dépend des conditions suivant lesquelles elle est pénétrée par la lumière. Elle paraît d'autant plus faiblement colorée qu'elle est en couches plus minces.
Il est facile de rendre ce phénomène manifeste, en mettant un fluide coloré dans un récipient de verre en forme de coin (Jig- 1).
Si l'on place ce récipient à la lumière, on constate que l'intensité de la couleur croît avec l'épaisseur de la couche; de plus, dans un grand nomblie de cas, la couleur change de caractère avec l'épaisseur.
Une mince couche d'une solution d'alun de chrome paraît verte; une couche épaisse que l'on fait traverser par de la lumière blanche paraît rouge. •
L'épaisseur d'une couche de liquide ou de gaz est déterminée par la forme des récipients; dans les corps soUdes,\\x contraire, l'épais-
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seur dépend de la grandeur des fragments de matière. La lumière pénètre dans le corps, puis, après avoir été réfléchie sur une surface plus reculée, sort du corps suivant une direction difl'érente de la direction d'entrée. Si l'on considère un certain nombre de fragments . placés les uns par-dessus les autres, leur couleur totale correspondra à peu près à la coloration que prend la lumière en passant à travers une I lame dont l'épaisseur est égale au double du diamètre d'un fragment.
De là vient que les matières colorées qui laissent passer la lumière paraissent d'autant plus claires qu'elles sont divisées en plus petits fi-agments; et il faut tenir compte de ce fait quand on a à définir la couleur d'une matière.
Un cristal de sulfate de cuivre est de couleur bleu sombre; en le pulvérisant dans un mortier on le rend d'autant plus clair que la |K)udre est plus fine. Les cristaui^ rouges du bichromate de potassium deviennent jaunes par pulvérisation.
A part la lumière qui vient de l'intérieur des corps, modifiée par une absorption partielle, l'œil perçoit encore la lumière directement réfléchie par les surfaces extérieures. Celte part de la lumière totale est plus ou moins grande selon les matières; elle est faible dans les corps transparents et très considérable chez les métaux. C'est d'elle (|ue dépend V éclat. Elle n'a pas grande importance au point de vue chimique, si ce n'est qu'on s'en sert, comme d'une propriété très frappante, pour caractériser les métaux qui réfléchissent très fortement la lumière.
Les modes de la matière. — Une autre propriété très importante des matières est la façon dont elles occupent l'espace. On divise les corps en gazeux, liquides et solides, et les difl*érences auxquelles ces termes correspondent sont désignées sous le nom d^états moléculaires. Cette expression, quoique très répandue, n'est guère appropriée, car elle présente deux défauts. Le premier, qui est le moins important, réside dans sa longueur. Le second, et le plus grave, c'est qu'elle suppose admise une conception de la constitution des ( orps qui n'est pas un résultat de l'expérience, mais une simple hypothèse. Cette hypothèse consiste à croire que les corps sont composés d'éléments très petits, nommés molécules, et que du mode d'assemblage ou « agrégation » dépendent les propriétés des diflerents états : solide, liquide et gazeux.
Que la probabilité en faveur de cette hypothèse soit grande ou petite, il est en tout cas inutile d'introduire dans l'exposé des faits d'expérience un élément aussi incertain. La science peut prendre n'im-
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porte quelle position par rapport à cette hypothèse ; les propriétés expérimentales des corps solides, liquides et gazeux resteront les mêmes, qu'elle soit vraie ou qu'elle soit fausse.
Pour cette raison, on emploiera dans ce livre une autre dénomination, indépendante de toute supposition. On appellera les trois états les modes de la matière. Le mot mode désigne donc la même chose que l'expression état moléculaire {on état d'agrégation), et la brièveté relative du terme nouveau constitue un avantage appréciable. Les trois modes se rapportent aux différentes façons dont les corps occupent l'espace. Un corps solide a une forme déterminée, et, par suite, il a aussi un volume déterminé.
Un corps liquide n'a pas de forme déterminée, mais il a un volume déterminé. 11 ne remplit le récipient qui le contient que dans la mesure de ce volume. Sous l'action de la pesanteur, la surface des liquides, sauf au voisinage de parois solides, prend approximativement la forme d'un plan horizontal.
Les gaz n'ont ni forme ni volume propre. Ils remplissent intégralement tout récipient qui leur est offert.
Toutes ces relations sont soumises à d'autres lois spéciales qui seront expliquées en leur lieu et place.
Il est ordinairement facile de déterminer, à l'aide des caractères qui viennent d'être exposés, si un corps est solide, liquide ou gazeux. Si un corps, étant posé sur une surface plane, conserve sa forme, c'est un solide; s'il se répand sur cette surface en formant en haut une surface de niveau, c'est un liquide; si, en aucun sens, il ne présente de limite propre, c'est un gaz. Il existe entre ces trois modes des états de transition qui rendent la détermination quelquefois difficile, mais ces états ne se présentent pas d'une manière fréquente, de sorte que, pour le moment, on peut se dispenser de les considérer de plus près. Un corps ne conserve pas dans toutes les circonstances Tétai qu'il présente à un moment donné. En particulier, le mode dépend de la température. A ce sujet, il existe une loi générale : c'est que la température s'élevant, un corps solide peut devenir liquide ou gazeux, et un corps liquide peut devenir gazeux, mais que les transformations n'ont jamais lieu en sens inverse. L'abaissement de la température, au contraire, fait que des corps gazeux donnent des liquides ou des solides, et que les liquides donnent des solides.
L'ordre de transformation est invariable dans le sens qui vient d'être indiqué, mais l'état liquide n'est pas un intermédiaire indispensable entre l'état gazeux et l'état solide. Au contraire, il n'est pas rare que des solides, par élévation de température, passent dlrecte-
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ment à Fétat gazeux, et que des gaz, par refroidissement, deviennent directement solides. Les lois auxquelles sont soumises ces transformations seront expliquées dans la suite.
Résumé. — Nous avons achevé de développer la notion de matière. Ce mot désigne les classes dans lesquelles on peut répartir les corps inanimés d'après leurs propriétés. L'expérience nous apprend qu'il est possible de classer les corps, qu'ils soient naturels ou artificiels, de telle façon que tous les corps particuliers appartenant à une classe présentent les mêmes propriétés. Par propriétés, on entend ici seulement celles qui ne peuvent être données et reprises aux corps à volonté, mais qui, au contraire, leur sont constamment attachées et essentielles. L'expérience montre de plus que différents corps appartenant à la même classe, c'est-à-dire formés de la même matière, concordent dans leurs propriétés d'une manière non seulement approchée, mais exacte, si bien que, quand la mesure d'une propriété a été prise sur un échantillon d'une matière, on peut s'attendre à retrouver la même valeur sur tous les autres échantillons de cette matière.
[" Cette loi naturelle^ que les corps peui^ent être rangés en classes à propriétés essentielles entièrement identiques, est la loi fondamentale de la chimie.
Pour qu'un corps soit soumis à cette loi, il faut qu'il soit homogène,^ c'est-à-dire qu'il ne soit pas un assemblage mécanique de matières distinctes placées les unes à côté des autres. Dans le cas d'tin corps non homogène, la loi est valable non pour le mélange, mais pour les matières particulières dont le mélange est composé.
D'autre part, il y a des corps qui, visiblement, n'obéissent pas à cette loi, quoiqu'on ne puisse les reconnaître pour des réunions mécaniques de matières distinctes. Ces corps peuvent, par des procédés simples, être décomposés en matières manifestement soumises à la loi \^ fondamentale. Ils portent le nom de solutions. Les solutions se distinguent des matières pures en ce qu'elles peuvent être composées de deux ou de plusieurs /?ar//e5, suivant des proportions variables entre de certaines limites, et en ce que leurs propriétés se modifient d'une manière continue avec la composition.
En vertu de la loi fondamentale, les propriétés essentielles de divers échantillons d'une même matière concordent parfaitement et sont distinctes des propriétés des autres matières. Pour déterminer si deux corps sont faits de la même matière, il suffit donc en général d'établir la concordance sur un petit nombre de propriétés.
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Variations de poids dans les phénomènes chimiques. — Si, parmi les innombrables phénomènes chimiques qui se produisent chaque jour autour de nous, nous en choisissons quelques-uns pour les étudier particuhèrement, nous serons tout de suite frappés des variations quantitatives des diverses substances présentes et intéressées dans ces phénomènes. La stéarine des bougies et le pétrole des lampes, par combustion, semblent disparaître absolument; les cendres du bois ou du charbon qui brûlent dans le poêle ne représentent qu'une fraction variant entre le -^ et le ^ du poids primitif. D'autre part, le fabricant d'acide sulfurique, pour chaque kilogramme de soufre qu'il transforme, obtient environ 3^^ d'acide. Aux phénomènes chimiques sont donc liées des variations de poids, et 11 y a lieu de se demander si Ton peut arriver à quelques notions générales au sujet de ces variations.
D'après les exemples fournis à l'instant, il semblerait qu'il puisse se produire au cours des phénomènes chimiques des diminutions de poids ou des augmentations. Mais ces exemples ne peuvent nous servir à trancher la question, car dans les phénomènes cités les substances ont de libres rapports d'échange avec le milieu, en particulier avec l'air, et il est impossible d'établir un bilan exact. Pour être en état de le faire, il faut exécuter des expériences dans un espace fermé.
Expériences. — Dans un grand ballon de verre mince {^g* 2) et sur un plateau d'amiante nous avons placé une petite coupe qui contient un peu de phosphore. Le phosphore est une matière qu'on peut faire entrer en combustion en élevant très peu la température. Après avoir fermé le ballon avec un
bouchon, nous le mettons sur la balance et nous établissons l'équilibre. Puis nous chauffons le fond sur lequel le phosphore repose et immédiatement le phosphore s'enflamme. Au bout d'un certain temps il s'éteint, le ballon s'est rempli d'épaisses fumées blanches. Si, après refroidissement, nous remettons le ballon sur la balance, il ne se manifeste aucun changement de poids.
Il est nécessaire de laisser refroidir le ballon avant la pesée. Tant qu'il reste chaud, il échauffe également l'air ambiant qui, en s'élevant, soulève légèrement le récipient. Le récipient paraît alors plus léger qu'il ne l'est.
Dans les expériences de mesure il existe toujours des circonstances accessoires analogues à celle-là, et qui modifient plus ou moins les résultats. Quand on veut obtenir un résultat rigoureux, il faut connaître ces conditions secondaires, éviter leur action si c'est possible, et dans le cas contraire, les faire entrer en ligne de compte dans les conclusions. Ces circonstances accessoires constituent la difficulté essentielle des mesures précises. Ce n'est que par une longue éducation, acquise en multipliant les essais dans les conditions les plus variées, que l'on arrive à dominer ces causes d'erreurs assez complètement pour pouvoir instituer des mesures exactes. L'exécution même de la mesure est peu de chose en comparaison de cette difficulté.
Le fait ci-dessus énoncé, que la combustion dans une enceinte fermée n'amène pas de changement dans le poids total, se vérifie d'une façon universelle. Quelles que soient les matières qui brûlent et les conditions de la combustion, jamais il ne se produit de variation de poids.
Cette loi ne s'applique pas exclusivement aux combustions, elle est valable pour les phénomènes chimiques en général. Pour mettre ceci en lumière on peut instituer les expériences suivantes.
Dans un flacon conique à large orifice (un matras d'Erlenmeyer) on place une large éprouvette {Jig' 3). On prend deux matières qui, mises en contact, exercent l'une sur l'autre une action chimique, et l'on place l'une dans le flacon, l'autre dans l'éprouvette; elles se trouvent ainsi séparées. On bouche soigneusement le flacon, on en détermine le poids, puis en penchant l'appareil on fait entrer les deux matières en contact. Alors se produit le phénomène chimique, généralement avec élévation de température. Si, après
refroidissement, on porte à nouveau l'appareil sur la balance, on trouve que le poids n'a pas varié ( * ).
La figure 4 représente une autre forme qu'on peut donner à cette expérience. Elle est plus commode, mais il faut pour la réaliser faire fabriquer spécialement un récipient en verre à deux bras, tandis que les objets nécessaires pour l'expérience sous sa première forme se trouvent dans le commerce.
L'expérience devient encore plus intuitive si l'on installe deux appareils à peu près identiques comme grandeur, comme contenu et comme poids, et qu'on les mette en équilibre sur la balance, au mojen des petites surcharges nécessaires. Après cela, on provoque la réaction dans l'un des appareils.
Ce procédé présente un avantage particulier : la poussée que tous les corps reçoivent de l'air et qui abaisse leur poids de la valeur du volume d'air déplacé, est ici égale des deux côtés. Par suite, les légères variations de la densité de l'air restent sans action sur l'équilibre, les variations de poussée se produisant également des deux côtés de la balance. Dans les mesures précises de ce genre on emploie toujours cet artifice.
Si l'on veut se garantir contre les pertes possibles de matière résultant des fuites, on n'a qu'à chaufler le col du récipient jusqu'à ce que le verre devienne mou, puis à tirer sur les deux côtés de façon à donner à la portion intermédiaire la forme d'un tube étroit, et enfin, à fondre celle-ci. Alors le contenu du récipient est entièrement enfermé dans une enceinte de verre, et il n'j a plus nul danger qu'aucune portion de matière s'échappe. On appelait autrefois ce procédé \di fermeture ^termétiquej du nom d'Hermès Trismégiste, chimiste mythologique. De nos jours, on emploie l'expression : sceller à la lampe.
Conservation du poids. — L'ensemble des faits que nous venons d'exposer se résume par la loi de conser{?ation du poids. Cette loi porte que dans aucun processus chimique le poids total des matières en jeu n'est modifié, que le poids est conservé,
(' ) On peut employer pour ces expériences, de préférence en solutions concentrées, les matières suivantes, qui produisent des phénomènes chimiques se traduisant par des changements frappants : carbonate de potassium et chlorure de calcium (précipité blanc); azotate d'argent et potasse (précipité brun-noir); trichlorure d'antimoine et sulfure de sodium (précipité rouge-orangé); oxyde de zinc et acide chlorbydrique (solution claire); azotate d'argent et sulfate de fer (dépôt d'argent métallique); acide iodbydrique et iodique (production d'iode); hydrate de chloral et potasse (formation de deux liquides).
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Comme, d'autre part, on ne connaît aucun phénomène physique qui produise une variation de poids, la loi de conservation du poids a une valeur générale.
Le poids d'un corps donné est la force avec laquelle il tend à se
(rapprocher de la terre. Cette force varie avec la latitude des lieux et leur altitude au-dessus du niveau de la mer, mais ces variations ont lieu suivant la même loi pour tous les corps. Par suite, quand I deux corps ont le même poids en un lieu quelconque, cette égalité I se maintient en n'importe quel autre endroit. Les rapports de diffé- , rents poids quelconques sont donc constants et entièrement indé- / pendants du lieu.
La masse d'un corps est une quantité proportionnelle à son poids.' Des corps arbitrairement choisis, s'ils ont des poids égaux, ont aussi des masses égales, et, si leurs poids sont inégaux, ils le sont dans le même rapport que leurs masses. Comme les rapports des poids sont indépendants du lieu, dans toutes les circonstances possibFes les masses de différents corps quelconques sont dans les mêmes relations que leurs poids.
En rapprochant de cette loi celle de la conservation du poids à
[travers tous les changements, on trouve que lajnasse totale d'un système quelconque n^est modifiée par aucun des phénomènes qui ont lieu à l'intérieur de ce système, *^
On désigne souvent rensemble de ces deux lois sous le nom de loi de la conservation de la matière, en entendant par matière, quelque chose de vague à quoi sont attachées les diverses propriétés des corps. L'indétermination de cette idée de matière introduit dans la loi en question un défaut de précision qui ne lui est pas inhérent et en rend le sens plus obscur qu'il ne l'est en réalité. Aussi, nous en tiendrons-nous à l'énoncé plus rigoureux qui s'applique exclusivement au poids et à la masse.
Quelques notions mécaniques. Le travail. — La définition des notions de masse et de poids est du ressort de la physique, et nous pourrions ici la supposer connue. Nous allons cependant exposer brièvement les points les plus importants dont nous aurons à nous servir dans nos considérations chimiques.
Pour produire le déplacement d'un corps quelconque, il faut dépenser un certain effort, que nous appellerons travail. Cette dépense, ce travail dépend de la constitution du corps et du déplacement dont il s'agit. Un exemple très simple nous est fourni par les mouvements qui ont lieu dans le voisinage de la surface terrestre.
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Evaluant le travail d'après la tension de mes muscles, j'observe le résultat suivant. Pour soulever un corps donné, il me faut un travail d'autant plus grand que la hauteur à laquelle le corps doit élre élevé est plus grande. Pour soulever le corps d'abord d'une certaine hauteur, puis d'une quantité égale, et ainsi de suite, il faut chaque fois le même travail. D'autre part, le travail dépend de la nature du corps; il croit avec son poids.
En conséquence, nous définissons le travail comme une quantité proportionnelle à la hauteur h dont on élève le corps, et à son poids w. Une quantité proportionnelle à deux autres quantités est proportionnelle à leur produit. En désignant le travail par A, nous écrirons
A = wh^
en faisant égal à i le coefficient de proportionnalité.
On a quelquefois demandé si ce produit mesure réellement le travail. Cette question serait légitime si le travail était en même V ^ temps défini d'une autre manière. Mais il n'en est pas ainsi, et la J première chose à faire est de constituer la notion de travail. Nous sommes libres de donner le nom de travail à toute fonction de même genre. Aucune ne peut être déclarée vraie ou fausse ; elles présentent , seulement des degrés divers de commodité, qui se manifesteront par \ la simplicité plus ou moins grande des lois qu'elles serviront à formuler. La définition du travail que nous venons d'exposer s'est montrée de beaucoup la plus commode de toutes les définitions possibles.
Quand nous soulevons une pierre, nous lui fournissons du travail, nous introduisons en elle du travail. D'autre part, cette pierre soulevée peut en tombant fournir du travail à d'autres corps. Alors elle perd du travail et, pour la remettre à la place qu'elle occupait, il faut lui en fournir de nouveau. Nous pouvons donc considérer le travail i comme une quantité variable attachée à la pierre, et nous ferons 1 entrer en ligne de compte les gains et les pertes de travail par des ) additions et des soustractions comme n'importe quels autres gains I ou pertes. Nous appellerons positives les quantités de travail que ' gagne le corps, et négatives celles qu'il perd.
Loi de la conservation du travail. — On décrit en physique diverses machines simples, comme le levier, le plan incliné, le treuil, le moufle^ etc., qui ont pour propriété de permettre de transporter le travail d'un endroit à un autre. Quand une de ces machines est mise en action (prenons, pour fixer les idées, un levier chargé de poids),
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elle reçoit en un point du travail et fournit du travail en un autre point. L'expérience nous apprend que dans toutes ces machines, de quelque façon qu'elles soient construites, le travail fourni par la machine n'est jamais plus considérable que le travail dépensé sur elle; au contraire, ces deux quantités sont égales.
Si nous donnons le signe + au travail fourni à la machine, le signe — au travail perdu par elle, la somme de ces deux quantités est nulle pour toutes les machines.
On peut encore exprimer cette loi de la façon suivante : une quantité de travail donnée ne peut être ni augmentée ni diminuée au moyen de machines; elle se conserve égale à elle-même. 11 y a donc une loi générale de la consers^ation du travail.
La possibilité de formuler une loi aussi simple en se servant de la définition du travail donnée ci-dessus (p. 23) est la principale raison qui conduit à adopter cette définition.
En cherchant à vérifier dans les faits d'expérience la loi de la conservation du travail, nous trouvons un grand nombre de cas qui paraissent en contradiction avec elle. Sans cesse, nous pouvons observer que du travail disparaît sans qu'un autre travail se manifeste à la place.
Le travail dépensé pour remonter une horloge n'existe plus quand le poids est redescendu et il faut, pour la maintenir en marche, lui fournir de nouveau du travail.
Mais nous savons aussi qu'à cet égard les horloges sont très différentes les unes des autres. Une horloge ordinaire a besoin d'être remontée tous les jours; une meilleure horloge avec le même poids et la même longueur de chaîne, et par conséquent avec la même tjuantité de travail, marchera une semaine, et actuellement il y a dans le commerce des horloges qui marchent plus d'un an sans avoir besoin d'être remontées à nouveau. Ainsi en améliorant les mécanismes on peut réduire de plus en plus les pertes de travail, et elles tendent vers zéro si l'on imagine le perfectionnement poursuivi indéfiniment.
La loi exprimée ci-dessus ne s'applique qu'à des machines idéales^ c'est-à-dire à des machines où ne se produirait aucune perte de travail. Elle constitue donc une loi limite, dont les phénomènes réels se rapprochent sans la réaliser jamais parfaitement. On est autorisé à énoncer cette loi, quoiqu'elle ne soit jamais réalisée, par la raison que la valeur des écarts entre l'expérience et la loi peut être réduite autant qu'on le veut, et qu'ainsi ces écarts ne correspondent à rien d'essentiel; tandis que l'égalité, exprimée par la loi, entre les travaux
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reçu et fourni^ est la relation de laquelle les machines existantes peuvent se rapprocher autant qu'on le veut.
L'établissement de cette loi nous offre un exemple du procédé i d'abstraction qui a été décrit pages 4 et 5. En négligeant les écarts irréguliers et réductibles à volonté, nous arrivons à pouvoir formuler des relations simples.
La question de savoir ce que devient le tra>'ail que les machines imparfaites laissent perdre sera traitée plus loin en détail.
Énergie cinétique. — Dans les cas dont il vient d'être question, il disparaît du travail par suite de ce que l'on appelle le frottement. Mais il y a des cas dans lesquels du travail disparaît sans que l'on puisse attribuer cet effet au frottement; de plus, dans ces derniers cas, l'importance des pertes ne peut pas être diminuée à volonté. C'est ce qui arrive quand, par exemple, nous faisons tomber un corps pesant. Il perd une quantité de travail proportionnelle à la hauteur de sa chute, mais en même temps il passe à un état nouveau, puisqu'il acquiert une certaine vitesse.
Grâce à cet état, il* peut tirer de lui-même une nouvelle quantité de travail. C'est ce que montre, par exemple, le pendule : le poids, après s'être élevé à une certaine hauteur, perd du travail en redescendant suivant un arc de cercle et en même temps acquiert une certaine vitesse. Arrivé à sa position la plus basse, il la dépasse et en s'élevant gagne du travail; en même temps sa vitesse diminue, et quand elle est arrivée à zéro, le pendule a atteint de nouveau la hauteur à laquelle il se trouvait au début. Le même processus se répète indéfiniment.
Cette description, elle aussi, ne s'applique qu'au cas idéal dans lequel le frottement a disparu. En suspendant des sphères à des fils de quartz extraordinairement fins, dans une enceinte aussi vide d'air que possible, on a obtenu des pendules exécutant des milliers d'oscillations en vertu d'une seule impulsion.
On peut évidemment exprimer ces phénomènes de la manière suivante : quand le pendule descend, le travail se transforme en quelque chose d'autre, qui dans la seconde partie de l'oscillation se transforme à son tour en travail. Et même, dans le cas limite de la machine idéale, la transformation est parfaitement rigoureuse.
Comme d'autre part l'expérience nous apprend qu'il existe des transformations du travail en beaucoup d'autres choses, lesquelles inversement peuvent se transformer en travail, il est commode d'instituer pour ces diverses choses une dénomination commune. Nous
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(désignerons par le mot énergie ce nouveau concept, sous lequel est également compris le Iravail. L'énergie est donc le travail et tout ce qui ^eut résulter du travail et se transformer en travail ^" particulier, il existe une énergie chimique, elle aussi transformable en travail.
Le corps qui, en tombant, a perdu du travail possède, en vertu de sa chute, un certain mouvement; le mouvement ne peut être produit sans dépense de travail, ou plus généralement d'énergie. 11 est convenable de donner à l'espèce particulière d'énergie ainsi engendrée le nom à^ énergie cinétique.
Le mouvement a pour mesure la vitesse. La vitesse est égale au rapport de l'espace parcouru par le corps considéré au temps employé à le parcourir. Nous avons déjà traité (p. 5) des unités qui servent à mesurer ces deux grandeurs ; ce sont le centimètre et la seconde. L'unité de vitesse est déterminée par ces unités: c'est la vitesse d'un corps qui parcourt un centimètre en une seconde. Elle correspond à peu près à la vitesse d'un scarabée qui marche.
Si dans un mouvement la longueur s est parcourue dans le temps /, la vitesse c est définie par la relation
Masse. — L'expérience la plus grossière nous apprend que des dépenses de travail égales n'impriment pas la même vitesse à des corps divers arbitrairement choisis. Si l'on dépense pour lancer une pierre un certain effort musculaire, la vitesse qu'elle prend est d'autant plus faible que la pierre est plus grosse. La vitesse ne peut donc constituer à elle seule la mesure de l'énergie cinétique, et il faut tenir compte encore d'un autre facteur qui croît avec la grandeur des corps.
Les rapports que présentent entre eux le travail, la masse et la vitesse dans la transformation du travail en énergie cinétique peuvent très bien être étudiés à l'aide de la machine d'Atwood. Cette machine consiste en deux corps, de poids égal, suspendus par un fil à une poulie très mobile. Quand on élève un des corps, l'autre s'abaisse d'une même quantité; la somme des travaux, reçu d'un côté et dépensé de l'autre, est donc égale à zéro. On fournit à l'appareil un certain travail extérieur, en plaçant de l'un des côtés une petite surcharge, qu'on retire après qu'elle est tombée d'une certaine hauteur. Par ce moyen, on établit les relations suivantes.
Si l'on appelle égales deux masses qui, sous l'influence du même
travail, prennent la même vilesse, on peut, en composant des masses égales, obtenir tous les multiples d^une masse donnée et l'on est en état de mesurer les masses. L'expérience nous apprend que, sT Ton change les masses et, par suite, les vitesses qu'engendrent des quantités de travail égales, ce ne sont pas les vitesses que l'on trouve inversement proportionnelles aux masses, mais bien les carrés des vitesses; en d'autres termes, les produits des masses par les carrés des vitesses sont égaux pour des travaux égaux ; quand les travaux varient, ces produits varient proportionnellement aux travaux.
En appelant m la masse, et c la vitesse comme ci-dessus, on a l'expression mc^ proportionnelle au travail que le corps considéré reçoit et transforme en énergie cinétique. Le travail étant désigné par la lettre A, cette relation est représentée par l'équation
A = kmc^y
dans laquelle k est un facteur qui dépend des unités adoptées.
Unités. — Nous n'avons pas encore traité de l'unité de travail ni de l'unité de masse, mais nous avons déjà défini l'unité de vitesse. Nous pouvons donc encore déterminer librement soit l'unité de masse, soit l'unité de travail.
Or il est facile, comme nous le verrons bientôt, de conserver une\ masse et de mesurer ses rapports à d'autres masses. Il est bien plus \ difficile de conserver et de mesurer une quantité de travail déter- W minée. On a donc pris le parti de déterminer arbitrairement l'unité ' de masse. C'est à quoi sert un morceau de platine qui est conservé à Paris et qui, en raison des propriétés de cette matière et du soin avec lequel on le conserve, présente toutes les garanties de fixité possibles. Comme pour l'unité de longueur, on s'est garanti contre la perte accidentelle de l'étalon en établissant un grand nombre de doubles exacts, faits de la même matière.
L'unité de masse n'est pas ce morceau de platine lui-même, dont la masse porte le nom de kilogramme, mais la millième partie de cette masse. On l'appelle gramme, et on la représente par la lettre g. Cette masse est à peu près égale à celle d'un centimètre cube d'eau à 4" centigrade.
D reste encore à fixer, dans l'équation
A = A-/WC*, la valeur du facteur k. Pour des raisons qui ne peuvent être exposées
ici, on a fait ce facteur égal à - > de sorte que Téquation est
A = - mc^.
L'unité d'énergie cinétique se trouve ainsi déterminée. Si un gramme se déplace avec une vitesse d'un centimètre par seconde ( en abrégé — j> l'énergie a pour valeur
L'unité d'énergie cinétique est donc égale au double de cette quantité d'énergie. En vertu de l'équation
A = - me*.
Vanité de travail est, de la même manière, égale au double du travail que peut produire l'énergie cinétique d'une masse de i^, qui se meut à une vitesse d'un centimètre par seconde. Cette unité s'appelle un erg.
Si nous mesurons le travail et l'énergie cinétique à l'aide des unités que nous venons d'établir, l'expérience montre que, dans la transformation du travail en énergie cinétique et dans la transformaj tion inverse, il disparaît autant d'énergie cinétique qu'il apparaît de i travail, et inversement; par conséquent la somme de ces deux quan- ! tités est constante. // existe donc une toi de conservation qui s'apî plique à ces deux formes de l- énergie considérées ensemble.
Poids et masse. — Maintenant que nous avons déterminé l'unité de travail, nous pouvons préciser les facteurs dont le travail se compose. Dans le cas d'un corps pesant se déplaçant dans la direction de sa chute, nous avons défini le travail comme le produit du poids par le chemin parcouru. Or il y a du travail à fournir, non seulement dans ce cas, mais dans beaucoup d'autres. Ces différents cas ont ceci de commun, que l'un des facteurs du tt'avail est toujours une longueur, un chemin suivant lequel doit se mouvoir le corps considéré. On désigne l'autre facteur sous l'appellation générale de force. Il existe donc une force dans tous les cas où le déplacement d'un corps ne peut être réalisé sans dépense de travail.
Comme l'unité de travail a été précédemment fixée, et que l'unité de chemin parcouru est l'unité de longueur, c'est-à-dire le centimètre, nous n'avons aucune liberté dans le choix de l'unité de force;
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ce sera la force qui, pour un déplacemeat d'une unité, fournit un travail égal à Turiité, autrement dit à un erg.
A l'aide de cette définition, nous pouvons évaluer la force de la pesanteur. Comme nous l'avons signalé, elle varie avec les lieux; sous une latitude moyenne, sa valeur est telle qu'un gramme, en tombant d'un centimètre, prend la vitesse de 44*^"? 26 par seconde. Si l'on appelle j le poids de cette masse de i*, le travail fourni quand cette masse descend d'un centimètre est égal à y x 1 ; d'autre part, il doit être égal à l'énergie cinétique produite; on a donc
i X IX 44,3» = 980.
L'intensité de la pesanteur est donc 980; elle vaut ainsi à peu près mille fois l'unité de force.
Il existe entre le poids et la vitesse des corps une relation très remarquable ; elle se manifeste, au point de vue expérimental, par ce fait bien connu que tous les corps, grands et petits, tombent égale-j ment vite. A la vérité ce n'est là qu'une loi limite, car elle ne se vérifie que si l'on supprime la résistance de l'air. Cette condition peut d'ailleurs être réalisée expérimentalement avec une très grande approximation.
Nous avons vu, d'autre part, que le carré de la ^vitesse que prend un corps auquel on fournit un certain travail est inversement proportionnel à la masse mise en mouvement (p. 27). Si donc deux masses différentes, tombant d'une même hauteur, prennent la même vitesse, comme cela arrive dans la chute libre, il faut pour cela que les travaux soient dans le même rapport que les masses. Et, comme les hauteurs sont les mêmes dans les deux cas, il s'ensuit que les forces doivent être dans le même rapport que les masses. Or, dans le cas présent, les forces sont ce que nous appelons les poids; par conséquent fe^^oiV/^ des corps pesants sont entre eux comme leurs masses.
En langage mathématique, nous avons les relations suivantes. Soient /ni et m2 les deux masses; l'expérience nous apprend que lorsqu'elles tombent de hauteurs égales 5, elles prennent la même vitesse c. Si iv^ et iVa sont les poids respectifs des deux corps, les travaux qui, dans les deux cas, se transforment en énergie cinétique sont respectivement iVtS et tv^^; les quantités correspondantes d'énergie cinétique sont
//îiC* et
- /7iiC\
3o CHAPITRE 11.
Des deux équations
WiS = - rtiic* et Wj*» = - mjc*,
on tire, par division,
f II ne l de soi ;
' n'a pas
ce qui est la proposition que nous venons d'énoncer.
Il ne faut pas croire que cette relation soit évidente, qu'elle aille au contraire, elle n'est même pas expliquée, c'est-à-dire qu'on pas encore compris à quoi tient cette singulière proportionnalité. Elle constitue une relation constante entre deux quantités absolument différentes. La masse n'a avec le poids aucun rapport direct, puisqu'elle ne fait que mesurer la quantité d'énergie cinétique que conlient un corps dont la vitesse est donnée (p. 26). Au contraire, les poids sont les forces en vertu desquelles les corps tendent à se rap- Iprocher de la terre, et qui rentrent comme cas particulier dans la loi /de la gravitation universelle.
f La balance. — En raison de la proportionnalité des masses et des poids, nous pouvons mesurer les unes par les autres. Si nous choi-
(sissons l'unité de poids de telle manière qu'elle soit égale au poids que possède l'unité de masse, la mesure du poids nous donnera immédiatement la valeur de la masse. C'est ce qui aura lieu si nous adoptons, ainsi qu'on le fait généralement, le poids d'un gramme comme unité de poids.
Outre le gramme, on emploie aussi ses multiples et sous-multiples. Les plus employés sont le kilogramme, qui vaut iooo« ('0')^, et le milligramme qui est égal à (io~')6. Les autres (décagramme = 10*, hectogramme = loo'î, décigramme =0^,1, centigramme =0^,01) ne servent que rarement et devraient être complètement exclus de l'usage scientifique.
Il n'est pas d'un intérêt capital pour le chimiste de savoir combien le corps qu'il considère possède d'énergie cinétique pour une vitesse donnée (masse), ni de savoir quelle action il exerce sur ses supports (poids). Il est donc nécessaire d'expliquer pour quelle raison la balance peut être à bon droit considérée comme le plus important instrument de la chimie théorique.
Quand nous achetons des matières dont l'utilité est d'ordre chimique, par exemple du charbon ou des aliments, nous les payons proportionnellement au poids. Cependant, ni la masse, ni le poids
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de ces objets n'ont pour nous d'intérêt direct. La raison décisive de notre manière d'agir est que la valeur chimique de ces produits, leur valeur alimentaire ou la quantité de chaleur qu'on en peut tirer, est proportionnelle à la masse et au poids. La masse et le poids nous fournissent donc une mesure de la quantité d'effet chimique que les corps peuvent fournir, et c'est le poids que nous déterminons pour connaître cette quantité.
Nous verrons plus tard quelles formes prend ce fait général dans les différents cas particuliers.
La balance du chimiste {Jig» 5) est un levier à deux bras égaux. Pour peser, on fait agir le corps considéré sur une des extrémités du levier, et à l'autre extrémité on fait agir des poids connus qu'on fait varier jusqu'à ce que l'équilibre soit établi, ce qui a lieu quand le levier ne penche ni dans un sens ni dans l'autre. Alors les deux poids sont égaux, et la somme des poids connus placés d'un côté donne le poids du corps en
question. Les balances qu'on emploie dans la vie quotidienne ne se distinguent d'une manière essentielle que par leur sensibilité des balances qui servent aux recherches scientifiques. Une balance ordinaire pour les poids de l'ordre du kilogramme permet encore de constater une différence de poids d'un gramme, mais non plus une différence d'un décigramme. Au contraire, les meilleures balances scientifiques, chargées du poids d'un kilogramme, permettent de distinguer des différences d'un centième de milligramme (0^,0001). Les balances ordinaires ont donc une limite d'erreur de 0,001 et les balances scientifiques ont une limite d'erreur de 0,00000001. La précision des mesures est en rapport avec ces chiffres.
On obtient cette augmentation de sensibilité en rendant aussi petits que possible les obstacles à la mobilité qui proviennent du frottement. L'axe de rotation du fléau est constitué par un couteau aigu, fait d'acier ou d'agate dure, reposant sur un support plan de
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pierre dure. Les axes auxquels sont suspendus les plateaux destinés à recevoir les poids et les corps à peser sont également formés par des couteaux qui reposent sur des surfaces planes. Les trois couteaux doivent être parallèles entre eux et situés dans le même plan.
Pour que les couteaux ne s'usent pas trop vite, il faut qu'ils ne reposent sur le support plan que pendant le temps où l'on se sert de la balance. Aussi, toute bonne balance comprend-elle un mécanisme d' « arrêt ». Grâce à ce mécanisme, en tournant un bouton, on sépare les plateaux de leurs couteaux, puis le fléau de son support. Les poids et les corps à peser sont placés sur la balance tandis qu'elle se trouve dans cette position; puis en « dégageant » lentement la balance, on peut voir dans quel sens elle penche et s'il faut ajouter ou retirer des poids.
Comme une balance de précision moyenne est sensible à un dixmillième de gramme, il faudrait avoir des poids de cet ordre de petitesse pour terminer les pesées. Mais, comme ces poids sont d'un maniement très incommode, on a établi dans les balances chimiques une autre disposition pour évaluer les poids les plus minimes. Le fléau de la balance, depuis le milieu jusqu'au couteau terminal, est divisé en dix parties, et il y a un petit poids de 0^,01, auquel on donne la forme et le nom de cavalier, et qu'un agencement spécial permet de placer en un point quelconque du fléau. D'après la loi du levier, le poids agit d'autant moins qu'il est plus rapproché de l'axe de rotation. Si l'on place le cavalier, par exemple, à une distance de l'axe égale aux trois dixièmes du fléau, il exerce la même action qu'un poids de 0^,008, et chaque dixième du fléau correspond à un milligramme.
Par suite, pour peser un corps, on n'a besoin d'en compenser le poids par des poids marqués que jusqu'à 0^,01 près; ensuite, on déplace le cavalier jusqu'à ce que l'équilibre parfait soit établi. Les dixièmes et centièmes de la longueur du fléau donnent les milligrammes et dixièmes de milligrammes qu'il faut ajouter aux poids marqués.
On constate l'équilibre à l'aide d'un index attaché au fléau et mobile devant une graduation. Gomme une bonne balance ne reste pas immobile, mais au contraire oscille lentement à la façon d'un pendule, on observe les positions extrêmes de l'index, ses « élongations », et Ton en déduit la position d'équilibre.
Il n'est pas commode, pour terminer la pesée, de réaliser l'équilibre définitif en déplaçant le cavalier, comme nous l'avons supposé pour la clarté de l'exposition. On se sert, pour éviter ce déplacement,
de ce fait que les modifications de la position d'équilibre sont proportionnelles aux surcharges. Après qu'on a une fois pour toutes dé- i terminé la variation de position qui correspond à un changement de \ poids d'un milligramme, on n'a qu'à placer le cavalier sur la division décimale la plus voisine de la position exacte; delà différence entre la position d'équilibre actuelle et la position d'équilibre de la balance non chargée (le zéro), on déduit les fractions de milligramme qu'il faudrait ajouter pour mettre la balance parfaitement en équilibre.
Densité et volume spécifique. — Les procédés ci-dessus exposés, qui sont employés pour définir et mesurer les masses et les poids, servent également de base à la détermination d'une propriété importante, commune à toutes les matières, mais qui prend de l'une à l'autre des valeurs très différentes, de sorte qu'on peut très généralement s'en servir pour les distinguer et les caractériser. Cette propriété constitue, d'une part, la densité, et d'autre part, le volume spécifique.
Dans la détermination de l'idée de matière, nous avons expressément fait abstraction des masses (p. 7); de même, pour le volume occupé par un fragment donné d'une matière. Mais, comme ces deux quantités varient simultanément et dans les mêmes proportions, leur rapport est une propriété déterminée pour chaque matière, et cette 1 propriété doit, d'après la loi générale, conserver pour une matière I donnée dans des conditions données une valeur constante.
Désignons par m la masse d'un échantillon déterminé d'une matière et par v l'espace qu'elle occupe, son volume. Nous pouvons
former les deux expressions - et — La première, la masse par unité
de volume, est ce qu'on appelle la densité ou le poids spécifique. \j^ seconde, qui représente le volume de l'unité de masse, est ce qu'on appelle le volume spécifique.
Nous avons antérieurement traité des unités qui servent à mesurer ces grandeurs : l'unité de masse est le gramme et l'unité de volume est le centimètre cube. Comme la masse et le poids sont représentés par le même nombre, la densité d'un corps est égale au quotient de son poids, exprimé en grammes, par son volume, exprimé en centimètres cubes; de là provient l'expression de poids spécifique. Le volume spécifique est égal à l'inverse de la densité. Si l'on appelle la densité d et le volume spécifique /*, on a les relations
d= ' et /'=->•
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Ordinaîreraenl, de ces deux expressions, c'est la densité qu'on emploie de préférence. C'est que, quand nous considérons un corps, nous commençons par évaluer son volume à l'aide de l'œil, et seulement ensuite, quand nous le prenons en main, nous apprécions le poids; aussi est-on involontairement porté à rapporter le poids au volume, et non le volume au poids. Dans les recherches scientifiques il est préférable d'employer la relation inverse. En effet, la masse est une grandeur invariable pour un corps donné, et il est plus rationnel de rapporter la quantité variable à la quantité constante que de faire le contraire.
Néanmoins, conformément à l'usage généralement établi, les densités seront données dans ce livre en première ligne.
Mesure de la densité et du volume spécifique. — Pour déterminer le rapport de la masse et du volume pour un corps donné, il est nécessaire de mesurer ces deux grandeurs. La masse se détermine par pesée (p. 3o); le volume se détermine de différentes façons, suivant l'état du corps considéré. C'est pour les liquides que la mesure en est le plus facile.
Le procédé le plus direct consiste à remplir du liquide en question un récipient dont la contenance est connue et à déterminer le poids du récipient rempli. On donne à ces récipients des formes diverses, selon le degré de précision que l'on cherche à obtenir. Un procédé très rapide et très commode consiste à employer un récipient de la forme représentée par la figure 6, et qu'on appelle pipetle. Il consiste essentiellement en un tube étroit, élargi à sa partie moyenne, et qu'on remplit en plongeant une des extrémités dans le liquide et en aspirant par l'autre extrémité. A la partie supérieure se trouve une
marque circulaire qui délimite un certain volume, généralement un nombre rond de centimètres cubes.
Pour remplir, on aspire un peu plus de liquide qu'il n'en faut; puis, en laissant le doigt à l'extrémité supérieure, on fait couler avec précaution l'excès de liquide jusqu'à ce que le liquide arrive à la marque. La pipette, une fois remplie, est transportée horizontale sur la balance, où on la dépose sur un support en fil de fer (Jig* 6). Si préalablement on a fait l'équilibre pour la pipette vide et son support, l'addition de poids qu'il faut faire donne immédiatement le poids du liquide.
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La mesure devient aussi simple que possible si ron emploie une pipette contenant juste un centimètre cube et si l'on a un poids qui fait équilibre à la pipette vide jointe à son support. Un poids de ce genre est ce que l'on appelle une tare^ d'après l'usage commercial. Avec cet appareil le poids additionnel donne immédiatement la densité du liquide, puisque le dénominateur du rapport, le volume, est égal à I. Une mesure peut être exécutée avec 0,00 1 comme limite supérieure d'erreur.
Un autre procédé de mesure repose sur le principe d'Archimède, d'après lequel un corps plongé dans un liquide éprouve une poussée égale au poids du liquide déplacé. On attache à la balance un plongeur de verre, complètement clos, et supendu à un cheveu ou à un fil de platine; on fait l'équilibre, puis on plonge le corps dans le liquide à étudier et l'on détermine la diminution de poids, c'est-à-dire la poussée. On détermine le volume du plongeur en faisant la même expérience dans l'eau, parce qu'alors la poussée, exprimée en grammes, est égale au volume, exprimé en centimètres cubes. S l'eipérience n'a pas été réalisée à 4"j on prend dans les Tables relatives à la dilatation de l'eau le poids d'un centimètre cube d'eau pour ^ la température de l'expérience, et l'on divise par ce nombre le poids trouvé pour la poussée.
Dans cette méthode également, le plus commode est d'établir un plongeur de volume égal à i*^"' (ou à lo*""*). La perte de poids donne alors la densité du liquide immédiatement (dans le Fig. 7. cas du volume de lo*^"*, on déplace la virgule d'un rang vers la gauche).
Enfin, pour déterminer rapidement les densités, on se sert des aréomètres. Un aréomètre se compose {/ig- 7) d'un flotteur de verre se terminant, à sa partie supérieure, par un tube élroit sur lequel se trouve une graduation. Il est construit de façon à rester vertical dans le liquide qu'on étudie. Gomme un corps flottant s'enfonce dans un liquide de telle façon que le poids du liquide déplacé soit égal à son propre poids, la profondeur où pénètre l'aréomètre varie selon la densité du liquide, et l'on note le degré de la graduation qui correspond au point d'affleurement. La graduation est faite d'habitude de façon à indiquer immédiatement la densité. Cependant il j a d'autres échelles en usage, qui portent les noms de leurs inventeurs respectifs, et dont le zéro correspond à la densité de l'eau. Elles n'ont aucune importance dans les recherches scientifiques.
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Densité des corps solides. — Il j a, pour la déterminer, deux méthodes principales. Généralement on pèse les corps dans Tair, puis dans l'eau ou dans quelque autre liquide. La piremière pesée donne la masse, la seconde donne la perte de poids qui correspond à la poussée, d'où Ton déduit le volume. Quand la seconde pesée a lieu dans Teau, la poussée est égale au volume (en tenant compte de Tinfluence de la température; voir plus haut). Si l'on est obligé de se servir d'un autre liquide, comme cela arrive pour les matières solubles dans l'eau, il faut déterminer la densité du liquide par une des méthodes décrites ci-dessus, et diviser la poussée par la valeur obtenue pour cette densité. En effet, le volume du liquide est égal à son poids divisé par sa densité {voir p. 33).
En exécutant des recherches de ce genre, on a souvent à tenir compte du fait que les corps à étudier ne sont pas en gros morceaux, mais se trouvent en grains ou en petits fragments. Dans ce cas, pour les peser dans l'eau, on se sert d'un récipient ouvert de verre ou de platine, comme celui que représente la figure 8. Bien entendu, il faut préalablement déterminer le poids du récipient placé dans les mêmes conditions, c'est-à-dire plongé dans l'eau. Un autre procédé, qui trouve surtout son emploi dans le cas d'une faible quantité de matière, consiste à mélanger deux liquides convenablement choisis, l'un plus dense, l'autre moins dense que le corps à étudier, de façon à obtenir un liquide de densité égale à celle du corps. On reconnaît l'égalité à ce que le corps flotte dans le liquide sans remonter ni s'enfoncer. Pour réaliser l'expérience on commence par placer le corps dans une petite quantité du liquide plus léger; il tombe au fond du récipient. Puis on verse avec précaution de l'autre liquide jusqu'à <5c que le corps reste en suspension. Généralement, on ajoutera un peu trop du second liquide ; mais la faute sera facile à corriger par l'addition d'un peu du liquide le plus léger.
Une fois ce résultat obtenu, on déterminera la densité du mélange par une des méthodes indiquées pages 3 4 et 35.
On emploie comme liquide lourd l'iodure de méthylène ou le létrabromure d'acétylène; comme liquide léger, le benzène ou le toluène. Ces produits se trouvent dans le commerce.
Quant à la détermination de la densité des gaz, nous exposerons plus tard ce qu'il est nécessaire d'en savoir.
Influence de la température et de la pression sur la densité. — Nous avons déjà indiqué que la masse d'un corps donné ne peut être
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modifiée par aucune circonstance, landis que le volume, au contraire, dépend de la température et de la pression. La densité d'une matière variera donc en même temps que ces deux conditions, et, pour qu'une densité soit bien définie, il faut qu'on énonce avec elle la pression et la température correspondantes.
Or, l'influence de la pression est en général très petite. Le volume occupé par les liquides ne diminue que de quelques cent millièmes de sa valeur quand la pression augmente d'une atmosphère. Pour les corps solides, l'action de la pression est encore plus faible. Aussi n*est-il nécessaire de tenir compte de ces variations que dans les recherches très précises.
Bien plus considérable est l'influence de la température. A peu d'exceptions près, le volume d'un corps donné augmente quand la température s'élève. La valeur de l'augmentation varie beaucoup selon les matières et elle est, en général, plus grande pour les liquides que pour les corps solides. Pour l'évaluer approximativement, on peut admettre que les liquides augmentent d'environ un millième de leur volume pour chaque degré. Ce n'est d'ailleurs là qu'une approximation tout à fait grossière, car, non seulement le chifl^re diffère de liquide à liquide, mais il varie avec la température. Plus la tempe- 1 rature est élevée, plus^ l'accroissement relatif du volume est considé- y rable pour une élévation nouvelle.
Il est donc nécessaire dans les évaluations précises de densités de liquides, d'énoncer en même temps la température. Des évaluations approchées, comme il en faudra faire souvent au cours de cet ouvrage, se rapportent à la température ordinaire d'un laboratoire, soit environ i8**.
Antres formes de l'énergie. — Nos considérations sur les machines parfaites et imparfaites (p. 24) ont laissé ouverte la question de savoir ce que devient le travail qui disparaît dans les machines imparfaites. Pour trouver la réponse, faisons une machine aussi imparfaite que possible, de façon à rendre aussi net que possible l'effet qui résulte de cette imperfection. En d'autres termes, augmentons le frottement à tel point que la machine consume en elle-même presque tout le travail qu'on lui fournit, et en rende très peu à l'extérieur.
Le résultat de cette augmentation du frottement est facile à observer dans les essieux mal entretenus des machines motrices, voitures, etc. ; les organes qui supportent un frottement considérable s'échauffent. Des recherches précises établissent que la quantité de chaleur qui apparaît dans ces conditions est proportionnelle au travail perdu. Comme
d'autre pari avec de la chaleur on peut produire du travail, par exemple dans la machine à vapeur, il en résulte que la chaleur elle aussi est une chose que l'on peut produire au moyen de travail et inversement transformer en travail. Conformément à la définition donnée page 26, la chaleur doit donc être appelée une forme de l* énergie, ^ En prenant pour unité de chaleur la quantité de chaleur fournie par un erg (p. 28), on trouve que la quantité de chaleur qui apparaît dans une machine imparfaite quelconque est toujours égale à la perte de travail. Si donc on tient compte de la chaleur, la somme de l'énergie transformée est égale au travail fourni à la machine et la loi de conservation redevient valable.
Ces considérations peuvent être généralisées . Il existe encore d'autres formes d'énergie qui peuvent naître du travail et se transformer en travail. Un exemple bien connu est fourni par l'énergie électrique qui, dans les dynamos, est produite par du travail et peut se retransformer en travail, en chaleur, etc. Il est possible de mesurer chacune de ces formes de l'énergie en prenant pour unité dans chaque cas la quantité produite par un erg.
Un autre exemple est celui de Vénergie chimique* La combustion (p. 19) est un phénomène chimique. C'est la combustion du charbon dans les machines à vapeur qui fournit la partie de beaucoup la plus considérable du travail utilisé dans l'industrie; ce travail est ainsi une transformation de l'énergie chimique.
A toutes ces formes d'énergie s applique la loi de conservation. Dans un système fermé, quelles que soieint les transformations de l'énergie qui se produisent, la somme d'énergie reste toujours invariable; pour chaque quantité d'énergie qui apparaît, disparaît une quantité équivalente d'une autre énergie; et inversement, il ne disparaît pas d'énergie sans qu'il en apparaisse, sous une autre forme, une quantité égale. Cette loi suppose essentiellement que toutes les formes d'énergie sont évaluées à l'aide de Ja même unité, l'erg par exemple.
Cette loi d'une importance exceptionnelle sera expliquée d'une manière plus précise au cours de notre étude. Pour le moment, nous dirons seulement un mot sur la possibilité de découvrir une loi si large et si générale, et de la démontrer inductivement, c'est-à-dire de l'appuyer par des exemples suffisamment probants. La réponse à cette question est d'ordre historique.
Dans les siècles précédents, un grand nombre d'hommes savants en mécanique, souvent de haute capacité, s'étaient occupés du problème du pçrpetuupi mobile. Ils voulaient construire une ma-
chine qui se maintint d'elle-même en mouvement et pût en même temps fournir du travail à l'extérieur. Leurs efforts sont restés sans succès, et il semblerait que le travail de tous ces hommes si zélés et si pénétrants ait été vain.
Mais si, de cet insuccès, on tire la conclusion précise que leperpetuum mobile est impossible, qu'on ne peut réussir à créer du travail en partant de rien, et que le mieux que peuvent faire Jes machines est de restituer tout le montant du travail qu'on leur a fourni, on arrive à la loi positive de la conservation du travail dans les machines parfaites. En se demandant ensuite ce que devient le travail qui se perd dans les machines imparfaites, on est amené à reconnaître que le travail peut se transformer en d'autres formes équivalentes d'une certaine chose à laquelle on donne le nom d^ énergie; ainsi s'établit, comme résultat ultime de l'impossibilité du perpetuum mobile y la loi de la conservation de l'énergie, qui est une des lois les plus importantes de l'ensemble des sciences de la nature.
On trouve, en d'autres parties de la science, des exemples analogues de recherches vaines en apparence, qui aboutissent à des lois positives, et nous aurons plus tard à signaler divers faits de ce genre.
Résumé. — Étant donné que dans les phénomènes chimiques des matières apparaissent et disparaissent, on doit se demander si ces modifications ont lieu suivant des lois. On constate, comme un fait universel et sans exception, que, dans n'importe quel phénomène chimique, le poids total des diverses matières qui y prennent part demeure invariable. Le poids total des matières qui disparaissent et le poids total des matières produites sont égaux.
Ainsi, à tous les phénomènes chimiques (comme d'ailleurs à tous les autres phénomènes connus) s'applique la loi de la conservation du poids.
Le poids d'un corps donné est proportionnel à sa masse et de plus, dans tous les corps, quelle que soit à tout autre égard leur constitution, le rapport entre la masse et le poids est absolument constant en un lieu donné. Par suite, à tous les phénomènes, y compris les phénomènes chimiques^ s'applique la loi de la conservation de la masse.
Entre ces deux quantités, le poids et la masse, il n'existe pas de I rapport immédiat, et la loi qui exprime leur proportionnalité est purement expérimentale. ^
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Une relation indirecte entre la masse et le poids s'établit par Tinlermédiaire de la notion du travail. En désignant par ce mot le produit d'une force par le chemin le long duquel elle agit, on peut énoncer pour les machines simples la loi suivante : dans le cas limite d'une machine idéale, le travail ne peut être ni augmenté ni diminué par la machine. Ainsi est établie pour les machines simples la loi de la conservation du travail.
Dans certains cas, il semble que du travail disparaisse. Mais on peut établir qu'en même temps apparaît quelque chose d'autre, en quantité proportionnelle au travail disparu, et pouvant à son tour être transformé en travail. Si l'on désigne par le mot A^ énergie toutes ces choses qui naissent du travail et peuvent se transformer en travail, et si l'on prend, pour mesurer les différentes espèces d'énergie, des unités égales aux divers résultats de la transformation de la quantité de travail prise comme unité, on peut énoncer une loi tout à fait générale de la conservation de l^ énergie.
Il y a différentes espèces d'énergie. A part ce que nous avons appelé le travail, l'énergie cinétique, l'énergie électrique, l'énergie chimique sont, comme nous l'avons vu, au nombre de ces espèces.
L'unité d'énergie s'appelle Verg, Elle est égale, par définition, au double de la quantité d'énergie cinétique contenue dans i* d'un corps, quand ce corps se meut avec la vitesse de i*"* par seconde.
Soient m la masse du corps et c sa vitesse, mesurées avec les unités que nous avons indiquées, son énergie cinétique est égale à \ nic^.
Un gramme, en tombant sous l'influence de la pesanteur d'une hauteur de i*^", prend la vitesse de 44^"? 26 par seconde. Son énergie cinétique est donc égale à 980 ergs. Cette énergie résulte du travail de la pesanteur, lequel est de son côté égal au produit de la pesanteur par le chemin parcouru. Gomme ce chemin est égal à l'unité (i*^"), la force doit être égale à 980. La force de la pesanteur qui s'exerce sur 16 vaut donc 980 unités.
Un corps qui contient n grammes prend la même vitesse, puisque, comme l'expérience nous l'apprend, tous les corps pesants tombent également vite. Son énergie cinétique est donc de 980 x n. Par suite, la pesanteur qui s'exerce sur n grammes est de 980 x n unités.
Le poids et la masse ont une importance particulière au point de vue chimique, en raison de ce fait que l'énergie chimique qu'on peut obtenir par la transformation d'une matière quelconque est proportionnelle à son poids et à sa masse. Comme la valeur des matières qu'on utilise chimiquement (par exemple, les aliments ou les combustibles), a pour mesure la quantité d'énergie chimique qu'on peut
en tirer, le poids sert également de mesure à la valeur chimique de quantités diverses d'une même matière.
Nous rassemblerons encore une fois les unités qui ont été choisies pour la mesure des différentes grandeurs. Ces unités sont universellement employées dans la science, cl on les appelle unités absolues.
Unité de temps la seconde en abrégé sec
» de longueur le centimètre » cm
M de masse le gramme » g
» d'énergie l'erg » e
Ces deux dernières unités ne sont pas indépendantes l'une de l'autre, puisque l'une d'elles étant donnée, on peut en déduire l'autre avec l'aide des deux premières.
De ces unités fondamentales on déduit les unités dérivées en associant les grandeurs qui s'j rapportent. Ainsi l'unité de vitesse est la
\âtessed'un centimètre par seconde (\ — j. L'unité de force est la
force qui, pour un centimètre, fournit le travail i erg; elle est donc
représentée par i — • Les unités de surface et de volume sont 1*^°*
et I*"'. L'unité de densité est i — ^* L'unité de volume spéciflque
est 1
cm' cm'
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LES PHÉNOMÈNES DE COMBUSTION ET L'OXYGÈNE
Combustion. — Parmi les phénomènes chimiques qui ont lieu continuellement autour de nous, les combustions forment un des groupes les plus étendus et les plus importants. Elles ont de bonne heure attiré l'attention, et c'est à leur propos que s'est constituée une grande partie de la chimie théorique.
Une combustion quelconque, par exemple celle du charbon dans le poêle ou celle du pétrole dans la lampe, présente bien le caractère que nous avons attribué aux phénomènes chimiques, car les matières qui brûlent disparaissent et il se produit des matières nouvelles.
En apparence, les combustions se passent de telle façon que les matières présentes disparaissent, ou bien absolument, comme dans le cas du pétrole, ou bien en très grande partie comme dans le cas de la houille. «Car la cendre qui subsiste dans ce dernier cas ne représente qu'une faible fraction du poids de la houille.
Mais il y a aussi des combustions dans lesquelles c'est le contraire qui arrive. On peut en donner beaucoup d'exemples. On met sur le plateau d'une balance un petit trépied plat en fil de fer, on pose pardessus un fin treillis métallique, au-dessus duquel on répand une pincée de fer finement pulvérisé. Si l'on chauffe avec une flamme le bord de cette masse, le fer devient lumineux et se consume lenlement en donnant une masse noirâtre, cohérente, friable, qui a des propriétés toutes différentes de celles du fer, et qui par conséquent représente une autre matière.
La combuslion du fer dans ces conditions ne peut être observée que de près. Mais on peut aussi la rendre visible à distance en jetant dans la flamme un peu de fer pulvérisé. Alors chaque morceau brûle sous la forme d'une étincelle éloilée et brillante. Si Ton a placé pardessous une feuille de papier, on y trouve après la combustion des morceaux de cette même matière noire qui se produit dans la combustion du fer sur le treillis métallique.
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Pendant que la combustion se poursuit sur ce treillis, on observe que le côté de la balance sur lequel se trouve le fer devient de plus en plus lourd et que le plateau finit par supporter un excédent de poids assez fort. La combustion du fer a donc lieu avec augmentation de poids.
L'augmentation de poids est-elle un fait général dans les combustions? — La supposition première, savoir que la combustion est toujours liée à une diminution de poids, n'est donc pas exacte. On peut alors supposer que c'est le contraire qui a lieu, autrement dit, qu'il se produit toujours une augmentation de poids dans les combustions. En effet, d'après la loi de la conservalion du poids, du pétrole ou de l'alcool qui brûlent ne peuvent se réduire à rien par leur combustion. Il faut donc que des matières nouvelles se produisent; on peut se convaincre aisément qu'il en est ainsi par les expériences suivantes. On prend un grand verre bien sec et on le tient au-dessus d'une flamme de telle façon que la flamme brûle à l'intérieur du verre. On observe alors que le verre se couvre tout de suite d'une vapeur qui a tout à fait l'aspect du dépôt d'eau qui se forme sur les carreaux d'une fenêtre froide. Un examen plus précis confirme que c'est bien de l'eau qui s'est déposée sur le verre. Comme ce phénomène ne se produit pas quand on tient le verre au-dessus de la lampe non allumée, il s'ensuit que c'est dans la flamme que de Veau se forme.
De plus, si l'on humecte d'eau de chaux un verre semblable, et qu'on le place ainsi humecté au-dessus de la lampe, il se forme dans l'eau de chaux une masse blanche qui a l'aspect de la craie. Ce phénomène, lui aussi, ne se produit que quand la lampe est allumée.
On prépare l'eau de chaux pour cette expérience en agitant de la chaux avec de l'eau, puis en abandonnant à lui-même le liquide trouble dans une bouteille fermée. Au bout de quelques heures, la chaux s'est déposée et l'on verse dans une autre fiole le liquide clair qui reste au-dessus. D'ordinaire il redevient un peu trouble à la suite de cette opération, et il a besoin d'un certain temps pour se clarifier.
Ces expériences montrent que dans la combustion des liquides considérés, ces liquides disparaissent, mais qu'il se produit des matières nouvelles, lesquelles échappent à l'observation immédiate uniquement parce qu'elles se produisent à l'état gazeux.
Des phénomènes comme la formation d'une buée dans le verre et celle du dépôt blanc dans le liquide limpide, sont ce qu'on appelle des réactions, et les corps qui servent à les produire sont des réac-
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tifs. La formation d'une buée est une réaction de la vapeur d'eau, et l'eau de chaux est un réactif d'une matière, autre que l'eau, qui se forme également dans la combustion du pétrole ou de l'alcool.
Pour apprécier d'une manière exacte si dans la combustion du pétrole ou de la stéarine il se produit une augmentation ou une diminution de poids, il faut prendre soin que les gaz produits par la combustion ne s'échappent pas dans l'air : il faut les retenir. On se sert, à cet efTet, d'une matière qui se trouve dans le commerce sous le nom de soude ^ et qui se présente sous l'aspect d'une masse blanche, en bâtons ou en morceaux de forme irrégulière. On remplit approximativement de cette matière la partie supérieure d'un verre de lampe; un treillis qu'on a disposé à l'intérieur empêche les morceaux de tomber. Puis on place le verre sur la balance de façon à pouvoir disposer par-dessous une petite lampe ou une bougie {fig- 9). Si
après avoir fait l'équilibre on allume la lampe, au bout d'un certain temps le côté de la balance où elle se trouve s'abaisse, ce qui démontre que le pétrole et la stéarine se transforment également par combustion en matières plus lourdes que la quantité de combustible qui disparaît.
De ces expériences, nous pouvons tirer la conclusion générale suivante : la combustion consiste dans l'action chimique des matières combustibles sur une autre matière qui s'unit à elles pour donner des matières nouvelles. En effet, d'après la loi de la conservation du poids, l'augmentation de poids qui a lieu dans la combustion ne peut provenir que de ce qu'une autre matière pesante s'unit aux matières consumées.
Nous chercherons cette matière dans l'air, car, à part l'air, nulle matière pesante n'a accès aux matières combustibles dans les expériences en question.
Rôle de l'air dans la combustion. — Pour étudier à ce point de vue le phénomène de la combustion, il est nécessaire que nous l'isolions du monde extérieur, de façon à pouvoir observer toutes les modifications qui se produisent dans les matières qui y prennent part.
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Nous considérerons donc la combustion dans un espace clos, par exemple un flacon de verre.
La première chose que nous remarquons est que dans un volume d'air donné on ne peut pas brûler des quantités d'huile arbitraires; les quantités consumées sont d'autant plus grandes que le volume d'air est plus grand. Il existe donc dans l'air quelque chose qui est nécessaire à la combustion, et qui disparaît pendant la combustion.
D'autre part, l'air n'est pas uniquement composé de ce quelque chose. Quelle que soit la nature des matières qu'on brûle dans une quantité d'air donnée, il n'arrive jamais que tout l'air soit utilisé; il en reste toujours environ les quatre cinquièmes. Dans ce résidu il est impossible de produire aucune combustion; et, en étudiant de plus près le gaz qui est resté, on trouve qu'il a des propriétés difl'érentes de celles de l'air. Il faut en conclure que l'air n'est pas une matière simple, mais un mélange (une solution), composé d'une matière nécessaire à la combustion, et d'une autre matière qui n'entretient aucune combustion.
L'oxygène. — C'est le chimiste Scheele, originaire de Stralsund, qui, vers la fin du xviii" siècle, expliqua que l'aptitude de l'air à entretenir la combustion résulte de la présence d'une matière gazeuse, constituant non la totalité de l'air, mais seulement un cinquième de son volume. Pour établir son opinion, qui était en contradiction avec l'idée alors courante de la nature élémentaire de l'air, Scheele enseigna commenton peut préparer une matière qui possède à un degré bien plus élevé que l'air usuel la propriété d'entretenir les combustions, et qui de plus ne laisse aucun résidu impropre à leur entretien.
Scheele obtenait son gaz qu'il appelait air defeu^ en chauflantle produit bien connu qu'on appelle salpêtre. Plus tard il le prépara en chauffant le bîoxjde de manganèse.
Indépendamment de Scheele, mais un peu plus tard, Priestlej découvrit la même matière; il l'obtint en chauffant une matière de couleur rouge jaune, qu'on appelle oxyde de mercure.
Ce dernier mode de préparation est plus aisé à répéter. On place Toxjde de mercure, qui est une poudre rouge jaune, au fond d'un tube, plusieurs fois recourbé, en verre peu fusible {fig* lo). Ce tube est fermé par un bouchon percé, que traverse un tube plus petit continué par un tuyau de caoutchouc. Si l'on chauffe le tube et l'oxyde de mercure qu'il contient, celte matière prend tout de suite une coloration plus sombre, presque noire. Au bout d'un certain temps, il se
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forme sur le tube, près de l'endroit chauffé, un dépôt d'éclat métallique. Si l'on place sous l'eau l'extrémité du tube de dégagement, on voit monter des bulles gazeuses. On pourrait les prendre pour de l'air qui, dilaté par la chaleur, s'échapperait en partie de l'appareil.
Fig. 10.
Mais on s'aperçoit facilement que le gaz qui s'échappe n'est pas de l'air ordinaire. Car si l'on approche de l'extrémité du tube un bout de bois que l'on a allun;ié puis éteint, et dont l'extrémité carbonisée ne luit plus que faiblement, il s'enflamme instantanément. On peut recueillir le gaz produit en remplissant d'eau un récipient et en le retournant dans la cuve de telle façon que l'ouverture soit sous l'eau. Si l'on dispose l'appareil de telle façon que les bulles de gaz, en sortant du tube de dégagement, se trouvent à l'orifice du récipient, elles refoulent peu à peu l'eau qui s'y trouve, et au bout d'un certain temps le récipient est rempli du gaz nouveau. Le dégagement se poursuit tant qu'il reste de l'oxyde de mercure. La quantité de cet oxyde diminue tandis que le gaz s'échappe, et au bout d'un certain temps il a complètement disparu. Au même moment s'arrête le dégagement de gaz.
Propriétés de l'oxygène. — Si nous examinons le gaz au point de vue de l'aspect extérieur, nous ne pouvons le distinguer de l'air. Il est incolore comme l'air, et par des expériences appropriées on constate qu'il est également sans saveur et sans odeur. De plus, de son
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mode de production il résulte que, comme l'air, il est insoluble ou du moins peu soluble dans Teau. Cependant l'action que nous lui avons trouvée sur un bout de bois en ignition prouve qu'il est difTérent de l'air. De plus, des recherches précises montrent que sa densité et ses autres propriétés physiques sont nettement différentes de celles de l'air. Nous sommes donc fondés à considérer le gaz tiré de Toxjde de mercure comme une matière particulière. C'en est bien une en réalité, et elle porte le nom d'oxygène (*).
Décomposition de l'oxyde de mercure. — Examinons de plus près le procédé au moyen duquel nous avons obtenu l'oxygène. Comme nous pouvons le constater, l'oxyde de mercure a toute fait disparu. Outre l'oxygène, il est apparu une matière liquide, d'éclat métallique, qui s'est déposée au bout du tube et qui présente les propriétés du mercure. A part cela nous ne trouvons rien à constater.
L'oxyde de mercure s'est donc transformé en oxygène et en mercure métaUique. Si l'on détermine les poids respectifs de l'oxyde de mercure, du mercure et de l'oxygène, on trouve que le premier poids est égal à la somme des deux autres. Conformément à la loi de la conservation du poids, nous dirons que l'oxyde de mercure, sous l'action de la chaleur, s'est transformé en mercure et oxygène, et nous serons en droit d'ajouter qu'il ne peut s'être produit en même temps aucune autre matière. Nous pourrons donc poser la formule
oxyde de mercure = mercure -+- oxygène,
dans laquelle le signe ^ signifie que les matières désignées d'un côté peuvent se transformer en les matières désignées de l'autre côté.
On trouve souvent employées des expressions comme celle-ci : l'oxyde de mercure est composé de mercure et d'oxygène, car il peut être transformé en mercure et en oxygène. Mais l'oxyde de mercure ne présente ni les propriétés du mercure ni celles de l'oxygène; comme une matière n'est caractérisée que par ses propriétés, l'expression que nous signalons n'a aucun sens défini ; c'est seulement une façon abrégée peu précise d'exprimer des relations définies que nous expliquerons dans la suite.
Cependant, cette façon de parler est si généralement en usage que
(*) Le nom à^oxygène {oxygenium) date d'autrefois et exprime une opinion ancienne et erronée, d'après laquelle ce corps serait contenu dans tous les acides et jouerait un rôle essentiel dans leurs propriétés. Le nom s'est conservé bien que cette opinioA ait été reconnue fausse.
Qoo^Q:
pour être intelligibles nous ferons mieux de la conserver, sous la réserve que nous venons de faire.
Combinaison. — A la Iransformalion de l'oxyde de mercure en mercure et oxygène correspond un phénomène inverse. Si l'on chauffe du mercure au contact de l'air, c'est-à-dire de Toxygène, à peu près jusqu'à sa température d'ébuUition, il se transforme en oxyde de mercure. Mais il faut prolonger l'expérience pendant plusieurs jours pour obtenir une quantité appréciable d'oxyde de mercure.
Comme, dans ce cas, de deux matières différentes naît une matière unique, on donne au phénomène le nom de combinaison, La transformation inverse, celle d'une matière en deux matières (celle de l'oxyde de mercure en mercure et oxygène) s'appelle une décomposition. Dans le même sens, on dit que le mercure et l'oxygène sont les parties constitutives Aq l'oxyde de mercure, et que cet oxyde est une combinaison de ces deux matières. L'oxyde de mercure est donc considéré, par rapport à ses parties constitutives, comme une matière composée; rappelons encore ici la réserve que nous avons faite au sujet de ce terme.
Proportions quantitatiyes. — Revenant à notre expérience, proposons-nous de rechercher quelles relations quantitatives existent entre les diverses matières qui prennent part au phénomène. D'après ce que montre la vie quotidienne, on est déjà porté à admettre que quand une matière A se transforme en une matière B, la quantité de B doit croître et décroître dans la même proportion que la quantité employée de A. Cependant cette même expérience journalière amènerait à penser que les résultats, tout en étant, en gros, conformes à cette règle, s'en écartent plus ou moins dans le détail.
En faisant les expériences convenables, qui consistent à chauffer différentes quantités d'oxyde de mercure, pesées exactement, et à mesurer l'oxygène produit (avec les précautions indispensables qui seront prochainement exposées), nous trouvons que le rapport de la quantité d^ oxyde employé à la quantité d^ oxygène obtenu est constant, non pas d'une manière approximative, mais avec toute la précision que nous pouvons donner à notre mesure.
La relation que nous avons trouvée ici est un cas particulier d'une loi générale de la nature,
t Quand une matière quelconque se transforme en une autre, il existe, entre les quantités de matière disparue et de matière produite, un rapport déterminé et invariable.
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On peut étendre celte loi immédiatement en ajoutant que, quand deux matières se combinent en une troisième, il doit exister également entre elles deux un rapport de poids invariable. En effet, d'après la loi qui vient d'être énoncée, le rapport du poids de la matière produite au poids de la matière disparue est invariable. Mais le poids de la matière produite est égal à la somme des poids des matières qui se combinent. Si les deux poids sont proportionnels à la somme, ils^ sont aussi proportionnels l'un à l'autre. |
Sous forme mathématique, cette loi s'exprime de la manière sui- " vante. Soient A et B les quantités des matières qui se combinent, C la quantité de matière produite, autrement dit de la combinaison. On a, d'après la première loi.
= const.
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ce qu'il fallait démontrer.
Ce qui vient d'être énoncé pour deux matières qui se combinent, s'applique au cas d'un nombre quelconque de matières; la loi des proportions constantes est valable pour toutes les combinaisons.
Divers savants ont procédé à une vérification très minutieuse de la rigueur de cette loi, en faisant varier de toutes les façons possibles la provenance et la préparation des matières, ainsi que les conditions de la transformation. On est arrivé à un résultat du même genre que pour la loi de la conservation de la masse, et il a été impossible de déceler des écarts. Les rapports de poids ont été trouvés invariables, c'est-à-dire que leurs variations sont restées inférieures aux limites des erreurs que comportaient les mesures. La loi suivant laquelle les rapports de quantité sont invariables dans les combinaisons chimiques appartient donc, comme celle de la conservation de la masse, au groupe peu nombreux des lois qui, dans l'état actuel de nos connaissances, peuvent être considérées comme tout à fait exactes.
Déduction de la loi des proportions constantes. — Nous venons d'établir, par l'expérience, la loi de l'invariabilité des variations de quantité dans les combinaisons; mais on peut aussi la considérer comme une conséquence de la loi, antérieurement énoncée, suivant laquelle les propriétés des matières sont déterminées et fixes. Il faut pour cela considérer comme propriétés d'une matière, toutes les rela- / tions qu'elle peut avoir avec d'autres matières. j
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Les proportions suivant lesquelles une matière est produite par d'autres matières font, sans aucun doute, partie de ces relations; et quand, par l'action réciproque de deux matières, il s'en produit une troisième, dont les propriétés sont absolument déterminées, il est tout à fait logique de s'attendre à ce que les quantités des matières initiales nécessaires à cette production ne soient pas arbitraires et ne s'unissent que suivant des proportions déterminées.
Cette manière de raisonner est fréquemment employée dans la science, pour tirer de relations connues d'autres relations qui ne le sont pas encore. Ce raisonnement s'appelle déductioriy et une science qui est faite uniquement ou principalement de déductions est une sr^ience déductive. Les raisonnements déductifs sont manifestement affectés d'un double risque d'erreur.
D'abord, ils ont toute l'incertitude des propositions admises comme vraies qui en sont le point de départ. Et à cette incertitude vient s'ajouter celle qui résulte des erreurs possibles dans l'opération de la déduction. A vrai dire, la logique formelle enseigne à éviter les fautes grossières de raisonnement; mais les fautes plus dissimulées, en particulier celles qui proviennent du caractère flottant des notions employées et de l'insuffisance des distinctions, sont souvent difficiles à éviter ou à découvrir.
Dans les sciences de la nature, on a, pour vérifier les raisonnements déductifs, un procédé de valeur inestimable : on compare directement leursconclusions ai^ec l'expérience, Uaurdiii très bien puarriver, par exemple, que, par la réflexion, un savant déduisît, de la notion expérimentale des matières à propriétés déterminées, la loi des proportions de combinaison invariables. Il aurait alors pu énoncer cette loi comme déduite de la première ; mais elle n'aurait été admise dans la science que si lui-même ou un autre savant, par un certain nombre d'expériences appropriées, avaient ensuite confirmé la justesse de la déduction.
11 semble, d'après cela, qu'on puisse se passer absolument de la déduction, puisque ses résultats ont besoin d'être vérifiés et confirmés par l'expérience pour être admis. A la vérité on pourrait s'en remettre à l'expérience seule pour la découverte des lois nouvelles; mais alors la découverte expérimentale des lois dépendrait trop complètement du hasard, tandis que le raisonnement sur les lois acquises constitue une méthode rationnelle de découverte. De plus, il est très important de connaître la dépendance réciproque des diverses lois naturelles pour pouvoir, quand des restrictions ou des corrections sont introduites dans une loi, évaluer la portée de ces
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changements à l'égard des autres lois. Or, la dépendance réciproque V des lois ne peut être déterminée qu'à l'aide du raisonnement déduclif. \ - C'est pourquoi la déduction constitue un instrument utile à la science I pour ses progrès et sa solidité.
Résumé. — L'étude d'un des phénomènes chimiques les plus fréquents et les plus frappants : la combustioriy nous a montré que ce phénomène consiste en une action réciproque des matières qui brûlent et d'une partie de l'air. On appelle celle partie de l'air oxygène, et le résultat de cette action réciproque est que l'oxygène s'ajoute aux matières qui brûlent et forme avec elles des matières nouvelles; ces matières pèsent plus que ne pesaient auparavant les matières combustibles. Conformément à la loi de la conservation du poids, l'augmentation de poids est égale au poids de l'oxygène disparu. En chauflfant certaines matières, par exemple l'oxyde de mercure, on peut obtenir de l'oxygène à Tétat pur. On observe que c'est un gaz incolore, dans lequel les matières combustibles brûlent beaucoup plus énergiquement que dans l'air.
En même temps que de l'oxygène, l'oxyde de mercure donne du mercure à Tétat de métal. Le poids du mercure et de l'oxygène réunis est égal au poids de Toxyde de mercure disparu. On dit que l'oxygène et le mercure sont les parties constitutives de l'oxyde de mercure, et que l'oxyde de mercure est une combinaison de l'oxygène et du mercure.
Les combinaisons naissent de leurs parties constitutives suivant des rapports de poids déterm'nés. Ces rapports dépendent uniquement de la nature des matières, et nullement des conditions dans lesquelles les combinaisons se produisent. Celte loi des rapports de poids constants s'applique universellement à toutes les transformations chimiques.
Cette loi est du même ordre de précision que la loi de la conservation du poids dans les phénomènes chimiques; c'est-à-dire que jusqu'à présent on n'a pas observé de faits qui s'en écartent.
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' Éléments et combinaisons. — Â l'aide de la chaleur nous avons réussi à transformer l'oxyde de mercure en parties « plus simples », c'est-à-dire en parties dont les poids respectifs sont inférieurs au poids de la matière primitive, tandis que la somme de leurs poids est égale à ce poids primitif. On peut obtenir des « décompositions » analogues en employant d'autres formes de l'énergie, par exemple l'énergie électrique. Supposons maintenant qu'on pratique sur toutes les matières des opérations analogues, et qu'on soumette également à la décomposition les matières « plus simples » ainsi obtenues. On finira par arriver à des matières qui ne peuvent par aucun procédé être décomposées en de plus simples, qui en d'autres termes donnent naissance, dans toutes les transformations chimiques, à des matières de poids supérieur ou au plus égal à leur poids propre.
On appelle ces matières des éléments. Comme cela résulte de notre exposé, la notion scientifique d'un élément chimique n'implique pas (|ue ce soit une matière essentiellement indécomposable ; c'est simplement une matière qui, jusqu'à présent, n'a pas été transformée en une autre de masse inférieure.
Bien que le nombre des matières chimiquement distinctes soit extrêmement considérable (elles se comptent par milliers), le nombre des éléments chimiques n'est pas grand. On trouve au total de 70 à 80 matières distinctes auxquelles peuvent être ramenées toutes les matières existant dans la nature, ou, en d'autres termes, dont ces matières sont « composées ». Du reste, on a trouvé que le nombre des éléments auxquels une matière donnée peut être réduite est, en général, très petit. D'une façon très générale les matières ne contiennent que deux, trois ou quatre éléments distincts; celles qui en renferment un plus grand nombre sont relativement rares.
Qoo^Q:
Voici les noms des éléments qui sont actuellement connus avec certitude :
TABLEAU DBS ÉLÉMENTS.
Aluminium,
Glucinium,
Praséodyme,
Antimoine,
Hélium,
Rhodium,
Argent,
Hydrogène,
Rubidium,
Argon,
Indium,
Ruthénium,
Arsenic,
Iode,
Samarium,
Azote,
Iridium,
Scandium,
Baryum,
Krypton,
Sélénium,
Bismuth,
Lanthane,
Silicium,
Bore,
Lithium, *
Sodium,
Brome,
Magnésium,
Soufre,
Cadmium,
Manganèse,
Strontium,
Gxsium,
Mercure,
Tantale,
Calcium,
Molybdène,
Tellure,
Carbone,
Néodyme,
Thallium,
Cérium,
Néon,
Thorium,
Chlore,
Nickel,
Thulium,
Chrome,
Niobium,
Titane,
Cobalt,
Or,
Tungstène,
Cuivre,
Osmium,
Uranium,
Erbium,
Oxygène,
Vanadium,
Étain,
Palladium,
Xénon,
Fer,
Phosphore,
Ytterbium,
Fluor,
Platine,
Yttrium,
Gadolinium,
Plomb,
Zinc,
Gallium,
Potassium,
Zirconium.
Germanium,
Ijes éléments. — Parmi les matières qui ne peuvent qu'augmenter de poids dans les transformations chimiques, autrement dit les éléments, une faible partie existe dans la nature; la plupart du temps on les obtient artificiellement, en les retirant de leurs combinaisons (p. 48). Nous traiterons plus tard des procédés par lesquels on réalise la séparation. Mais pour donner une idée d'ensemble préliminaire de ces matières qui sont les plus importantes de la chimie, il nous faut définir les éléments et quelques-unes de leurs combinaisons, par leurs principales propriétés. Nous nous servirons surtout des propriétés que les débutants connaissent déjà par l'expérience de leur vie quotidienne.
Le nombre des éléments étant assez grand, puisqu'il dépasse 70, il est nécessaire d'établir une classification. On la fonde sur l'analogie plus ou moias grande des éléments et de leurs combinaisons. Cesana-
logies ne peuvent être appréciées qu'à l'aide d'une connaissance précise de la chimie; aussi n'est-il pas possible d'exposer à présent les raisons qui nous font adopter une certaine classification. Elles seront expliquées à la fin de l'ouvrage.
On divise d'abord les éléments en métalloïdes et métaux. Les métaux, qui sont en bien plus grand nombre, présentent les propriétés connues et faciles à observer qui pour tout le monde se rattachent à leur nom, et que nous apercevons dans l'argent, le fer, le plomb. Au contraire, les métalloïdes n'ont pas de caractères communs de ce genre; ils présentent dans toutes leurs propriétés une grande diversité. On subdivise ces deux groupes en prenant pour principe l'analogie chimique, c'est-à-dire la similitude de propriétés des matières dérivées (combinaisons). Les divers groupes particuliers portent les noms respectifs des éléments les plus connus ou les plus caractéristiques qui y sont compris.
On a beaucoup discuté sur la classification des éléments. La question ne peut se résoudre d'une manière absolue, mais seulement par des considérations d'opportunité. Aussi est-il naturel qu'il y ait eu plus d'une solution adoptée, et l'uniformité de classification n'est d'ailleurs pas d'une extrême importance. En tout cas il est bon de se rappeler sans cesse que toute classification est défectueuse, puisque nécessairement elle insiste plus sur telles analogies que sur telles autres, il est meilleur, pour apprendre la chimie, d'envisager la possibilité de diverses classifications, que de rendre ses connaissances incomplètes en considérant un certain système comme absolument satisfaisant. On peut se servir, pour prendre une idée d'ensemble des éléments, de la classification suivante :
A. Métalloïdes.
L'hydrogène et les halogè
nés.
Groupe de l'oxygène.
Groupe de l'azote.
Groupe du carbone.
Groupe de l'argon.
B. Métaux.
Métaux alcalins
» alcalino-terreux Métaux légers.
» terreux
Groupe du fer
Groupe du cuivre
Métaux lourds.
Autres métaux
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Ce mode de groupement n'est pas parfait, mais a Tavantage de comprendre les groupes naturels d'éléments les plus importants.
Les deux subdivisions des métaux : métaux légers et métaux lourds, sont telles qu'à la première appartiennent les métaux dont la densité n'est pas supérieure à 4, tandis que dans la seconde se placent les métaux de densité plus élevée. A cette distinction, qui paraît assez arbitraire, correspondent d'importantes différences chimiques, qui constituent le véritable fondement de cette classification.
Nous allons maintenant caractériser les divers éléments.
METALLOÏDES.
A. L'hydrogène kt les halogènes.
U hydrogène est un gaz. Il passe plus difficilement que toute autre matière à l'état liquide ou solide. C'est la plus légère de toutes les substances connues, car dans les conditions normales, c'est-à-dire à o" et sous une pression de ^ô®" de mercure, i*"*' d'hydrogène ne pèse que 0^,000090. On ne le trouve pas en quantités appréciables dans la nature, quoiqu'il y en ait vraisemblablement dans l'air une très petite quantité.
En combinaison, l'hydrogène est très répandu. L'eau, qui recouvre les quatre cinquièmes de la surface terrestre, est une combinaison de l'hydrogène et de l'oxygène. En outre, l'hydrogène existe dans presque toutes les substances dont sont formés les animaux et les plantes.
he Jluor est un gaz à faible coloration vert jaunâtre, qui n'existe pas à l'état libre dans la nature. 11 est très difficile à préparer, parce qu'il entre immédiatement en réaction avec presque toutes les matières.
Ses combinaisons ne sont pas rares dans la nature ; la plus connue est le spath-fluor.
Le chlore n'existe pas non plus à l'état libre dans la nature; pour le préparer il faut le retirer de ses combinaisons. C'est un gaz jaune vert, d'odeur forte, et qui exerce une action très nocive sur tous les êtres vivants. Sous pression modérée, il se condense en un liquide jaune vert, d'aspect huileux, qu'on prépare industriellement et qu'on met en vente dans des récipients métalliques. Le chlore, lui aussi, a la propriété d'entrer très facilement en combinaison.
Les composés du chlore sont très répandus dans la nature. Le plus important est le sel marin, cette matière bien connue, blanche.
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soluble dans l'eau, et que nous ajoutons d'habitude à presque tous nos aliments.
L'acide chlorhydrique est une combinaison du chlore et de r hydrogène.
Le brome est un liquide rouge brun qui ne laisse passer la lumière que quand il est en couches très minces. C'est un des rares éléments qui soient liquides à la température ordinaire. Déjà à la température ordinaire, il se transforme facilement en une vapeur jaune rouge, lourde, d'odeur extrêmement désagréable, et qui exerce sur tous les organismes une /orte action caustique. Il partage, avec le fluor et le chlore, la propriété d'entrer très facilement en combinaison ; cependant il la possède à un degré moindre que ces deux éléments. Il n'y a pas de brome à l'état libre dans la nature.
Parmi les combinaisons du brome, la plus connue est le bromure de potassium, sel blanc, aisément soluble dans l'eau, et qu'on emploie en médecine et en photographie. Les composés du brome sont répandus dans la nature, mais moins que ceux du chlore, de sorte que le brome fait partie des éléments déjà assez rares.
Uiode est une matière solide, cristalline, de couleur violet noirâtre. Il a un éclat voisin de l'éclat métallique. A la température ordinaire, il passe à l'état de vapeur, en faible proportion, mais assez pour avoir une odeur distincte et désagréable. A une température plus élevée, il fond et se transforme en une vapeur de belle couleur violette.
L'iode se dissout dans différents liquides et donne des solutions les unes brunes, les autres violettes. On emploie en médecine, sous le nom de teinture d^iode, une solution d'iode dans l'esprit-de-vin. C'est un liquide brun qui a l'odeur de ses deux composants.
L'iode n'existe pas à l'état libre dans la nature 5 ses composés sont peu répandus. On emploie à beaucoup d'usages Viodure de potassium, sel blanc qui, par dégagement d'iode, prend facilement une teinte variant du jaune au brun.
B. Groupe de l'oxygène.
Uoxjrgène est un gaz qui constitue une grande partie de l'air atmosphérique (le cinquième, en chiffres ronds). A ce titre, il est d'une extrême importance pour la nature vivante. Le travail ou l'énergie dont les organismes ont besoin pour l'accomplissement de leurs fonctions, provient de la combinaison avec l'oxygène des matières dont ils sont composés. Tous les phénomènes de combustion, à l'aide des-
quels nous chauffons nos maisons et nous faisons fonctionner nos machines, demandent également de l'oxygène.
L'oxygène gazeux est incolore en couches minces, bleu s'il est en couches très épaisses. En le refroidissant très fortement, on peut le condenser en un liquide bleuâtre, qui bout à — iSo**.
A part les grandes quantités d'oxygène qui existent dans l'air à l'état libre, il y en a des masses énormes en combinaison. La plupart des substances composées que nous trouvons sur la surface terrestre contiennent de l'oxygène. La plus importante de ces combinaisons est l'eau {cf. p. 55). Au point de vue de la quantité, l'oxygène l'emporte de beaucoup sur tous les éléments de la surface terrestre.
La grande importance de l'oxygène et de ses combinaisons pour la vie en général, et le nombre extrêmement considérable de ses composés, donnent à cet élément une place exceptionnelle dans la chimie, et l'on peut dire qu'il est le plus important de tous les éléments.
Le soufre est une matière bien connue, jaune, solide, qui fond à 1 20" en donnant un liquide de la couleur du miel. Il s'enflamme facilement à l'air et brûle avec une flamme bleue pour donner une combinaison avec l'oxygène, gazeuse et facilement reconnaissable à son odeur piquante.
Le soufre n'est pas conducteur de l'électricité ; par frottement, il se charge facilement d'électricité négative.
Le soufre est très répandu dans la nature. Dans les régions volcaniques, notamment, il en existe de grandes quantités, en partie à l'état de soufre pur et en partie mélangées de terre. De plus, on en trouve des quantités assez importantes dans les endroits où la tourbe ou la lignite donnent lieu à une décomposition de sels sulfurés.
En combinaison, le soufre se rencontre bien plus encore qu'à l'état d'élément. G>mme combinaisons spécialement connues, nous pouvons citer le gypse et le plâtre.
Outre les composés du soufre dont nous avons déjà parlé, il existe une combinaison avec l'hydrogène qui s'impose à l'attention par son odeur intense et désagréable. Cette substance prend naissance dans la décomposition de beaucoup de matières animales, par exemple des œufs; et l'odeur d'œufs pourris qui se fait sentir dans ce cas est, en réalité, l'odeur de cette combinaison du soufre et de l'hydrogène.
Le sélénium et le tellure sont deux éléments très rares, dont les combinaisons sont analogues à celles du soufre, mais qui, à l'état libre, ont des propriétés très difl'érentes. Le sélénium est d'habitude une matière d'un rouge noirâtre, solide, non conductrice de l'élec-
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tricité; mais Ton connaît aussi au sélénium une autre forme sous laquelle* il a un éclat à demi métallique et une certaine conductibilité électrique. Dans la nature, il n'existe pour ainsi dire qu'en combinaison; cependant on en trouve quelquefois des traces associées au soufre.
Le tellure est une matière grise, solide, d'éclat métallique, qui conduit l'électricité aussi bien qu'un métal, et se présente dans la nature, elle aussi, le plus souvent en combinaison.
C. Groupe db l'azote
Uazole est un élément gazeux qui se présente très généralement à l'état libre; la quantité d'azote en combinaison dans la nature est faible par rapport à celle de l'azote à l'état d'élément. Il forme la partie la plus importante de l'air atmosphérique, qui est un mélange (et non une combinaison chimique) de quatre parties d'azote (en volume) pour une partie d'oxygène. Comme on le sait par les propriétés bien connues de l'air, l'azote est incolore, inodore et insipide. Il se condense en un liquide par refroidissement, mais plus difficilement que l'oxygène. Son point d'ébuUition est plus bas que celui de l'oxygène; il est au voisinage de — i94"-
Les composés de l'azote, quoique moins abondants que l'azote libre, sont d'une grande importance, car les parties les plus essentielles des animaux et des végétaux sont des combinaisons où entre l'azote. En particulier, la substance qui forme les muscles et le protoplasma des cellules, auquel sont attachées les propriétés vitales proprement dites, contiennent de l'azote.
Parmi les combinaisons inorganiques de l'azote qui sont spécialement connues, nous citerons le salpêtre et le sel ammoniac.
L'azote libre, à l'opposé des éléments précédemment mentionnés, n'a qu'à un très faible degré la faculté d'entrer en réaction avec d'autres matières. Aussi le considère-t-on comme un élément paresseux ou indifférent au point de vue chimique. Pour obtenir des composés de l'azote, on ne peut pas, en général, partir de l'azote à l'état libre; il faut produire la matière cherchée à l'aide de composés déjà existants.
Le phosphore est un élément que l'on rattache à l'azote, non à cause d'une analogie directe de ces éléments, mais en raison de l'analogie des composés correspondants. Les éléments eux-mêmes, à l'état libre, sont extrêmement différents.
Le phosphore est connu sous deux formes différentes, qui ont des
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propriétés tout à fait distinctes, mais qui, Tune et Tautre, au point de vue chimique, représentent du phosphore libre. Cela résulte de ce que ces deux matières, en réagissant avec d'autres substances, produisent les mêmes composés dans les mêmes proportions, et de ce qu'elles se transforment Tune dans Fautre sans laisser de résidu. On peut concevoir leur différence comme analogue à la différence entre Feau et la glace, sauf que la transformation d'une forme de phosphore dans l'autre est plus difficile.
Sous sa première forme, le phosphore est une matière à demi transparente, de teinte jaune pâle; il a la propriété d'être brillant dans l'air humide ; en même temps, il émet une sorte de fumée et se transforme en un liquide acide. Cela provient de ce que le phosphore, dès la température ordinaire, se combine avec l'oxygène : il subit une combustion lenle. A température un peu plus élevée, la combustion devient rapide; le phosphore, brûlant avec une flamme claire, jaunâtre, se transforme en une fumée blanche.
Sous sa seconde forme, le phosphore est une poudre rouge noire, qui ne fume pas et ne luit pas à l'air, et qui ne s'oxyde pas d'une manière visible. De plus, ce phosphore rouge s'enflamme bien plus difficilement que le phosphore blanc dont nous avons parlé d'abord ; mais, une fois enflammé, il se consume de la même manière que l'autre.
Ces deux formes se changent l'une en l'autre sous l'action de la chaleur; les conditions de ces transformations seront étudiées plus tard en détail.
Dans la nature, on ne trouve le phosphore que combiné. Ses combinaisons, elles aussi, jouent un rôle important dans la nature vivante. Les os des vertébrés contiennent des composés du phosphore et servent de point de départ pour la préparation de cet élément.
\! arsenic se rapproche beaucoup du phosphore par ses combinaisons, et même à l'état d'élément il a une certaine ressemblance avec lui. C'est une matière noire, à faible éclat métallique, et qui est conductrice de Télectricité comme les métaux. Quand on le chauffe, il se transforme en vapeur sans fondre au préalable; de même, par refroidissement, sa vapeur passe directement à l'état d'arsenic solide.
Dans la nature, l'arsenic existe à l'état libre et aussi sous forme de combinaisons, en particulier avec les métaux lourds.
La propriété la plus frappante de l'arsenic est sa grande toxicité. Tous ses composés sont plus ou moins toxiques. La plupart des empoisonnements par l'arsenic ont lieu au moyen d'une combinaison
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de cet élément avec Toxygène, qu'on appelle, dans le langage courant, arsenic blanc ou même arsenic tout court; c'est une poudre blanche, presque insipide, peu soluble dans Teau.
D. Groupe du carbone.
Carbone. — La particularité, que nous avons déjà constatée pour différenls éléments, de posséder plusieurs formes solides distinctes qui fournissent des composés parfaitement semblables, est encore plus marquée pour le carbone, car on connaît cet élément sous trois formes absolument différentes. Le charbon ordinaire, dont la forme la plus pure est le noir de fumée, le graphite, avec lequel on fait les crayons, et enfin le diamant, cette pierre précieuse incolore, très réfringente et extrêmement dure, sont tous trois des états du carbone, et dans toutes leurs transformations, ils donnent les mêmes produits en quantités égales.
A part ces formes du carbone libre, qui, en général, se présentent dans la nature mélangées d'impuretés, il existe d'innombrables composés ou dérivés du carbone. En même temps que le carbone existe en quantités énormes dans le monde inorganique (sous forme de carbonate de chaux), il est présent dans tous les organismes comme élément constitutif. Les différentes combinaisons du carbone qui se trouvent dans les animaux et les végétaux donnent naissance, sous l'action des agents chimiques, à d'innombrables combinaisons nouvelles. Plus que tous les autres éléments, le carbone est doué du pouvoir de former des dérivés distincts, et le nombre des substances qui contiennent du carbone dépasse le nombre des combinaisons des autres éléments à tel point que l'étude des composés du carbone forme, sous le nom de chimie organique, une partie spéciale de la chimie, et même la plus considérable par le nombre des substances étudiées.
Ces combinaisons organiques^ dans le cas le plus simple, ne contiennent que du carbone et de l'hydrogène. A cette catégorie appartient le pétrole, qui représente un mélange de divers carbures d^ hydrogène voisins par leur composition et leurs propriétés. Outre le carbone et l'hydrogène, il y a de l'oxygène dans les matières qu'on comprend sous le nom de graisses, et aussi dans les matières acides et sucrées qu'on trouve en abondance surtout dans les plantes. Les substances, analogues au blanc d'œuf, dont sont composés les nerfs et les muscles, et dans lesquelles tout spécialement ont lieu les phénomènes chimiques de la vie, contiennent, outre ces trois éléments,
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de l'azote, et de plus, en général, du soufre et du phosphore. On reconnaît sans peine que toutes ces matières contiennent du carbone en les chauffant fortement. La a carbonisation » qui se produit alors consiste essentiellement en ce que les autres éléments s'échappent sous forme de combinaisons volatiles, laissant à Fétat de charbon noir la partie du carbone qui n'est pas comprise dans ces combinaisons.
Après l'oxjgène, le carbone doit être considéré comme le plus important des éléments.
Le silicium est un élément qu'on ne trouve pas à l'état libre sur la terre. Au contraire, sous forme de combinaison avec Toxjgène (silice) et de dérivés de la silice, c'est un des éléments les plus répandus.
Le silicium, comme le carbone, peut être obtenu sous des formes diverses : en poudre brune, ou en masses d'un gris de fer, cassantes, d'éclat métallique. Sous cette dernière forme, il est conducteur de l'électricité.
Une combinaison du silicium avec l'oxygène, la silice, forme sous le nom de quartz une grande partie du sol terrestre et des montagnes. La plupart des roches sont des combinaisons de la silice avec divers mé^taux, notamment des métaux légers. Le silicium est donc Félément essentiel de l'écorce solide de la terre.
Le bore est un élément peu abondamment répandu dans la nature. Il n'existe jamais à l'état libre, et il faut le préparer en partant de ses combinaisons. Les propriétés du bore comme élément sont très analogues à celles du silicium.
Comme pour le silicium, la combinaison la plus importante du bore est celle qu'il forme avec l'oxygène. Elle est contenue dans le borax, sel qui sert à souder et à divers autres usages industriels. Le borax est le plus connu des composés du bore.
E. Groupe de l* argon.
Il existe dans l'air atmosphérique, en très petites quantités, divers gaz qui ont été découverts dans ces derniers temps et présentent cette particularité caractéristique qu'on n'a pu faire passer aucun d'entre eux à l'état de combinaison chimique. On ne les connaît donc qu'à l'état d'éléments.
Le plus anciennement connu est Vargon^ qui constitue un peu plus du -^ du poids de l'air et qu'on obtient comme résidu quand on fait entrer les autres éléments de l'atmosphère dans des combinaisons fixes. C'est un gaz incolore, et de plus inodore et insipide,
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en raison de son incapacité à entrer en combinaison. Sa densité est plus grande que celle de l'air.
Outre l'argon, on a découvert encore quelques autres gaz d'égale indifférence chimique. Ils existent aussi dans l'air, mais en quantités beaucoup plus faibles; certains minéraux rares en renferment des quantités appréciables. Ces gaz sont appelés hélium, néon et xénon.
MÉTAUX LÉGERS
F. Groupe des métaux alcalins.
Les métaux de ce groupe ont beaucoup de propriétés communes. Tous sont de densité faible, et certains même de densité inférieure à celle de l'eau. Leur aptitude à former des combinaisons chimiques est extrêmement développée. Aussi n'existent-ils pas à l'état libre dans la nature, et il faut même des mojens énergiques pour les retirer de leurs combinaisons. En raison de leur grande facilité de combinaison, ils exercent une action chimique sur la plupart des autres matières, de telle sorte qu'on ne peut les conserver purs qu'en usant de précautions spéciales.
Potassium. — Ce métal léger, lorsque sa surface est propre, est d'un bel éclat argenté; il fond très facilement, et à la température ordinaire il est déjà mou comme de la cire. Au rouge il passe à Tétat de vapeur.
Dans la nature, le potassium n'existe que combiné. Ses composés les plus connus sont le salpêtre et le carbonate de potassium, qui sont deux sels de couleur blanche. Le plus important esl la carnallite. On en trouve dans certains endroits de l'Allemagne de grandes quantités, qui sont probablement le résidu de l'évaporation d'une mer qui a existé autrefois en ces lieux. Les plantes ont besoin pour leur croissance des composés du potassium, et quand il n'j en a pas dans le sol, on en ajoute à la terre comme engrais sous forme de carnallite ou de chlorure de potassium, matière qu'on tire de la carnallite et qui esl plus riche en potassium.
Beaucoup de combinaisons du potassium jouent dans l'industrie un rôle important. Le potassium joue un grand rôle aussi dans l'organisme de l'homme et des animaux; c'est une partie essentielle des globules rouges du sang.
Au potassium se rattachent deux éléments : le rubidium et le cœslum Ils ont des propriétés presque complètement identiques à celles du potassium, tant comme éléments que dans leurs combinaisons.
Mais, à l'opposé du potassium, ils existent dans la nature en quantités extrêmement faibles.
Le sodium est, dans ses propriétés, très analogue au potassium. Ses composés, eux aussi, existent dans la nature en quantités énormes. Le plus connu et le plus important d'entre eux est le sel marin(p. 55), qui est un composé de chlore et de sodium. Ce sel sert de matière première pour préparer la plupart des autres combinaisons du sodium et aussi du chlore. La soude et le sel de Glauber sont aussi des composés du sodium.
Le lithium est un élément rare, moins voisin, par ses propriétés et ses combinaisons, des autres éléments du groupe que ces éléments ne le sont entre eux. Il ne sert à aucun usage important.
G. Métaux alcalino-terreux.
Les éléments qui composent ce groupe ont comme les métaux alcalins une densité faible et une très grande aptitude à entrer en combinaison. Mais, tandis que les métaux alcalins ne peuvent être placés au contact de Fair sans s'unir immédiatement avec l'oxjgène, les métaux alcalino- terreux, pourvu qu'ils soient secs, restent généralement en présence de l'air sans éprouver de transformation. De plus, ils sont beaucoup plus durs, fondent et se volatilisent beaucoup plu§ difficilement et ainsi présentent davantage les propriétés des métaux ordinaires.
Le magnésium est un métal blanc, à peu près de la couleur de l'étain, et qui ne change pas au contact de l'air si la température est basse. Si on le chauffe, il prend feu et se combine avec l'oxygène, en donnant une lumière éblouissante.
Les combinaisons du magnésium sont très abondantes dans la nature. Presque toutes les roches qui contiennent de la silice contiennent aussi du magnésium sous forme de combinaison avec la silice. Il existe, en outre, d'autres minéraux où l'on trouve du magnésium. Plusieurs combinaisons du magnésium sont d'un emploi quotidien; les plus importantes sont la magnésie, combinaison du magnésium avec l'oxygène, et le sulfate de magnésium
Comme les autres métaux légers, le magnésium n'existe pas à l'état métallique dans la nature.
Le calcium n'est guère mieux connu que le magnésium à l'éta libre. Les combinaisons de cet élément se trouvent en très grandes quantités dans la nature et occupent une place des plus importantes dans l'écorce terrestre.
Parmi ces combinaisons du calcium nous citerons le carbonate de calcium et la dolomie, qui, outre le calcium, contient aussi du magnésium.
Une forme particulièrement pure du carbonate de calcium est le marbre, dont Pusage est bien connu. C'est avec du carbonate de calcium qu'on fait le mortier. Le plâtre et le ciment, qui servent à peu près au même usage que le mortier, contiennent du calcium. Les composés du calcium ont dans l'industrie des applications multiples.
Le strontium et le baryum sont des éléments qui l'un et l'autre à tous égards sont très voisins du calcium. Mais leurs combinaisons existent en quantités beaucoup moins grandes, quoiqu'ils ne soient pas à proprement parler des éléments rares.
Enfin, il faut aussi mentionner, comme appartenant à ce groupe, le glucinium. II a le même rapport avec les métaux alcalino-lcrreux que le lithium avec les métaux alcalins; c'est-à-dire que ses analogies avec les autres éléments du groupe sont beaucoup moins prononcées que les analogies que ces éléments présentent entre eux. C'est un élément rare. On l'appelle en Allemagne béryllium, parce qu'il se trouve dans le minéral nommé béryl,
H. Métaux terreux.
Les éléments de ce groupe ont plus encore que ceux du groupe précédent le caractère des métaux ordinaires. Parmi les nombreux métaux que nous pourrions citer ici, un seul, V aluminium, mérite d'attirer notre attention, car les autres se présentent si rarement dans la nature qu'ils ne peuvent ni jouer un rôle notable dans la composition de Técorce terrestre, ni présenter des applications industrielles ou médicales importantes.
la aluminium, qui n'existe pas à l'état libre dans la nature, y est très répandu à l'état de combinaison avec l'oxjgène et de dérivés de cette combinaison. Après l'oxygène et le silicium, il est l'élément le plus abondant de Técorce terrestre. C'est une partie constitutive à peu près constante des minerais qui contiennent de la silice. Quand, sous l'influence de l'eau et des autres agents atmosphériques, ces roches se décomposent au point de vue mécanique et au point de vue chimique, il se sépare de Vargile, combinaison qui contient du silicium, de l'aluminium et de l'oxygène et qui, sous différentes formes, constitue une partie essentielle des roches sédimentaires. L'argile est, en outre, d'un emploi industriel très im^porlant : elle sert à la fabrication des briques, des vases, et de toutes sortes d'objets façonnés.
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LES BLÉMENTS CHIMIQUES. 65
Depuis quelques années, on prépare l'aluminium métallique en grandes quantités par l'action du courant électrique sur les composés de ce métal. C'est, comme on le sait, un métal blanc, léger, qui se conserve bien à l'air sec, mais qui est aisément attaqué dans l'eau, et surtout dans l'eau chargée de sels.
Nous ne décrirons pas ici les autres métaux de ce groupe, qui sont très rares. Voici les noms des plus connus : scandium, yttrium, lanthane, cérium, néodyme, praséodyme, ytterbium.
I. Groupe du fer
Le fer est un élément dont les propriétés sont bien connues, en raison de son emploi universel. C'est un métal dur, qui fond très difficilement, il ne se modifie pas en présence d'air parfaitement sec, mais à l'air humide et sous l'action de différentes substances il se rouille très facilement, c'est-à-dire qu'il entre en combinaison avec l'oxygène de l'air.
La diversité de propriétés que présente le fer sous ses difliérentes formes : fer coulé, fer forgé, acier, provient de la présence en faibles quantités d'autres matières, parmi lesquelles le carbone tient la place principale. Les propriétés du fer pur se rapprochent surtout de celles du fer forgé qui est la forme industrielle la plus pure de ce métal.
Le fer n'existe dans la nature à l'état d'élément que d'une façon exceptionnelle ; mais ses combinaisons sont répandues en tous lieux et très abondantes. Comme quantité totale il vient après l'aluminium, mais avant le calcium et le magnésium.
Quoique les combinaisons du fer n'existent qu'en petites quantités dans les organismes animaux et végétaux, elles paraissent y jouer un rôle très important, car les globules rouges du sang des vertébrés et la matière verte des plantes contiennent également du fer.
,Au fer se rattachent trois éléments étroitement apparentés entre eux, le manganèse, le cobalt et le nickel. Tous trois sont des éléments peu abondants dans la nature, sans être cependant encore des éléments rares.
Le manganèse, à l'état métallique, ressemble beaucoup au fer,
sauf qu'il se rouille encore plus facilement que lui ; sa surface prend
alors une couleur noirâtre. A l'état métallique il n'est pas beaucoup
employé. Au contraire, sa combinaison avec l'oxygène, qui porte le
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nom de pyrolusite et qui sert à fabriquer une couleur utilisée en poterie, a de multiples et importantes applications industrielles.
Le cobalt présente, même à Pair humide, beaucoup plus de résistance à Toxydation que le fer et le manganèse, mais sous forme de métal pur il n'a pas d'application importante. Ce qu'il a de plus remarquable est que sa combinaison avec l'oxygène se dissout dans le verre en lui donnant une teinte bleu foncé. Aussi est-il employé à la préparation d'une couleur bleue, le bleu de cobalt ou smalt, ainsi qu'à la coloration du verre et des poteries d'argile cuite.
Le nickel est encore plus inaltérable que le cobalt au contact de l'air. Aussi l'emploie-t-on à la fabrication d'objets qui doivent être capables de résistera la chaleur et à l'humidité. De plus, on recouvre de nickel, à l'aide du courant électrique, des objets métalliques faits en d'autres métaux. Ces objets nickelés conservent très longtemps l'éclat argentin du nickel, car ce métal est assez dur et tenace. C'est en cela que consiste l'importance du nickel au point de vue des applir ' cations pratiques. Les combinaisons du nickel ne jouent aucun rôle
notable.
Allié au cuivre et au zinc, le nickel constitue le maillechort.
Le chrome est un élément très analogue au fer, sauf qu'il est plus dur et plus cassant. II ne se transforme pas sous l'action de l'air, mais il est facilement attaqué par un grand nombre de liquides. Il n'est d'aucun usage comme métal pur, mais on en ajoute à l'acier pour l'améliorer.
Dans la nature, il se présente principalement sous la forme d'une ^combinaison avec l'oxygène qui contient également du fer et porte le nom de fer chromé.
Il forme des combinaisons très variées, parmi lesquelles il faut citer l'acide chromique et le chromate de potassium qui servent à beaucoup d'usages industriels. Le jaune et le rouge de chrome dont se servent les peintres sont aussi des dérivés de l'acide chromique.
Au chrome se rattachent par leurs propriétés chimiques plusieurs éléments métalliques qui se présentent rarement et n'ont pas une grande importance. Il suffira pour le moment de les nommer; ce sont le molybdène, le tungstène et l'uranium.
Le zinc et le cadmium sont voisins à beaucoup d'égards des métaux du groupe du fer, tout en présentant d'autre part une certaine analogie avec le magnésium.
Le zinc est un métal bien connu, d'un blanc grisâtre, un peu plus résistant à l'air que n'est le fer, mais inférieur à ce métal en ce qu'il est plus fusible et moins résistant au point de vue mécanique.
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Comme il est facile à laminer et à souder, il trouve son emploi partout où l'on peut se servir, sous forme de plaques minces, d'un métal médiocrement solide, mais résistant assez bien à l'eau.
Le zinc n'existe dans la nature que sous forme de combinaisons. La plus importante est sa combinaison avec le soufre ; on l'appelle la blende.
Le cadmium est un métal fusible, très analogue an zinc, sauf qu'il est encore plus mou et plus fusible. Il se trouve associé en petites quantités au zinc dans ses composés naturels. La couleur employée par les peintres qui porte le nom de jaune de cadmium (en abrégé cadmium), est une combinaison du cadmium et du soufre.
K, Groupe, DU cuivre.
Les métaux compris dans ce groupe se distinguent des précédents en ce qu'ils résistent davantage à l'action chimique de l'air et de l'eau. A vrai dire, ils ne possèdent pas tous ce caractère au même degré : tandis que certains éléments de ce groupe appartiennent à la catégorie des métaux nobles, qui, dans les conditions ordinaires, n'éprouvent aucune modification, d'autres se recouvrent plus ou moins vite, sous l'action de l'air humide, de composés oxygénés dont la présence leur fait perdre l'éclat métallique. Mais d'ordinaire l'action de l'air humide ne se fait sentir qu'à la surface, de sorte qu'en somme les métaux de ce groupe présentent une plus grande résistance aux actions chimiques qui tendent à les détruire.
A cette propriété se rattache immédiatement, pour tous ces métaux, celle de pouvoir être retirés plus aisément que les précédents de leurs minerais naturels. Pour la même raison, on les trouve plus fréquemment à l'état libre. C'est dans ce groupe et dans le suivant que se rangent les métaux qui ont servi les premiers à des usages industriels. Le métal dont parlent les plus anciens documents écrits, et qu'on désigne d'ordinaire par le mot bronze est un mélange qui a pour ingrédient principal l'élément type de ce groupe, le cuivre.
Le cuivre est un métal anciennement connu, dont la couleur rouge ne se retrouve chez aucun autre métal. On n'observe sa couleur que sur des surfaces récemment préparées, car il se ternit rapidement à l'air et se recouvre d'une couche de combinaisons oxygénées et sulfurées. Cette couche est d'ailleurs très mince, et i^e prend pas d'épaisseur notable, même au bout d'un grand nombre d'années.
Le cuivre conduit remarquablement l'électricité, aussi Tem-
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ploie-t-on pour les conducteurs électriques de toute espèce. Sa résistance aux actions chimiques, sa solidité et sa haute température de fusion le rendent propre à beaucoup d'autres usages techniques.
Le cuivre, à l'état de métal, n'est pas rare dans la nature, mais ses combinaisons avec le soufre et l'oxygène existent en bien plus grande abondance.
Parmi ses combinaisons particulièrement connues, il faut citer le sulfate de cuivre, sel bleu qui existe en cristaux.
he plomb est un métal de couleur grise, peu résistant. Sa densité est grande et son point de fusion peu élevé. Ses surfaces, quand elles sont récentes, présentent un vif éclat métallique, mais elles se ternissent vite en absorbant l'oxjgène de l'air. La couche oxygénée reste mince, et dans cet état le plomb résiste très longtemps à l'action de l'oxygène. Il se comporte de la même manière à l'égard de beaucoup d'autres agents, et pour cette raison il est indispensable dans beaucoup d'usines où l'on prépare des matières acides.
Le plomb pur est peu employé parce qu'il est trop mou. On peut, en l'alliant à d'autres métaux, le rendre plus dur sans lui faire perdre sa résistance aux actions chimiques. Il sert aussi à recouvrir d'autres métaux, en particulier le fer.
Dans la nature, le plomb se présente surtout sous la forme d'une combinaison avec le soufre qui porte le nom de galène et qui est le plus important des minerais de plomb.
Les composés du plomb servent à de multiples usages industriels. La litharge est une combinaison du plomb et de l'oxygène, la céruse est une combinaison du plomb avec l'acide carbonique.
Sur l'organisme, les composés du plomb agissent comme des poisons lents : les effets produits par de petites quantités de ces substances ne sont pas perceptibles, mais ils s'additionnent et finissent par produire des troubles pathologiques très graves.
Le métal rare appelé thallium se rapproche du plomb à beaucoup d'égards, tandis qu'à d'autres points de vue il est analogue aux mé- - taux alcalins.
Le mercu/e est un métal liquide à la température ordinaire; il se solidifie à — Sg® et bout à -h SSy". Il fait partie des métaux qu'on appelle « nobles » : il reste brillant parce qu'il ne se combine pas avec l'oxygène au contact de l'air humide. Mais cette combinaison a lieu si Ton élève la température (p. 48).
Comme il est le seul métal liquide à la température ordinaire, on l'emploie beaucoup dans les appareils de physique, par exemple le thermomètre et le baromètre; il sert aussi à divers autres usages
Qoo^Q:
scientifiques. Le fait qu'il reste inUct à l'air augmente beaucoup son utilité; de même sa densité considérable lui permet de rendre beaucoup de services.
Il existe dans la nature à l'élat libre, mais plus souvent à l'état de combinaison avec le soufre. Cette combinaison s'appelle cinabre; la couleur du même nom employée par les peintres est du sulfure de mercure particulièrement pur, et généralement de provenance industrielle.
Les composés solubles du mercure sont des poisons violents ; ils sont de grand usage en médecine.
Uargent est un métal blanc qui reste intact à l'air humide. Le revêtement brunâtre que présentent quelquefois les objets en argent tient à la formation d'un composé sulfuré sous l'action d'air chargé de soufre ou de substances qui contiennent du soufre.
L'argent appartient à la catégorie des métaux précieux parce qu'on le trouve dans la nature en quantités relativement faibles; c'est pour cette raison, et aussi parce qu'il reste intact à l'air, qu'on l'emploie généralement pour la fabrication des monnaies.
Dans la nature, il se présente en partie à l'état libre, en partie combiné avec le soufre et l'arsenic.
Les composés de l'argent sont d'un grand emploi en photographie : un grand nombre d'entre eux ont la propriété de se modifier sous l'action de la lumière, ce qui permet de s'en servir pour obtenir l'image des objets. Les combinaisons de l'argent avec les halogènes (chlore, brome, iode) sont les plus employées à cet usage.
Les composés de l'argent sont des poisons pour l'organisme. La pierre infernale est un sel soluble dont on utilise en médecine l'action caustique. La coloration noire que prennent les parties du corps soumises à la pierre infernale tient à la transformation, sous l'influence de la lumière, des composés obtenus. Dans les laboratoires, cette substance est employée en solution comme réactif des halogènes.
L. Autres métaux
Pour donner une première idée de tous les éléments, il est sans inconvénient de ranger dans un dernier groupe unique tous les métaux qui n'ont pas pris place dans les groupes précédents. Il ne se trouve en effet, parmi eux, qu'un petit nombre de métaux connus et importants. On trouvera, à la fin de cet ouvrage, une classification moins superficielle, reposant sur les propriétés chimiques de ces derniers métaux.
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Ils se distinguent en deux subdivisions naturelles; Tune comprend les éléments non nobles, c'est-à-dire qui éprouvent des modifications chimiques sous l'action de l'air; l'autre comprend les métaux nobles* A la première, appartiennent V antimoine, le bismuth et Vétain; dans la seconde, se rangent l'or, \e platine et les métaux analogues. La première comprend encore plusieurs autres métaux qu'il est inutile de décrire à présent, étant donné leur rareté et leur médiocre importance ; il y aura lieu seulement de les mentionner afin d'élre complet.
U antimoine est un métal blanc, cassant, qui fond au rouge et reste à peu près inaltéré en présence de l'air. Quand on le chaufie, il brûle assez facilement en donnant une combinaison avec l'oxygène, de teinte jaune à chaud et blanche à froid.
Dans la nature, il se présente surtout sous la forme d'une combinaison avec le soufre, grise, douée d'éclat métallique. On appelle cette combinaison stibine.
L'antimoine à l'état pur n'est d'aucun usage industriel . Mélangé au plomb, il constitue le plomb dur (hartblei) (p. 68), et aussi l'alliage dont on fait les caractères d'imprimerie.
En médecine, différents composés de l'antimoine sont employés pour leur action émétique. Le plus connu est le tartre stibié, sel de composition complexe. *
En raison de l'ensemble de ses propriétés chimiques, il y aurait eu lieu de rattacher l'antimoine à l'arsenic, dont il est très'voisin à beaucoup d'égards. Cependant, les caractères métalliques sont si prononcés dans l'antimoine et dans le bismuth, qui se rattache à l'antimoine, qu'il a paru plus convenable de les placer dans ce dernier groupe.
Le bismuth est un métal cassant, blanc, un peu teinté de rouge; comme l'antimoine, il conserve son éclat dans les conditions ordinaires, et ce n'est qu'à une température plus élevée qu'il se combine en quantités appréciables avec l'oxygène de l'air. Il fond assez facilement. Il existe dans la nature à l'état libre; on le trouve en outre combiné avec [le soufre.
On emploie le bismuth en alliage avec divers métaux; de plus certaines de ses combinaisons sont utilisées en médecine.
Il faut rattacher au groupe de l'antimoine et du bismuth plusieurs métaux rares que nous ne ferons ici que nommer; ce sont le vanadium, le niobium, le tantale. On peut également placer ici le gailium et Vindiumj quoiqu'ils soient apparentés de moins près à ce groupe.
Uétain est un métal connu depuis Tantiquité, de couleur blanche, assez résistant à l'action de l'eau et de Tair; il fond facilement.
Il se trouve dans la nature presque uniquement sous la forme d'une combinaison avec l'oxygène, la cassitérite, dont il est facile de le retirer en faisant fondre ce produit en présence de charbon. La facilité de la préparation explique qu'il ait été connu si tôt.
On emploie l'étain métallique à la fabrication d'ustensiles, tuyaux, etc., pour lesquels sa résistance, notamment à l'humidité, est d'une utilité essentielle. De plus, on recouvre d'étain d'autres métaux comme le fer ou le cuivre, pour prévenir la formation de leurs composés oxygénés. Dans le cas du fer, on a pour but la conservation des objets; dans le cas du cuivre, on évite la formation de combinaisons dangereuses (par exemple dans les ustensiles de cuisine).
L'étain entre également dans divers alliages; à l'état d'amalgame d'étain, c'est-à-dire mélangé au mercure, il sert à recouvrir les miroirs.
Les composés de l'étain sont employés surtout dans la teinturerie et dans l'industrie chimique.
A l'étain se rattachent plusieurs métaux assez rares, qu'il y a lieu de nommer maintenant. Ce sont le titane, le germanium, le zirconium, le thorium. L'oxyde de thorium forme l'élément essentiel des « manchons à incandescence ».
L'or est un métal jaune, lourd, qui ne se modifie en présence de l'air ni à froid ni à chaud, et qui reste également insensible à beaucoup d'autres actions chimiques. Quand on chauffe celles de ses combinaisons dont les autres éléments peuvent se volatiliser, il reste à l'état pur comme résidu. Aussi peut-on en faire le type du métal « noble », c'est-à-dire qui répugne à toute combinaison chimique.
Dans la nature, l'or se trouve presque toujours à l'état métallique. Il est quelquefois mélangé ou allié à d'autres métaux nobles, en particulier à l'argent.
L'usage de l'or comme parure et comme monnaie est bien connu. Sa rareté le rend d'une valeur considérable ; son inaltérabilité le rend propre à servir de monnaie.
Les composés de l'or n'ont pas d'application importante; c'est avec l'aide du chlore qu'on les obtient le plus commodément.
Le platine esV un métal gris très difficilement fusible, qui, au point de vue des combinaisons chimiques, se comporte de la même manière que l'or. Aussi, l'emploie-t-on à la fabrication d'appareils de chimie qui ont besoin d'être résistants à la fois aux hautes températures et aux fortes actions chimiques. A cet égard il ne sert pas seulement dans les laboratoires, mais aussi et souvent dans l'industrie.
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Dans la nature il se trouve à l'état libre, mélangé à d'autres métaux de propriétés analogues. Ces métaux, étant beaucoup plus rares encore que le platine, ne sont employés qu'exceptionnellement. Ce sont le ruthénium, le rhodium, le palladium, V osmium et V iridium.
Historique. — La notion à* élément apparaît déjà dans la philosophie grecque, mais avec un sens tout différent de sa signification moderne et en désaccord avec l'expérience. L'opinion la plus répandue était celle d'Aristole, qui admettait quatre éléments : le feu, l'air, l'eau et la terre. On ne concevait pas ces éléments comme les principes constitutifs de toutes les substances, mais plutôt comme les représentants des quatre propriétés fondamentales, qui étaient pour Aristote l'humidité, la sécheresse, la chaleur et le froid.
Au cours du lent développement des connaissances chimiques pendant le moyen âge, on s'aperçut que ces propriétés fondamentales avaient été choisies d'une manière très malheureuse, et que d'autres propriétés étaient en rapport bien plus étroit avec les modes d'action des diverses substances. On chercha des représentants à ces propriétés. On donna pour représentation sensible aux propriétés métalligues, le mercure; à la combustibilité, le soufre; à la solubilité dans l'eau et à la faculté d'avoir une saveur, le sel; à V inaltérabilité sous l'action de l'eau et du feu, la terre. On considéra ces quatre matières comme les éléments. Cette conception, elle aussi, reposait principalement sur l'idée que les propriétés représentées par ces éléments pouvaient être à volonté communiquées et retirées à la « matière » indifférente à l'aide d'opérations convenables. C'est conformément à ces vues théoriques qu'on s'efforçait de communiquer par des moyens artificiels les propriétés de l'or, le métal le plus précieux, à des métaux de moindre valeur, et ainsi de faire de l'or.
De même que le résultat négatif de toutes les tentatives pour réaliser un perpetuum mobile, conduisit à la loi positive de la conservation de l'énergie, de même le résultat négatif des tentatives pour faire de l'or conduisit à cette loi positive: on ne peut produire les éléments qu'au moyen de leurs combinaisons, et jamais en partant d'autres éléments ou de combinaisons où n'entrent pas les éléments cherchés. En d'autres termes, il y a une loi de la conservation des éléments: elle porte que par des processus chimiques quelconques, exécutés avec des quantités déterminées d'éléments déterminés, on ne peut obtenir que ces mêmes éléments avec leurs quantités primitives (ou des combinaisons de ces éléments telles que les quantités primitives soient conservées), et jamais d'autres éléments.
Qoo^Q:
La connaissance de cette loi n'a pas été obtenue d'un seul coup par un savant déterminé ; elle s'est établie peu à peu comme un résultat de l'expérience universelle. Elle est née en même temps que la notion de l'élément conçu comme matière pondérable (au sens expliqué page 52. Tandis que dans l'antiquité et au moyen-âge les éléments étaient essentiellement des propriétés attachées aux substances, les éléments au sens moderne du mot sont les matières les plus simples auxquelles arrive l'analjse chimique. L'élaboration de cette nolion, dans ce qu'elle a d'essentiel, est l'œuvre du chimiste et physicien anglais Robert Boy le (\ ers 1660).
C'est surtout au xviii* et au xix* siècles qu'on a appris à caractériser et à distinguer les divers éléments. En particulier, au début du XIX* siècle, l'anglais H. Davy découvrit les métaux légers, dont les oxydes avaient été jusqu'alors considérés comme des éléments, parce qu'on ne savait les décomposer. 11 établit aussi la nature élémentaire des halogènes.
Une méthode féconde de découverte d'éléments nouveaux a été trouvée au milieu du xix*' siècle par le chimiste allemand Robert Bunsen, Il enseigna à reconnaître d'après les radiations émises par les vapeurs incandescentes des diverses substances, les éléments qui entrent dans ces substances. Lui-même, par ce procédé, découvrit deux éléments nouveaux, et presque toutes les découvertes qui ont eu lieu depuis dans ce domaine ont été faites à l'aide de sa méthode, qu'on appelle V analyse spectrale.
Qoo^Q:
LOXYGÈNE.
Oénéralités. — Nous entrons avec ce cliaphre dans relu de [dus détailK''é dcâ éléments considérés en parliculier et de leurs combîliaisons. Nous observerons, en général, l'ordre suivant : traiter, à propos de chaque élément» de ses combinaisons avec les éléments antérieurement étudiés.
En méuie temps que nous ferons riiistoire naturelle descriptive de^ diverses matières^ nouslrailerons des /o/j générales de la cblmie, en expliquant cliaeunc d^cnlre elles, au moment où il y aura Heu de rappliquer pour la première fois. Nous avons cliereUé à ordonner l'ensemble du sujet de façon à réaliser ces deuï coodi lions, sans jamais sacrifier ni Tune ni Taulre,
A roecasion des lois chimiques, nous parlerons de lois et de relations qui, d'ordlnairej !<onl expliquées en physique. C'est que la connaissanecdeces lois est de grande imporlance pour I^inteUigenee exacte des phéuom^^nes chimiques; et il est nécessaire de les présenter sous raspect qui rend possible au cbimiste leur application immédiate.
L'oxygène — Les explications présentées à propos du phéuomi'ne de la comiuistion nous avaient donné une connaissance souimaire de Poitjgène, en tant qu'élément jouant un r<!>le essentiel dans ce phénomène (p, 45). Mais nous n'avions défini celte matière que dans la mesure où il le fallait pour notre but imniédiat» Il s^tgit tuaintenant de compléter nos connaissances sur l'oxygène .
Préparation par le cblorate d© potaasiiun* — La [ireparatioa de l'oxygène par l*oxjde de mercure est, comme nous l'avons vu, une
opération qui exige une température assez élevée, cl qui, de plus, s'accoJUjdit lentement* Aussi, est-il désirable, pour étudier de plus près les propriétés de T oxygène, d*en avoir une source plus abondante, il y a bien dans Tair des quantités énormes d'oîtygène, mais îl est difficile de le débarrasser des autres matières avec lesquelles il y est mélangé.
Qoo^^
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La substance connue sous le nom de chlorate de potassium, qu'on emploie comme médicament, pour les feux d'artifices, pour la fabrication des matières explosives, etc., nous fournit la source d'oxygène pur que nous cherchons.
En employant le même moyen qu'avec l'oxyde de mercure, c'està-dire en chauffant, nous pouvons retirer du chlorate de potassium de l'oxygène en bien plus grandes quantités et à une température bien plus basse. La production d'oxygène devient encore plus facile si l'on mélange au chlorate de potassium certains autres corps; par exemple le bioxyde de manganèse, dont nous avons déjà parlé (page 65), active beaucoup le dégagement. Il le fait sans subir luimême de changement (*); la raison de cette action sera expliquée plus lard.
Si nous chauffons une certaine quantité de chlorate de potassium, mélangée au quart de son poids de bioxyde de manganèse, dans un ballon en verre mince muni d'un tube de dégagement, nous observons bientôt une production de gaz si rapide qu'il faut, de temps en
Fig. I.
temps, éloigner la flamme pour que la pression •du gaz dégagé ne fasse pas sauter le ballon. Nous recueillons le gaz, comme précédemment, dans des flacons sur la cuve à eau {Jig- 1 1).
( * ) Le bioxyde de manganèse peut, à lui seul, fournir de l'oxygène si on le chaufle, mais non à la température à laquelle se décompose le chlorate de potassium.
Qoo^Q:
CBAPITRE V.
Comment on reconnaît Toxygène. — Il faui, loui d'abord, nous assurer que nous avons rctllement a (Taire à de roTjgène. Dans ce Util, nous nous rappelons que nous avions reconnu l'oxygène à ce qu'il rallumait un morceau de bois encore rouge que nous en apprc*chions. Nous répétons Teipéricnce avee le gax dégagé par le chlnrate de potassium, el nous observons le même phénomène. Un boni de bois incandescent est un réactif de l'oijgène, et la réaction consiste en ce qu'il s'enflamme.
Explication de cette réaction- — Comme la combustion du bois dans l'air se fait aux dépens de Toxygène que l'air contient, on peut
se demander pourquoi le phénomène prend dans l'oijgène pur el dans l'air des aspects si profondément distincts. Voici la réponse.
La combustion du bois engendre une certaine quanlilé de chaleur, qui sert à chaufler les produits gazeux de la combustion; el plus la température s'élève, plus la lumière émise devient brillante el la combustion rapide. Quand la combustion u lieu dans Vair, la chaleur produite ne chauRb plus seulement les gaz résultant de la combustion, mais aussi l'azote que Tair contient mélangé à Poxjgène, et qui est quatre ïuh plus abondant que cet oxygène. La quantité de matière à chauITer étant alors bien plus grande, la température ne s'élève pas autant, et les phénomènes de combustion sont beaucoup moins vils dans Tair que dans Tox^gène pur.
On peut vérifier ce résultat obtenu déduclivement (page 5o) en mélangeant l'oxygène à d'autres gaz qui ne sont ni combustibles, ni propres à entretenir la combustion; dans un mélange de ce genre, la vivacité de la eombuslion ap|)anift etTcctivement comme beaucoup moins grande; et si la proportion d oxjgène est faible, il ne se produit plus aucune combustion vive.
CombusUon d'autres substances. — ^ De rexplîcation qui vient d'être donnée il résulte que d'autres matières qui sont combustibles dans Taîr doivent présenter dans l'oxygène des combustions plus vives. On peut même s'attendre k ce qu*il y ait des matières qui, dans l'air ^ ne peuvent entrer en combustion vive, faute d'j atteindre la température nécessaire, mais qui entrent en combuslion vive dans Toxjgène pur^ L'expérience conlirme ces deux raisonnements.
Le premier de ces deux phénomènes s*observe dans le cas du soufre et du phosphore. Le soufre brûle dans l'air avec une faible tlamme bleue, à peine visible au grand jour. Mais si, â l'aide d'une longue cuiller ea fer, on transporte du soufre qui brûle dans un
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flacon rempli d'oxygène, il s'enflamme énergiquement et brûle rapidement avec une flamme bleue éclatante.
La dilTérence est encore plus nette pour le phosphore. Allumons du phosphore dans une cuiller à long manche, il brûle dans l'air avec une flamme jaune blanchâtre, pareille à celle d'une bougie. Si l'on met la cuiller dans l'oxjgène, le flacon se remplit aussitôt d'une clarté éclatante comme la lumière du soleil.
Combustion du fer. — Comme substance qu'il n'est pas facile de faire brûler dans l'air, nous avons par exemple \e fer. Si l'on chaufie dans l'air un morceau de fer, un ressort de montre par exemple, il s'unit sans doute à l'oxygène, et par cette combinaison se transforme en une masse grise, cassante, qui saute en morceaux si l'on essaye de la ployer. Mais il ne brûle pas, et ce n'est qu'en jetant dans la flamme des petits morceaux de fer (p. 42) qu'on peut les chauffer assez fort pour qu'ils brûlent*
Dans l'oxygène pur la combustion du fer est bien plus facile. Un mince ressort d'acier, au bout duquel on a fixé un morceau d'amadou ou une amorce, brûle dans l'oxygène comme du bois. D'abord l'amadou en brûlant donne une flamme vive, sous l'action de laquelle le bout du ressort est porté au blanc ; puis le fer commence à brûler en jetant des étincelles, et le produit de la combustion tombe au fond par fragments successifs sous forme de scories chauffées à blanc. Pour que le flacon n'éclate pas, il est bon qu'il ait été préalablement rempli d'eau jusqu'au tiers.
Oxydes. — Presque tous les éléments chimiques peuvent s'unir à l'oxygène et former ainsi, en augmentant de poids, des matières nouvelles. D'après le nom de cet élément (nom qui est tiré du grec), on donne à ses combinaisons avec les autres éléments (et aussi avec certains composés) le nom à^oxydes. Ainsi l'oxyde de mercure, comme nous l'avons déjà vu, est un composé de mercure et d'oxygène. L'oxygène et ses composés sont universellement répandus dans la nature. Comme il existe dans l'air atmosphérique qui enveloppe toute la surface terrestre et en pénètre tous les replis, les substances qui peuvent se combiner avec l'oxygène à la température ordinaire ont dû le faire abondamment au cours des âges. C'est là une des raisons qui font que les composés de l'oxygène sont si répandus dans la nature.
Pourquoi il subsiste des matières combustibles. — Les matières combustibles, c'est-à-dire capables de se combiner avec l'oxygène.
Qoo^Q:
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esLÎstc^nt dans la nature en grandes niasses à rétal de niati^r^s non uxjdéeî^, et il y a !îeij de se demander pourquoi elles n^onl pas brûlé depuis longtemps, x\ïnsi, un morceau de charbon ou de soufre peut restera Tair des années et même des siècles sans subir de comhuslion- Pour i|u1l lïnllc il faut t|ii^îl soil ïillumé-^ et nous devons nous demander (|uelle condition Douvelle se trouve réalisée par le lait qu'on Fallu me*
1/acte d'allumer consiste ft cliaurTer une partie dti corps combustible jusqu'à une tempéra lu re élevée (de 5oo" à 600** environ). La façondont on pruduil celte élévation de température est indilTcrente; ce qui importe j c^est d'une part h température et, d'autre part, la présence de l'oxygène. La parlie chauiTée commence è briller; et, par suite de cette combustion, il se dégage une certaine quantité de chaleur qui échauffe les parties voisines du corps considéré. La combustion se propage dans ces parties, et ainsi se poursuit le phénomène jusqu'à ce que tout soit consumé.
La seule chose par laquelle les parties qui brûlent se distinguenl de celles qui ne brûlent pas est la température. 11 semble d'après cela *[ue Taptilude à se combiner avec Toxygène n'ap[Kiraîsse dans la plupart (les substances qu'à une température élevée. Cependant cette interprétation ne serait pas tout à fait exacte. Si l'on fait les recherches appropriées, on ne trouve pas de température à laquelle exaclenient la combustion commence, de telle sorte quViu-dessous de ce point il ne se produise pas de combustion. II y a, au contraire, transition insensible.
Les matiére*i cumlmstibles s'unissent donc avec l'os-ygéne à toutes les tempérât uresj mais avec des vitesses très variables* F*lus la tem- [Kîrature est élevée, plus la combinaison a lieu rapidement ; quand la lcm|îérature baisse, le pliénoniène devient de [dus en plus lent et diminue bientôt au point d^échapper à l'observation.
Combustion lente. — Un corps peut donc, à certaines tenq>ératurc^ lUfty canes, commencer à se combiner avec Toxygène sans pour cela s'enilamnier. Il ne s^enilaminc que quand la chaleur développée par la combustion a porté les parties voisines de ceUe qui brûle à une température telle, qu'elles aussi se mettent à brûler avec une vitesse suiTisanlc. La température atteinte par ces parlies voisines dépend, d'une part, de la quantité de chaleur qui leur est fournie [ïar la combustion ; d'autre part, de la quantité de chaleur qu^elles perdent par rùiulnction et par rayonncuicnt. C*est seulcmenl quand la chaleur fournie dépasse assez la chaleur jîcrduc pour maintenir la
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température de combinaison rapide, que la combinaison rapide peut avoir lieu. Il s'ensuit que, dans la mise en train de la combustion spontanée, la forme et la disposition des matières ont autant d'importance que leur nature. C'est d'ailleurs ce que nous apprenons par une expérience quotidienne en allumant nos combustibles usuels.
Influence de la température sur la vitesse de combustion. — La loi d'après laquelle la vitesse des phénomènes chimiques, autrement dit le rapport des quantités de matière transformées au temps nécessaire à la transformation, croît rapidement quand la température s'élève, est tout à fait générale et s'applique à toutes les espèces de phénomènes chimiques. D'une façon générale, nous n'avons pas de raison d'admettre qu'aucun phénomène chimique puisse se produire seulement à de hautes températures et non à des températures moins élevées. Quand nous ne remarquons pas de changement, cela tient uniquement à ce que le changement est trop lent pour que nous puissions l'observer.
Notre provision de houille se consume dans notre cave aussi bien que dans le poêle ; seulement dans le premier cas la lenteur du phénomène est telle que, même au bout de plusieurs années, nous ne trouverions pas de diminution appréciable de la quantité de houille. Si de grandes quantités de houille sont placées dans des conditions qui s'opposent à la dissipation de la chaleur produite par la combustion lente, la température s'élève, le processus s'accélère, et il peut devenir assez rapide pour se transformer en combustion vive. Ce phénomène est ce qu'on appelle Y inflammation spontanée du charbon.
Propriétés physiques de l'oxygène. — Pour déterminer la densité de l'oxjgène il faut mesurer le poids d'une quantité donnée de ce gaz et le volume qu'elle occupe (p. 33). Il est facile de mesurer le volume à l'aide d'un tube de verre gradué en centimètres cubes. Le poids est plus malaisé à déterminer, car l'oxygène étant léger, il faudrait se servir de grands récipients qui rendraient la pesée incommode. Aussi emploierons-nous un procédé indirect.
Le chlorate de potassium, comme nous l'avons vu, donne de l'oxygène quand on le chauffe. Il reste dans le récipient une substance de couleur blanche ; aucune autre matière ne résulte de la décomposition. Si donc on détermine le poids du chlorate de potassium employé, et après la réaction le poids du résidu, la différence est égale au poids de l'oxygène produit. En recueillant l'oxygène dans un réci-
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picnl approprié {fig~ ii), on peuL lire son volume el évaluer sb
dçnsilé suivant la formule
Si Ton fait Texpénence avec un gramme de chlorate de potassium. un trouve qu'après décomposition intégrale, Tappareil étant revenu
Fig. la.
a la température ordinaire, l*oxygene produit occupe en thifTres ronds 290"^°**. La ^)erte de poids subie par le chlorate de potussîiiins*élèvc à u^^JnyA. La densité de Foiygène est donc o,oot35.
Température normale et pression normale. — Ce résultai n'est pas encore défini avec assez de précisiou. Le volume occupé par un gaz dépend, dans une large mesure, de la température et de la pression, et, par suite, on obtiendra pour la densité des valeurs notablement dîlTérentes en la mesurant dans des conditions variées, Pour ce motif, on a établi une convention sur la température et la pression normales auxquelles doivent élrc déterminées les densités des gaz. Ou a adopté eomiue température normale celle de la glace fondante ; elle correspond au zéro de nos thermomètres.
Pour pression normale on a pris la pression moyenne de Tatmosphèrc, que Ton admet égale a celle d'une colonne de mercure de 76*^"» de hauteur-
l'oxygène.
Mais comme la densité du mercure dépend, elle aussi, de la température, il faut ajouter que la température de ce métal doit être de o**. Sous cette condition, la densité du mercure est de i3«, SgS; une colonne de mercure de i*^"' de section et de 76*™ de hauteur pèse
7G X 1*3,795 = io33*,a.
Ainsi la pression d'une atmosphère est égale, pour chaque centimètre carré, à l'action d'un poids de io33b, soit un peu plus d'un kilogramme (*).
possible de mesurer le pression atmosphérique
Fig. i3.
Loi de Boyle. — Il n'est pas toujours volume de l'oxygène gazeux à 0° et sous la normale, et l'on a besoin de rapporter à ces conditions les mesures exécutées dans des conditions différentes.
Mais pour cela il faut savoir comment se comporte l'oxjgène lorsque varient la température et la pression.
En ce qui concerne la pression, on se sert de l'appareil que représente la ligure i3. L'oxygène est renfermé dans un tube gradué qui aboutit en bas à un tuyau de caoutchouc dont l'autre extrémité est reliée à un récipient qui peut se déplacer. Une partie du tube, le tuyau et le récipient sont remplis de mercure. En élevant et en abaissant le tube on peut faire varier la pression à laquelle l'oxygène est soumis.
Le volume occupé par l'oxygène se lit sur le tube gradué. La pres-
(*) Le poids d'une masse doanée varie légéremeQt suivant les lieux, et Tunité de masse que nous venons de définir est soumise aux mêmes variations. Quand une précision rigoureuse est nécessaire, on suppose que la détermination du poids est faite au niveau de la mer, sous 45<* de latitude; c'est-à-dire qu'on ramène par le calcul à ces conditions la valeur obtenue dans la mesure.
Il est mieux encore d'employer les unités absolues. La force avec laquelle agit une masse de is en vertu de la pesanteur, au niveau de la mer et sous 4^** àe latitude, étant égale à 980,53 unités absolues (p. 29), la pression de l'atmosphère est de /
980,53 X io33,2 = ioi3i3o, 0'- ' '-
c'est-à-dire très voisine de lo* unités absolues. Une colonne de mercure de 75"", au lieo de 76*"*, donnerait presque exactement une pression de 10* unités absolues.
sioo en cenlimètres de mercure est égale à la somme de la pression almosphérique extérieure (mesurée par la hauteur barométrique) el de la différence de hauleyr entre les deux surfaces du mercure dans l'appareil, 11 faut donner le signe moins à la valeur de celte difTérence ^uand la surface libre extérieure du mercure est plus basse que celle qui délimite le volume d 'oxygène. On mesure à Taide de cet appareil un certain nombre de valeurs correspondantes du volume et de la pression.
Des mesures de ce genre, exécutées avec grand soin par divers pbj'siciens, ont établi qu'il existe entre le volume et la pression une relation très simple. Si l'on désigne par/»» eip^ deux pressions quelconques, et par ç^ et t'a les volumes d^ oxygène correspondants, celle relation est exprimée par la formule
p^i^i =pi^t*
Ainsi la pression est en raison inverse du volume, autrement dit lotis les produits d'une pression par le volume correspondant sont égaux. La loi que nous énonçons ici pour t'oxygène n'est pas spéciaie à celle matière^ elle s'applique également à tous les autres gaz. Elle a été découverte en j(36o par Boy le et porte son nom.
Loi de Gay-Lnssac et Dalton. — La pression n'est paî» la seule
cireonslance qui agisse sur le volume des gaî. Ce volume varie aussi Mg, t4. avec la température : il augmente ou diminue selon que la température s'élève ou s'abaisse* Pour déterminer la valeur de ces variations il faut préalablement que nous choisissions, outre la température de la glace fondante, une seconde température fixe. On prend comme second point {\xç la teuqié rature de Teau bouillante, au jdus exactement, comme celte température varie avec la pression, celle de Teau bouillante sous la pression d'une atmosphère (^ô'^"* de mercure).
Pour mesurer la variation du volume entre ces deux
températures nous nous servons du même appareil qui
j^3 nous a servi a établir la loi de Boyle {fig- i4)* ^ t**b^
^\ gradué qui contient l'oxygène est entouré d'un manchon
M de verre où nous avons introduit de Teau et des morceaux
de glace. L'oxygène prend rapidement la température de
la glace fondante^ et, si nous plaçons le récipient extérieur de telle
manière que les deux surfaces du mercure soient au même niveau,
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nous pouvons lire sur la graduation le volume occupé par l'oxjgène à o® et sous la pression atmosphérique du moment de Texpérience.
Enlevons maintenant la glace et introduisons de la vapeur d'eau dans le manchon. L'oxygène augmente de volume, et après avoir r€mis au même niveau les deux surfaces de mercure, nous pouvons lire le volume occupé par l'oxygène sous la même pression que tantôt, mais à la température de l'eau bouillante. Des mesures exactes ont montré que ce volume est augmenté dans le rapport de I à 1,367.
Cette relation^ elle aussi, a été reconnue universelle ; c'est une loi qui est valable pour tous les gaz. Le nombre trouvé ne représente donc pas une propriété spéciale à l'oxygène, mais une propriété générale des substances à Tétat gazeux. La loi d'après laquelle tous les gaz se dilatent également lorsqu'on fait varier leur température de la même façon, a été découverte simultanément en 1801 par Dalton et par Gay-Lussac; on l'appelle ordinairement loi de Gay- Lussac, Elle est exprimée par la formule
dans laquelle Vt représente le volume à la température ^, i'o le volume à la température de la glace fondante, et ale~^ de la dilatation entre le point de fusion de la glace (o^'C.) et le point d'ébullition de l'eau (100** C). Numériquement a est égal à o^oo362_
^ OetTe formule représente la dilatation à partir du point de fusion de la glace. Si l'on veut avoir la dilatation entre deux températures quelconques t et /', on applique la formule à ces deux températures, et l'on élimine v^ entre les deux équations obtenues. On a ainsi
al i-hOLt
par OÙ l'on voit que, en divisant par la quantité i + a/ le volume observé à la température /, on obtient le volume correspondant à la température normale o®.
11 convient d'insister sur ce fait que la quantité a est le -j-^ de la dilatation de l'unité de volume entre le point de fusion et le point d'ébullition, et non le ~j de la dilatation entre une température i quelconque et la température plus élevée de 100** C. Comme il est . facile de s'en rendre compte, la valeur numérique de a, le coefficient de dilatation des gaz, dépend de la température choisie comme point de départ.
ÇiOo^z
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Échelle des températures. — Comme la dilaLalioii |.iar la chaleor il la mémo valeur [Knir loii!^ les gaz, quelle que Mnl leur nature, on se sert de leur %ariali(}ii de volume jiour ^^raduer la Icmpt^Talure. On appelle o" la tempéralure de la glace fondante et loo" la température de l'eau qui boul sous la pression atmosphérique. Ou divise T intervalle en loo parties ou degrés qui sont proportionnels aux ehaugemenLs de volume. Pour distinguer eelle graduation d'autres modes de subdivision qui sont ëgalementen usage, on W]\^^\\e graduation ventigrade (ou encore échelle de Celsius) et on la désigne par la It^lLre C.
Si la limite du volume occupé à la température delà glace fondante par une quantité donnée d'oxjgène ou d'un autre gaz, dans un tube cylindrique {fig* lo), se trouve à la division marquée o" C.j le volume correspondant à la température d*ébullition de l'eau s'arrêtera à leudroil désigné par 1 00"^ C.;, et les volumes oe et ox seront entre eux dans
le rapport — ^^- On divise en 100 parties la longueur es, et ebaque
partie représente t** C. Un tube de ce genre, dans lequel le ganserait enfermé par un piston très mobile, et qu'on aurait gradué comme nous venons de Tindiquer, pourrait évidemment servir de tberniomètre, c'esl*à*dire d'instruuieuL i>our la mesure des températures*
Zéro absolu. ^ Les températures que Ton observe ne sont pas toutes comprises entre le point de fusion de la glace et le point d'ébullition de TeaiK Au delà du point d'ébulHtîon, le thermomètre (|ye nous venons de décrire peut être prolongé indéHni nient, car on ne peut imaginer de limite supérieure dcs^températures.
Dans Taulre sens, au contraire, notre thermomètre est bmité, car nous n^avons qu'un nombre déterminé de degrés à retrancher pour atteindre le point où le volume est nul. On calcule ce nombre de la manière suivante : si Vun pose que !e volume oe est égal à 1, le volume es :^= 0,367; *" '*'^ «Icj^ré est le -j-J-j de es^ le volume d'un degré est donc o/^oSti^; et nous ne |>ouvons porter en deçà du zéro qu*un nombre de degrés égal au quotient de Tu ni té par OjOo3 67- Or
=^ '2^3* Si nous pouvions abaisser la température de 273* C,
au-dessous du point de fusion de la glace, l'oxygène ou tout autre gas occuperait un volume nuK
Abstraction faite de ce que tous les ^az se liquéfient avant d/arriver à cet état, jusqu'à présent ou n^a pas encore réussi pratiquement à |irodtiirc une tempéra lu re aussi basse. Le point le plus bas qu'on ait jamais atteint est a63^ au-dessous du point de fusion de la glace^ et
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étanl données les difficultés croissantes qui s'opposent à ce qu'on aille plus loin, il est très vraisemblable qu'on n'atteindra jamais le point — 278"*. On appelle ce point le zéro absolu.
Température absolue. — En désignant par o'' la température de la glace fondante, on s'oblige à donner aux températures moins élevées des valeurs négatives. Cela est non seulement arbitraire, mais aussi en un certain sens absurde, puisqu'il n'existe jamais entre des températures différentes la même relation qu'entre des quantités positives et des quantités négatives au sens mathématique du mot. Aussi les savants ont-ils adopté une autre manière d'évaluer la température. On prend comme zéro cette température inaccessible qui est à 278® C. au-dessous du point de fusion de la glace, et l'on compte à partir de cette température avec la même graduation que dans le thermomètre centigrade.
Outre l'avantage d'éviter absolument les températures négatives, ce mode de. graduation a encore celui de donner à la loi de dilatation des gaz une forme particulièrement simple : le volume devient simplement proportionnel à la température. Si dans notre thermomètre à gaz (Jig. i5) on divise le vo- ^ _ ^^^ lume oe en 278 parties et qu'on prolonge au delà de e cette graduation aussi loin que l'on veut, le volume gazeux mesuré en ces unités donne immédiatement la valeur numérique de la température. ^ - /^ ^/^ On appelle la température mesurée de cette façon température absolue, par opposition à la graduation de Celsius, qui part de la glace fondante. La relation qui relie entre elles les deux échelles est très simple, car la valeur des degrés absolus est plus élevée de 278 unités que les degrés de Celsius. En représentant les premiers par T, et les seconds par ^, on a la relation
dans laquelle il faut, bien entendu, compter les températures de
Celsius négatives avec leur signe, c'est-à-dire les retrancher de 278.
Pour distinguer les expressions numériques qui représentent les
températures absolues des chiffres centigrades, on les fait suivre de
la lettre A. On a donc
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Application simultaitée des Lois relatÎTsa aux gaz. — Dans les
cx[i) 14 allons *(ui pr<.u:èdcnt, nous avons fail certaines hypothèses taciles qu'il est à présent nécessaire de formuler. Comme le volume d'im f^az df^pencl a la fois de la température et de la pression, pour que les luis relatives à Tac lion d'une de ces deux variables (loi de Bojle el loi de Gaj-Lussac) soient valables, il faut ëvidemmcnl sup- . poser que Tautre quantité variable est maintenue constante. En ld*autres termes^ la loi de Bojle n'est valable qu'à température con» «tante, et la loi de Gaj-Lussac n'e^t valable qu'à prcssicm constante. Demandons-nous maintenant d'abord comment augmente la près* slon d^in g-az si nous le cfiauflons sans laisser augmenter son volume. Fartons de la lempëralure o"^ C- el de la pression /?,j, pour lesquelles le gaz occupe le volume (^oj etchaudVms sous pression constante jusqu'à la lempératurc t°. D'après la loi de Gaj-Lussac, le volume devient
Pour ramener le gaz au volume t^o, il faut que nous élevions la pression. La valeur de la pression nécessaire nous est donnée par la loi de Bojle : les couples de icmpëralure el pression correspondantes étant d'une part r^ ^lp«T d'autre |iarl Ti, et/?^, on a
En éliminant entre ces deux équations^ soit (*o, soit r^, on obtient
c'est-à-dirt t^ue pour un changement de température, raccroissement de pression à volume constant a lieu suivant la même loi que Faccrois* somenl de volume sous pression constante. En d'autres termcsj le cocflicicnl de dilatation des gaz est égal à leur coefficient de pression*
Loi générale. — Pour le cas ou la pression el la température \ arien l f^n Jiiéme temps, on emploie le raisonnement suivant : à tem- |iérature constante, on a la relation
Si Fon fail varier la température , on a, dans le cas où la pression
reste constante,
H a/, "~ I -^ af
et dans le cas où le volume reste constant,
P\ _ Pt
i-ha/i
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Il est donc indifférent de calculer l'action de la température sur la pression ou sur le volume; les deux actions sont représentées par la même formule. Si donc la pression, la température et le volume varient tous trois ensemble, on a d'une façon générale
I H- OLti
De là résulte la formule qui sert à passer du volume d'un gaz, pris à une température quelconque t et sous une pression quelconque />, au volume qu'il occuperait à la température /©= o^^C et sous la pression p(^ = 76*^" dé mercure. Comme d'après la formule qui vient d'être énoncée on a
i-h Oit i -h ato'
on obtient, en tenant compte de ce que tQ=Oj
PI
/>o(i-^aO
formule qui est d'une application fréquente.
Remarquons encore que, d'après la formule générale, la quantité — ^-— conserve 'toujours pour une masse de gaz donnée la même valeur, quels que soient la pression, la température et le volume. On exprime cette relation par la formule — — - = const. Ainsi, des trois quantités /?, v et /, deux seulement peuvent être choisies d'une façon indépendante; du fait de ce choix la troisième se trouve déterminée.
La loi des gaz sous sa forme complète devient encore plus claire par l'introduction de la température absolue. Nous avons
iH-a/i
ou, ce
qui revient au même,
Pi^i _
i-ha^t
PtVt
i-ha/,
En
posant t
— 273 et
27v3, on
obtient
pétant
donné
que a =
P\V\ . Pf^i
= I' ou ''- "• tf 11
Pt^t
L'expression ^ reste donc constante pour toutes les valeurs que
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peuvent prendre ta lempërature, la pression el le volume d'une musse de gaz donnée. Si Ton désire par r celle conslaiile^ qui est proportionnelle à la quanlilë de gaz, k loi générale s^énonce
Nombre des variables. Degrés de liberté. — Nous signalerons enfin un poinl qui parai l bien évidentj niais dont la grande importance apparaîtra plus tard. La loi des gaz con lient trois variables, la pression, le volume et la lenipéralure. De ces trois variables, deux seulement peuvent être fixées arbîtraïrement; si Ton a choisi pour deux d'entre elles des valeurs quelconques j tl faul^ pour que Téqua- Ijon soit satisfaite, que la troisième variable prenne une valeur bien déterminée, que Ton obtient en introduisant les deux valeurs choisies
dans r équation
pv = rT.
LMmportance de Téqualion réside justement en ce qu'elle permet de calculer celte troisième quantité aie mojen des deux autres. On peut indifieremmenl prendre n'importe quel couple de deux parmi les trois variables comme quantités arbitrairement fixées.
On cï prime ce fait en disant que Té lai d'un gaz a deux degrés de ii^ff-r/r iMi ./rf/.r libertés, ~^ ^
La laeon dont lets divers systèmes se comportent dépend essenlîellemenl de leurs degrés de liberté, et cela est vrai non seulement au point de vue physique, mais aussi au point de vue chimique. Nous aurons plus lard fréquemment à faire usage de la notion de liberté d'un système.
Heprésentation g'éométrîque des lois des g^az^ — En mathématiques, |KJur est primer le fait que deux quantités variables dépendent l'une de Tautre, de telle sorte que Tune étant donnée, l'autre doit prendre une valeur déterminée^ on dit que chacune de ces quantités e-ài /onction de l*aulre. Dans la loi de Boyle,
où p représente la pression, i^ le volume et C une constante, p est fonction de i'* Inversement, r est fonction dc/?^ car la dépendance est nécessairement réciproque.
Comme on le voit par cet exemple, toute loi naturelle quantitative exprime que deux ou plusieurs propriélés mesurables d'un syslt^iue sont fonctions les unes des autres.
Lorsque la lot est représentée par une formule algébrique, on peut,
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pour chaque valeur d'une des deux variables, calculer la valeur correspondante de l'autre ; et si les calculs de ce genre doivent être fréquents, on peut établir, une fois pour toutes, une table des valeurs correspondantes .
Mais dans un grand nombre de cas, et en particulier dans l'étude de relations nouvelles, on ne connaît pas d'expression algébrique représentant la dépendance réciproque que l'on constate. Il est alors important d'avoir un procédé qui permette de rendre intuitive la relation qui relie les diverses quantités, et d'apprécier le sens général du phénomène. C'est à quoi sert, dans les sciences qui font usage de mesures, la représentation par coordonnées.
Supposons qu'on ait trouvé, par des mesures, qu'à une certaine valeur Xs de l'une des quantités corresponde pour l'autre la valeur^! . On mesure sur une droite horizontale {Jig* i6), à partir d'une origine choisie une fois pour toutes, une longueur correspondant à la
Fig. i6.
valeur x^^ c'est-à-dire contenant une unité de longueur, convenablement choisie, un nombre de fois égal à la valeur numérique de x^ . A partir du point x% on mène verticalement une droite correspondant, en unités convenablement choisies, à la valeur Ae y^» Le point y^ ainsi obtenu est l'image de la relation qui existe entre les deux valeurs x^ et y%. En répétant cette opération pour un second couple 0:2^2 de valeurs correspondantes, on obtient un second point. En poursuivant de la même façon, on arrive à avoir un certain nombre de points du même genre, et si l'on fait passer par tous ces points une ligne continue, on a une représentation intuitive de la relation entre
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les deux variables du phénomène t^tudié. On appelle abscisses leà droites hari^ontales et ordonnées les droites verlicales correspondant au:i dîfTérents points; l'abscisse et Fordonnée d'un point consLttuenL se s c ùorcio n n ées .
Ce mode de représentation permet dVx primer également les valeurs négatives; on convient de les compter vers la g^auohe et vers le bas à partir de Torigine, tandis que t^on compte les quantités positives vers la droite el vers le haut.
Heprésentatioxi de la loi de dilatation, — Pour mieux, ex^pliquer
ce procédé, appliquons-le à des hiis naturelles que nous connaissons
déjà; les courbes obtenues en seront la représentation sen^iible.
Comme premier exemple nous considérerons la loi de la dilatatioa
des ^Mz p^r la chaleur, en prenant les températures pour abscisses et
les volumes puur ordonnées. La formule de la dilatation sous pression
constante
r = t>tt(r H- 0,00367/)
permet de calculer les volumes ç correspondanl à différentes valeurs de i : on donne à la constante t'u une valeur déterminée quelconque, en posant par exemple v^:^ i, et Ton obiicnl le tableau suivant ;
.,,,... I , fîO( *
« .«* ^'-. i.cii;
.►.'■ i,iS4
KK» * , . , it367
Avec les t comme abscisses et les i' comme ordonnées, la ligne obtenue est de la forme représentée par la figure 17,
Fig, 17^
^^^^H tû* *wt' t
^^^^B Les points sont tous situés sur une même droite, el, si Ton trace
^^^^P cette droite, elle donne pour toutes les valeurs intermédiaires de la
^^^^^H by V^OOQIC
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lempérature les valeurs correspondantes du volume, et réciproquement. On peut donc employer cette représentation géométrique pour interpoler, c'est-à-dire trouver les valeurs intermédiaires, au lieu d'avoir recours à la formule.
Toutes les expressions algébriques dans lesquelles les variables n'entrent qu'à la première puissance et ne se multiplient pas entre elles sont représentées par des lignes droites. On les appelle fonctions du premier degré et aussi fonctions linéaires, à cause de ce mode de représentation. Leur forme générale est l'équation
y = ax -\- b,
ou a et 6 sont des constantes. D'une manière plus précise, b représente la valeur que prend y quand ^ = o (dans l'exemple précédent ce serait le volume du gaz pour la température o® C). La signification de la constante a s'explique de la façon suivante : si l'on applique la formule à deux points déterminés x^^y^ et x 21 y 21 on a les deux équations
j^i = «a7|-4-6 et y^z=z axx-^ b\
en soustrayant et en divisant on trouve
Xt — X^
Ot y^ — y\ et x^ — x% sont les variations correspondantes de x et y*y a représente donc le rapport suivant lequel ces deux quantités varient simultanément. Dans l'exemple précédent, le facteur a représente géométriquement le coefficient de dilatation 0,003 6^, rapport des accroissements de l'unité de volume et de la température.
Si l'on prolonge la droite qui exprime le rapport du volume à la température, elle vient couper l'axe des abscisses au point t = — 278.
En ce point l'odronnée p prend la valeur zéro ; donc, à cette température, le gaz, sHl continuait à suivre la loi, occuperait un volume nul. C'est là, comme on le voit, une représentation intuitive du zéro absolu. Comme on n'a poursuivi l'étude d'aucun gaz jusqu'à cette température, ce prolongement de la droite n'est pas l'expression de faits observés; ou bien il a un sens purement verbal, ou bien il exprime une hypothèse plus ou moins vraisemblable. Cette manière de prolonger une courbe s'appelle extrapolation, et l'on doit avoir toujours présent à l'esprit le caractère problématique de ses résultats. Dans le cas actuel, l'hypolhèse serait erronée, puisque la plupart des gaz, dès la région des températures connues, changent d'état physique et deviennent liquides ou même solides.
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Hepréeeatatîon de la loi de Boyle. — Le rapport entre le volume et la pression d'un gax à temjir rature constante est représenté par la formule pv := C, C est une quantité qui varie avec la masse du gaz el la tenipéralnre, mais reste constante pour des valeurs données de la masse et de ]a température* Celle formule n'est évideniment pas du premier degré par. rapport k p el à i^, puisquVllf contient leur produit: elle est du second degré. Aussi n*est-elle pas représentée par une drofie. Si Ton prend la constante C égale à loo, on obtient le Tableau suivant :
to r
La représenta ti on géométrique donne la courbe de la figure î8 (p* 92} que Ton appelle hyperbole équifaière^ Les deux branches
se rapprochent di»
plus en plus de Taxe des abscisses^ sans jamais le tou^ cher ni le couper^ Des droites qui présen ten l ces propriétés par rajïpori à une courbe sont ses asymptotes^ et ce mode de rapprochement est le rapprochement asymptotique. Comme la courbe, en même lem|>s quV*lle se riip[>roche de Ton des axes, f^'éloîgncde l'autre axe de plus en [dus, elle exprime que, si grande que soit la pression, le volume du gaz ne devient jamais nul, et aussi que, si grand que soit le volume, la pression ne devient jamais égale à zéro. Mais en donnant à eetle conclusion une extension indefinicj on ferait une nouvelle extrapolation (p. çji), qui serait soumise aux mêmes réserves que toute autre exti^apolation*
Fig.
îS.
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Densitô de Poxygène. — Après ces préliminaires longs mais indispensables, nous sommes en état de calculer, en partant du volume V de Toxygène, observé à la température C et sous la pression p, son volume Çqj réduit à la température o** C. et à la pression p^ (égale à une atmosphère ou à une colonne de mercure de 76*^"*), conformément à la formule
*'* " po(«-*-«Ô ~ 76(14-0,003670 *
D'après les mesures très précises de Morley, le poids d'un centimètre cube d'oxygène à l'état normal (à o°C. et sous la pression d'une atmosphère) est de 06,0014290; sa densité est donc 0,0014290. Inversèment, i* d'oxygène aux conditions normales occupe t>99*^",8; son volume spécifique est donc 699,8. Sous des pressions quelconques p et des températures quelconques / ces quantités deviennent :
Densité 0,0014290 -^7 — hT-r. '
... . .^ il o 7<^(ï-*-«ï«o367/) Yolume spécifique 699,8 • — .
Oxygène liqnide. — Pendant longtemps l'oxygène n'a été connu qu'à l'état de gaz; ce n'est qu'en 1877 V^^ Pictet et Cailletet, simultanément et chacun de son côté, le transformèrent en un liquide. Ce liquide est de coloration bleue et bout à — 180® C. sous la pression d'une atmosphère. Si l'on augmente la pression, la température d'ébullition s'élève. On peut ainsi, en augmentant la pression jusqu'à 5o"*", élever le point d'ébullition jusqu'à — 118° C. A cetle température l'ébuUition ne se produit pas si la pression devient plus élevée; d'autre part, au-dessus de — i i8®C., on ne peut liquéfier l'oxygène sous aucune pression, si élevée qu'elle soit. Ces valeurs extrêmes, les dernières pour lesquelles l'oxygène liquide et l'oxygène gazeux puissent exister simultanément, sont ce qu'on appelle les valeurs critiques; ainsi la pression de 5o"'"* est la pression critique, et — I i8**C. ou i55" A. est la température critique de l'oxygène. Nous entrerons plus tard dans des explications plus précises sur les propriétés des matières au voisinage du point critique.
Jusqu'en 1896 on n'obtenait de l'oxygène liquide qu'en très petites quantités et à grand' peine. A cette époque, C. Linde a imaginé un procédé au moyen duquel on peut faire passer l'air à l'état liquide d'une façon continue. L'essentiel de ce procédé consiste à comprimer l'air fortement et à le refroidir par sa détente. Le froid ainsi obtenu est d'abord employé à refroidir d'autres masses d'air comprimé, dont
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la délenle produit alors des températures encore beaucoup plus basses. En répëlant plusieurs frvis ce cycle d'opérulions^ on arrive bientôt à rendre la Lenipérature si basse tpie Fair eu $e déleadanl devient liquide*
Du mélange d'azote et d'oxygène ainsi obtenu, c'est Taxole qui s'évapore le premier, jiarce que son poiut d'ébullition e^t — ^^4*'j c'est-à-dire notablement plus bas que celui de Toxygène. Il reste un mélange qui devient de plus en plus riche en oxygène et finit par se réduire à de Toxygène liquide pur. Ce procédé a rendu la prépamlion de Foxygène éi peu cotUeuse qu'on a pu cliercher à remployer» mélangé â du charbon, comme matière explosive.
Préparation industrielle de Toxygène. — Quoique l'oxygène ei:îs le
en quantités indéfinies à la disposition de tout le monde, la préparation de l'oxygène dans un but commercial est récemment devenue une industrie importante. Cela tient a ce que Toxygène de l'air est délayé dans de l'axote et que, par suite, ies combustions n'y produisent pas une température aussi élevée que dans l'oxygène pur. Quand on a besoin de températures très élevées, il faut ejn ployer de T oxygène pur, qu'on n'obtient qu'en le préparant spécialement.
Nous ne pouvons décrire ici les méthodes chimiques qui servent à celte pré pa ratio a- Le chlorate de potasse est encore trop cher pour la préparation en gros. On emploie des substances qui 3 à certaines tempéra tu reSj fixent l'oxygène de l'air, et qui le restituent à d au 1res températures,
11 n'y a qu'un seul procédé dont noiis puissions donner ici le principe, It repose sur la possibilité de liquéfier l'acilement l'oxygène de Tair (voir j>lus haut). Le mélange d'oxygène et d'azote que TôU obtient par liquéfaction de Tair est débarrassé de Fazote qu'il contient par une évaporation partielle* En utilisant le froid que produit celle évaporation pour liquéfier de uouvelles quantités d'air, on arrive à séparer Toxygène et l'azole presque complètement l'un de l'autre. Les frais sont assez faibles pour que la préparation industrielle par ce procédé donne des bénéfices.
L'oxygène destiné à être mis dans le commerce est refoulé dans des récipients d'acier où il se trouve à une pression de loo*^*", et dont on peut le retirer avec la vitesse que l'on veut en tournant an robinet à pointeau. Pour avoir une vitesse d'écoulement constante, bien que le récipient se vide graduellement^ on a des orifices de dimensions modifiables, qu'oti ouvre d'autant plus que la pression intérieure devient plus faibe, et qui donnent ainsi un débit à peu
Ojtjrgène
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près indépendant de la pression. I^'oxjgène du commerce contient encore, en général, de 5 à lo pour loo d'azote.
Autres propriétés de Toxygène. — En raison de la grande importance de l'oxygène, on a étudié un grand nombre de ses autres propriétés. Leur intérêt n'est pas assez considérable pour qu'il y ait lieu de les passer en revue ici une à une. Cependant il faut mentionner la solubilité de l'oxygène dans Veau^ parce qu'on a souvent à en tenir compte. Cette solubilité est faible : un volume d'eau dissout à o", o^'*\o49 d'oxygène; à 20°, il en dissout o''***,o3i. Comme l'oxygène ne forme que le cinquième de l'air atmosphérique, Toxygène de l'air se dissout en quantité cinq fois p^g ,q
moins grande que l'oxygène pur. A o®, ^ il faut 457' d'eau pour dissoudre 326 M__^ d'oxygène, si l'on fait la solution avec de l'oxygène pur; si c'est de l'air qu'on dissout, 32* d'oxygène sont contenus dans 2"', 3 d'eau environ.
Il faut signaler aussi le fait que Uûx^gène est paramagnétique, c'est-àdire qï?irestattirécomme le fer par un aimant. Cette propriété ne s'aperçoit pas à l'état gazeux, à cause de la faible densité de l'oxygène; mais il est facile de l'observer sur Poxygène à l'état liquide.
Ozone. — Si l'on soumet de l'oxygène pur à l'action de l'effluve électrique, il change de volume, se contracte, et acquiert en même temps de nouvelles propriétés. L'appareil le plus commode pour réaliser cette expérience consiste en deux tubes de verre placés l'un dans l'autre et soudés ensemble. Le tube extérieur et le tube intérieur sont tous deux munis d'un fil conducteur; chacun de ces fils est en communication avec un des pôles d'une bobine d'induction, et il y a entre les deux tubes un espace intermédiaire où l'on fait passer lentement un courant d'oxygène (*).
(1) Uoe modificalion aTanlageuse consiste à prendre poar électrode de Tacidesul- V. furiqae dilué, qui conduit assez bien l'électricité ijig, 19). Grâce à ce liquide, l'ap- X^
Ozone
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Caractères dî&tinctifi. — On s^ajiercrnt qu'il s'est produit une matière iiouvejle, avaul ïuul, à ce que le giiz qui sorl de l'appareil possède
for
pn irnle
De plus, un morceau d'argenl briUanI, plac<^ dans ce courant gazeuiCj y devient noir, tandis cpiç dans Vtùr et même dans Toxjgène par il ne subit aucun changement. Enfîo^ une solution incolore d^iodure de potassium devient brun sombre quand on l'expose à cet oxygène modifié tandis que Toxy^^ène ordinaire n'a aucune action sur elle. Toutes ces propriétés nouvelles disparaissent quand on fait passer Toxygene ainsi modilie par un tube de verre chaud.
Nous constatons ici le fait d'une matière simple, c*est4-dire indécomposable, qui prend des propriétés nouvelles sans former de composés en réagissant avec une autre matière. En elFet, le verre de ra[)pareil, avec lequel roxygène est en contact pendant sa transformation, reste |ïarfaiteuicnt identique à lui-même; de même les tubes cil au liés dans lesquels Foxjgène mudilîé se transforme à nouveau en oxygène ordinaire. L'oxjgêne à |îropriélés modifiées obtenu parce procédé électrique se produit aussi en beaucoup d^autres circonstances. On en perçoit les plus faibles quantités à cause de son odeur très marquée, et pour cette raison on lui a donné le noiu iV ozone.
Ozone pur, — Dan& Ta p pareil que nous avons décrit, c'est seulement une faible partie de Toxygéne qui se transforme en ozone, de sorte que le gaz obtenu est un mélange d^oxjgéne avec de Tozone en faible projjortion. On peut obtenir de ToKone pur en faisant passer le mélange dans un tube refroidi par de l'oxjgène licjuide; Tozone se condense alors dans un liquide bleu de lin, qui à — i lo'^se transforme en un gaz bleu. Il est dangereux de manipuler ce gaz ^ car il fait facilement explosion y et se transforme alors en oxygène ordinaire avec dégagement de chaleur.
Happort entra Tozone et Toxygène. — Ce dernier fait nous donne la clef de cet ensemble de phénomènes. La chaleur que dégage Pozonc en se transformant en oxygène ordinaire était contenue dans Tozone, non pas sous forme de chaleur, mais sous une autre fonne, que nous appellerons énergie chimique. Nous pouvons donc poser Téquatiou oxygène -h énergie = oione ( *}*
pareil reste froid pendant san fftnctionneinentt ^^ <]"> mi d^uoe grande imporlance pi>ur le rendenicntf étant donné i{U€ la chaleur détruit t'o^^one en te tninsformatil en oiygène ordinaire»
( * } Cette équalLiin ne vcutpaâdirc ^ue l'oxygène ordinuire ne cdniîunt p«is d^énergît% mais seulement que l'ozone contieot plus d^énetgjc que rojtygène ordittâire*
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L^action de l'effluve électrique communique donc à Toxjgène l'énergie dont il a besoin pour se transformer en ozone.
Manifestement, pour qu'il se produise de l'ozone, il faut que les conditions soient telles que l'oxygène puisse recevoir la quantité d'énergie nécessaire. C'est en effet le cas dans toutes les circonstances où nous verrons qu'il y a formation d'ozone.
Allotropie. — Les éléments qui présentent des propriétés différentes correspondant à des quantités différentes d'énergie interne, sont dits allotropiques. Ainsi l'oxygène et l'ozone sont des formes allotropiques du même élément. L'existence de l'allotropie est établie quand, d'une part, les différentes formes que prend l'élément se transforment les unes dans les autres sans laisser de résidu, et quand d'autre part des poids égaux des deux formes, combinés avec les mêmes poids d'autres substances, donnent les mêmes produits. Ainsi, en combinant une matière combustible quelconque soit avec l'oxygène, soit avec I'ozoac, on obtient exactement les mêmes composés, dans lesquels rien ne subsiste de la différence entre les deux sortes d'oxygène.
Outre la différence d'activité chimique et d'énergie interne, il existe encore entre l'oxygène et l'ozone une différence de propriétés physiques. En particulier il faut remarquer que la densité de l'ozone est à celle de l'oxygène dans le rapport de 3 à 2. Un centimètre cube d'ozone pèse dans les conditions normales 0^,0021 44? et un gramme d'ozone occupe un volume de 466*^*"*, 3.
Applications industrielles. — Comme l'ozone agit sur les matières oxydables beaucoup plus vite et plus énergiquement que l'oxygène ordinaire, on le prépare de nos jours en grandes quantités par le procédé électrique, pour son application industrielle au blanchiment, à la purification de l'amidon, des huiles (action sur la résine), etc.
HYDROGÈNE
Préparation de Phydrogène par Feau* — Parmi les pluî^ imporlani^ et le!5 pliiis répandus des coiiiposés de ro^Ljgt'^ue se trouve IV-aLi. Celte subàlaaee contient, :i pari l\ixjgèiie, un autre élément fpi\in prtil isoler en enlevant à Teiiu cet Gxj^^éne. On peut se servir pour celii du fer porté au rouge. Nous avons vu, page 77, que le fer se conibîne avec l'os y ^è ne à une i e m pé rature assez élevée. Si l'on porte au roup^ dans un tube des fils de fer, de la tournure de fer, ou du fer réduit eu petits fragments par un procédé quelconque, et qu'on fasse passer par-dessus de la vapeur d'eau, elle se transforme en un gaz que Ton peut recevoir, comme roxvgène, sur la cuve a eau {fig\ 20).
Fig. 30.
Propriétés caractéristiques. — Le gaz recueilli ressemble, coinine aspect extérieur, à raxvgéne; il est dépourvu, comme lui^ de couleur, d'udeur et de saveur ( " ), et sa solubilité dans Feau est faible. Mais on
(' ) Le gaz qu'on otîtîent en faisant agir de la va|>eur d'eau sur da fer ordîiiatre pré^diiie uoe odeur désagréable rjui rappelle celle du pétfote; mais cette odeur lît^ut k ce que le fei^ ordinaire contient du carbouc qui dunne lieu A la formation d'«iutrei» substances ^ eltt^' ne ae produit pas quand on emploie du fer pur«
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le distingue facilement de l'oxygène au moyen de la réaction caractéristique de ce gaz.
Un bout de bois en ignition placé dans Fhydrogène ne s'enflamme pas, mais au contraire s'éteint tout à fait. D'autre part, si l'on introduit dans le gaz un bout de bois enflammé, ce bout de bois s'éteint lui aussi, mais le gaz s'allume et brûle avec une flamme pâle. Ainsi l'hydrogène n'entretient pas la combustion du bois, mais il brûle luimême dans l'air.
Reoherche de l'oxygène de Feau. — Si l'on examine ensuite le fer, on trouve qu'il s'est transformé en une masse d'un gris noirâtre, cassante, qui présente les mêmes propriétés que la substance produite par la combustion du fer dans l'oxygène, et qui est en eflet elle aussi un oxyde de fer. Le phénomène peut donc être représenté de la façon suivante :
Eau -+- Fer = Hydrogène -+- Oxyde de fer.
Autre mode de préparation de l'hydrogène. — L'expérience que nous venons de décrire est d'une très grande importance historique, car elle a servi en son temps à établir la nature composée de l'eau, qui était jusqu'alors considérée comme un élément. Mais ce procédé fournit des quantités d'hydrogène relativement faibles et il est d'une application incommode.
On le rend beaucoup plus aisé en employant, au lieu de fer, un métal qui décompose l'eau dès les basses températures. C'est le cas des métaux légers, et par exemple du magnésium. Si l'on prend du magnésium en poudre, sous la forme où on l'emploie en photogra.phie pour obtenir soudainement une lumière éclatante, et qu'on verse de Teau sur cette poudre, à la température ordinaire il ne se produit aucun effet; mais il suffit de chauffer l'eau jusqu'à sa température d'ébullition pour obtenir le dégagement lent d'un gaz, qu'on recueille de la manière habituelle, et qui est bien de l'hydrogène, car on trouve qu'il brûle avec la flamme bleue pâle caractéristique.
On peut activer beaucoup le dégagement gazeux en dissolvant dans l'eau employée un peu du sel appelé chlorure de magnésium. Ce sel n'intervient pas dans le phénomène, mais il dissout l'oxyde de magnésium produit et débarrasse la surface des fragments métalliques du revêtement qui s'oppose à l'action de l'eau.
Enfin, il y a même des métaux légers qui décomposent l'eau avec énergie dès la température ordinaire. Ainsi agit, par exemple, le sodium (p. 63). Si l'on met un morceau de ce métal en contact avec
CUAPtTBE VI.
dégage
de l'eau, il se produit une réaclion trt^s énergique, avec
inciil de chaleur si considérable que le mêlai se liquéfie. Pour
recueillir le gaz qui se dégage on peul procéder de h iiianiL-re sui-
vanle.
On met uu peu de sodium sur l'eau de la cuve, cl, en se servanl d'une cuiller en fil de fer que l'on lienl renversée, on enfonce le sodium dans l'eau (/»^. ui). Le gaz pnjdult traverse les mailles du fUei cl gagne le haut de la cuve, tandis que le métal est retenu. En tenant
h cuiller sou» un lube ren- '''8- '"• ^ersé cl plein d'eau, qu'on a
placé dans la cuve, on peut recueillir le gaz el vérifier que c'est de l'hydrogi'îne.
Ou t'*^"' *"**' enNclopper le sodium dans du papier fdtre, et, à l'ai'le d'une [lince, le porter rapidement soua rorilice du tube. L'eau ne péni'tre jusqu'au luétal qu'après quelques instants; le sodium s'élùve dans le tube, et c'est là qu'il réagit avec l'eau el produit du gaz. Dans ce cas aussi on reconnaît h nature du gaz à sa coinbuslibililé. ^
Le gaz ainsi obtenu brille ordinairement avec une flamme qui nest pas bleue, mais jaune. Gela provient de ce qu'il renferme des gouttelettes où se trouve le composé du sodium qui vient de se former; c'est celle substance qui donne à la ilamme sa couleur jaune, l'our l'éviter il faut laisser le gaz reposer un certain temps, jusqu à ce que les goullelelles liquides se déposent.
. Force» « chimiques. - Si l'on compare les méthodes par lesquelles «n obtient l'oxygène avec celles qui servent A préparer l'bydruyéne, on trouve entre elles une différence essentielle. L'oxyde de mercure Ctle clUorale de potassium se décompose.il à une température assez élevée sans rinlervenlio» chimique d'aucune autre substance, eu donnant leur oxygène d'une part, et d'autre part leur autre partie ronslilHlive. Au contraire, dans lu pré|)aratlon de 1 hydrogène, l'autre partie constitutive de l'eau ne se sépare pas à l'état délémenl, ■nais entre dans une autre eombimiisou. Et mOme la préparation de l'hydrogène par l'eau a lieu d'autant i>luâ facilement que la fiialmn
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(le Toxygène par Tau Ire substance se produit avec plus d'énergie, autrement dit, que le composé ainsi formé est plus stable.
Les choses se passent d'une manière analogue dans un grand nombre de cas. Si nous avons un composé A + B des substances A et B, et si nous mettons en contact avec lui la substance C qui peut former avec A une combinaison très stable, il se produit ce composé A + C et en même temps la substance B.
Pour représenter ces relations on s'est servi d'une image qui est encore très employée aujourd'hui, bien qu'elle soit inexacte sur des points importants. On imaginait dans les diflférentes matières des forces au moyen desquelles elles pourraient se lier les unes aux autres. Si la force qui agit de A sur C, et réciproquement, est plus grande que la force entre A et B, C mis en présence de la substance A -h B la décomposera ; A sera lié, retenu par C, et B sera chassé de sa combinaison avec A et mis en liberté.
Pour le cas présent on admettait qu'entre l'oxygène et l'hydrogène il s'exerce une force plus petite qu'entre l'hydrogène et le fer; l'eau se trouvant exposée à l'action du fer, la force la plus petite est surmontée par la plus grande, et l'hydrogène est chassé de l'eau par le fer, qui agit plus énergiquement.
Une étude plus précise des phénomènes chimiques a établi que c'est là une image impropre, qui représente certains faits d'une façon grossière, mais qui est en contradiction avec d'autres faits. Cependant elle a été si longtemps employée en chimie qu'elle est entrée dans la langue chimique courante, et pour comprendre cette langue il est nécessaire de connaître cette image, bien qu'il vaille mieux ne pas l'employer. Nous donnerons bientôt une explication plus satisfaisante des phénomènes en question.
Préparation du gaz hydrogène par les acides. — Les expériences ci-dessus décrites, dans lesquelles on se sert de l'eau pour obtenir de l'hydrogène, ne sont pas d'une réalisation commode, surtout quand il s'agit d'obtenir le gaz en grandes quantités. Dans ce but il vaut mieux décomposer, non pas l'eau, mais d'autres combinaisons de l'hydrogène. 11 y a parmi les nombreuses combinaisons de l'hydrogène une catégorie particulièrement riche et importante, celle des acides. Ces combinaisons ont pour propriété de perdre leur hydrogène quand on les soumet à l'action des métaux. L'intensité de l'action varie suivant la nature des acides et des métaux, et, comme il existe une grande variété de ces substances, il faut choisir celles qui conviennent le mieux à notre but.
Qoo^Q:
to^
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Cdfïiiiifï m/tal approprié va preiirl le zinc (p. fiG), el comme ad<le rucide C'hlorlijdriqm^* Si Ton met ces deux matières en présence, dès la tempéniture f ordinaire il se produiL une ruaclîon énergique, âu moyen de laquelle on peuL obtenir commodément des quanti lés d' hydrogène aussi gi"andes que Ton veut.
On peut d<unier aux appareils des disposilioiiii très diverses* La figure ^'À représente une disposition 1res pratique. Le zinc est contenu dans un flacon auquel, outre le gouli*t ordinaire, on donne
intcnlionneileiiient un goulot itiférieur., qu'on ferme par un bouchon muui d'un robinet. Le goulot sujîérieur est fermé herméliqueincnl par un bouchon percé de deux Irotis^ par lesquels paï^^senl un entonnoir réglable el un tube de verre. L'entonnoir diflére d'un enlonnoir onlinaire en ce qu'il est muni en son milieu d'un robinet qui permet de faire à volonté couler ou séjourner le liquide qtril conLîcnl, Le tube de dégagement du gaz porte un tuyau de caouuhouc auquel se raltaehent les autres pirlies de r^ipiinri'il.
Vonr produire un dégagement d'hydrogène, il n'j a qu'à remplir Tenlonnoir d'acide chlorhydrique el à ouvrir le robinet avec précaution, de telle sorte que Tijcide arrive sur le zinc goutte à goutte. Chaque goutte fournil i m média le ment du gaz, et en ouvra ni convenablement le robinet on peut obtenir la vitesse de dégagement c[ue Ton vcul. Quand on n'a [dus bcsaîn Je gaz, on ferme complélement le robinet et Tappareil est prêt à servir de nouveau. Si le liquide remplit presque entiéreinent le ilacun, on en relire par le robinet inférieur.
11 est souvent commode de reni[dacer Fcntonnoir par un second llacon à goulot inférieur, et relié par un tuyau de caoutchtmc avec le goulot inférieur du premier flacon. On place sur Le tuyau une pince en {îï de laiton, <[ui Tublure |)ar compression. Le se*!imd llacon est rempli d'acide chlorhydrique et placé à un niveau plus élevé que le premier (yî^, aS), Au moyen d'une vis on peut desserrer la pince tic telle sorte que l'acide arrive youtle par goutte sur le zine; le dégagement d'hydrogène commence aussitôt el Ton peut ensuite le réglera volonlé.
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La figure 24 représente une autre disposition qui est moins bonne, mais qui trouve souvent son emploi. L'appareil de Kipp, comnie on l'appelle du nom de son inventeur, comprend à sa partie inférieure le double récipient AB, dont les deux sphères ont chacune un goulot latéral, et à sa partie supérieure l'entonnoir sphérique C,
Fig. 23.
Fig. 24.
dont le long tube va jusqu'au fond de A et est rodé sur le col de B. On place en B le zinc, en C l'acide; le tube de dégagement du gaz est relié au goulot latéral de B et fermé par un robinet. Le fonclionneiiient a lieu de la manière suivante.
Si l'on ouvre le robinet H, il s'échappe d'abord de l'air de l'appareil; l'acide coule de C en A et, après avoir rempli A, arrive sur le zinc placé en B. Alors commence le dégagement gazeux, et l'hydrogène dégagé s'échappe par le robinet H. S'il se produit plus de gaz que le robinet n'en laisse passer, l'acide est refoulé de B en A et en C, il cesse d'être en contact avec le zinc, et le dégagement s'interrompt, ou, du moins, se ralentit. Inversement, si l'on enlève plus de gaz, il arrive plus d'acide au contact du zinc et le dégagement devient plus actif. Ce réglage spontané est un avantage de l'appareil. Mais il j a cet inconvénient que l'acide frais provenant de C se mélange en A avec l'acide déjà partiellement usé, et perd ainsi une partie de son activité chimique. Aussi ne peut-on pas utiliser intégralement l'acide, comme dans l'appareil décrit en premier lieu.
Dessiccation des gaz. — L'hydrogène que l'on obtient de cette façon en quantités aussi grandes que l'on veut n'est pas absolument pur; il se mélange de vapeur d'eau au contact des liquides étendus
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employés à sa prëparalion. Pour l'en débarrasser, on le fait |jaî»âi!rsur ih^ snbstanresqui retiennent Veau en s'y combinant* Il y a beaucoup de nuilières de ce genre; une des plus commodes est le chlorure de cale lu m ^ sel blanc fusible que Ton obtient comme produit accessoire dans beaucoup d'industries c1umi<pjes, et tpie Ton a par suite à très bon compte. On remplit <Ie ce sel un tube que Ton intercale sur le trajet du gaz hydrogène, en le raltaehant directement et de la manière la plus simple à l'appareil de dégagement {Jig* aii et a4).
Une substituée desséchante beaucoup plus active est Tacide solfurique concentré. Comme c'est un liquide, on le place dans un Fîg. 35. flacon laveur (fiff. ^5) disposé de telle sorte que le
~= f^^ gaz traverse le Hijuîde bulle par bulle. Ou bien on le O répand sur quelque substance qui olIVe une surface
étendue et n'est pas attaquée par T acide, par exemple des fragments de verre, ou |)lut(it de la |>ierre ponce. On peut disposer cette pierre ponce dans des tubes comme uti corps sobde quelconque, mais il faut tenir compte de ce que Facide sulfurique augmente de volume en absorbant Teau et coule vers les parties inférieures de l'appareil; aussi, le fond de Tappareil doit être disposé pour recueillir Tacide qui y tombe. La ligure ifi re|îré^ente une tour de dessiccation qui remplit ces conditions. Klle est destinée à du gaz [iroduit en grandes quantités. On peut y employer aussi le chlurure de calcium.
Outre la vapeur d'eau, Thydrogène coutient sou-
ide par décompoduquel il est obtenu (p. loo). Cgû gouttes traversent les tlacons laveurs, mais sont arrêtées sûrement par un tampon de ouate.
Nous ne nous occuperons pas de diverses autres impuretés qui se trouvent ordinal rem eut dans l'hydrogène en quantités d'ailleurs très faibles, et qui, généralement, sont sans importance dans les reeliercbes <]u*on a à faire sur ce gaz. Ces traces de substances étrangères dissimulent seulement le fait que riiydrogène pur est absolument inodore; Thydrogènc impur [u'é sente une odeur qu'on lui fait perdre en le purifiant par des procédés convenables (').
Fif . a6. j^jl Outre la vapeur d'eau, Thydrog^
^ ' I II vent ih; très Unes gouttes du ljqui< ^^ "Isltion duquel il est obtenu (p, u
(^) On peut se sir^ii- pour cette puriflcation d*urve solution de permanganate de potaMâ^ qu'oa met âia& un Oacoa laveur par Icqud on l'ait passer Je gaz»
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Propriétés physiques de l'hydrogène. — La propriété la plus frappante de cet élément est sa faible densité. Comme nous Tavons déjà signalé, de toutes les substances connues, c'est lui qui a la densité la plus petite.
Si Ton prend un ballon de contenance égale à i' environ et fermé par un boucbon muni d'un bon robinet de verre, on trouve, en pesant ce ballon une première fois rempli d'air, et une seconde fois absolument vide, une différence de poids d'un peu plus de i*. Si l'on prend le même ballon vide et si on le remplit d'hydrogène à la pression atmosphérique, la différence est seulement de o*, i , plutôt un peu moins. Cela prouve que l'hydrogène est au moins dix fois plus léger que l'air. Des expériences précises donnent le rapport i : i4j4»
Si l'on compare les poids de volumes égaux d'oxygène et d'hydrogène à o** et sous la pression atmosphérique, on trouve qu'ils sont dans le rapport i5,88 à i, autrement dit de i6 à i,oo8.
Comme i*""' d'oxygène pèse, dans les conditions normales, 0^,0014*^9, le poids de i*^"' d'hydrogène, autrement dit son poids spécifique dans les conditions normales, est de 0,0000900.
Poids molaire. — Cette relation existe, venons-nous de voir, entre les deux gaz pris dans les conditions normales. Mais, étant donné que la loi des variations de température et de pression est la même pour tous les gaz (p. 83), on trouve la même relation en comparant les densités de l'hydrogène et de l'oxygène à des températures et des pressions quelconques, pourvu seulement que les deux gaz comparés présentent des températures et des pressions égales. Si donc on compare le poids d'un gaz, pris à une température quelconque et à une pression quelconque, avec le poids d'un volume égal d'un gaz type pris dans les mêmes conditions, on obtient comme expression du rapport un nombre constant, indépendant de la température et de la pression, et déterminé uniquement par la nature du gaz.
Le gaz qu'on emploie comme gaz normal n'est pas une substance existante, mais un gaz fictif, qui est Sa fois plus léger que l'oxygène. Nous expliquerons plus tard la suite des circonstances historiques qui ont conduit à adopter ce nombre; pour le moment il suffit d'énoncer le fait.
Le rajgport du poids d'un gaz donné au poids d'un volume égal du gaz normal dans les mêmes conditions est ce qu'on appelle or- Jmairëment son poids moléculaire. Comme ce nom dérive de certaines idées hypothétiques sur la constitution des gaz, idées qui ne sont pas nécessairement liées aux faits d'expérience, nous pensons
Qoo^Q:
(|if il y a intër^t à lui âubâliltiêr iioe au Ire expression ^ e( noiîs emploierons dans la suite celle de poids molaire.
Comme lo u^z normal est, d'apivs su défînilioUj Sa fois plus léger que fôxygène, sa densité absolue k l'état nonnal, c'est-à-dire a o" et snus là pression de 76'^™, est de o«, oooo44*^*5j ^t son volume spéciliijue est égal ù 223ûo£^< Co!j deux nombres ont une importance considérable.
On trouve donc le poids molaire cfun gaz en divisant son poids G par le poids d'un volume é^^\ t- du *^az normal sous la même pression p et k la même température t* Ce poids g, conforniéiuenl i* Ij formule de la page 87 j est
j^ — 0,00004 4 6fî
pi^
7(j(| -r- OjOO^iî;^)
le volume étant mesuré en centimètres cubes et la pression en centimètres de mercure. Conformément à lu délhiition du poids molaire, G étant le poids du gaz^ son poids molaire est - • En rem[da<^'ant g par sa valeur, en introduisant la température alïsolue T^^'ijS-i-', et en elTee tuant les opérations sur les facteurs nuinérit|ues, on trouve
Poids molaire ^ (vjiîa — •
D'aprt'S la déiinition, le ^oids molaire de Poxjgène est égal^â S-à. Oes données numériques énoncées au sujet de rhjdrogène, il résulte (jue son poids molaire est 2, or fi,
il résulte tle tout ceci que 1 on peut conccvoii' le poids molaire d\in gaz comme le poids de la quantité de ce gaz qui occupe le même volume I' que 1* du gaz normal, à la même tejupéralure T et sous la m?me pression p* D'autre part, d'après Téq nation
pv =^ /-T
on voit ([ur la constante r ne dépend que de la pression, de la tem- |>ératurc et du volume, et qu'elle prend des valeurs égaler» pour dc^ gaz ditlérents, si ces quantités sont égales pour tous ces gaz. Il résulte donc de la définition que nous avons donnée du poids molaire, que la constante r do i( a t "o ir la m en \ c va le tir po u r le po ids m o ki ii -e de n'importe quel gaz. Nous appellerons R cette constante rat^por^ée au poid s .m olaire .
Pour la calculerj appliquons Téqualion
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au gaz normal à o'* et sous la pression atmosphérique. Dans ces conditions, çz=z 22390*^"", /> = ioi3i3o en unités absolues (p. 8i) et T=273. Il en résulte que R = 8, 3i x lo^ en unités absolues (').
L^équation à ' ■ '-
y>i. = RT = 8,3i xio'T
est donc valable pour le poids molaire de n'importe quel gaz. ^ Hfaut remarquer que la loi générale des gaz, comme les lois partielles qui la composent, n^est pas une loi absolument rigoureuse. En réalité, tous les gaz s'en écartent plus ou moins, et d'ailleurs d'autant moins qu'ils sont plus raréfiés. Ce n'est donc qu'une loi limite (p. 24), que les matières existantes réalisent approximativement, mais jamais d'une manière tout à fait exacte.
Dans les conditions usuelles de température et de pression, la plupart des gaz ne présentent, par rapport à cette loi, que des écarts peu considérables, qui sont à peine de l'ordre du centième de la valeur théorique de la quantité à mesurer. On appelle « gaz parfait » un gaz qui suivrait rigoureusement la loi pç = RT. On attribue au gaz normal dont nous avons parlé les caractères des gaz parfaits.
Comme autrefois on définissait les densités gazeuses presque toujours par leur rapport avec la densité de l'air prise pour unité, il est nécessaire de déterminer le rapport du poids molaire tel que nous l'avons défini aux nombres ainsi obtenus. Un litre d'air pèse 1^,293; l'air est donc 28,9 fois plus lourd que le gaz normal. Pour calculer le poids molaire Tun gaz d'après sa densité par rapport à l'air, il faut donc le multiplier par 28,9; pour faire l'opération inverse, il faut diviser par 28,9.
Expériences. — H J a plusieurs manières de rendre sensible la faible densité du gaz hydrogène. On remplit d'hydrogène un petit ballon de collodion, de baudruche ou de caoutchouc, et on le laisse se déplacer en liberté. Comme l'hydrogène est à peu près quatorze fois plus léger que Tair qu'il déplace, il subit la poussée qui correspond à cette différence de poids, et qui est, en chiffres ronds, de 1* par litre; par suite, le ballon s'élève rapidement. On peut aussi souffler des bulles de savon en se servant d'hydrogène et les laisser s'élever dans l'air.
On utilise en grand cette propriété pour la construction des aéro-
(*) Si Ton calcule la pression en atmosphères, on a /> = i et R = 82,1; si l'on compte en grammes par centimètre carré, /> = io33 (p. 81) et R = 8, 48x10*. Ce qui vaut le mieux est de s'en tenir aux unités absolues.
Fig. 3-.
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stat^, qui con^islent essenï tellement en des sacs de soie imperméable que Ton remplît d'hydrogène* Le poids total que peut porter un semblable aérostat (son propre poîd* y compris) est, en chirtVes ronds^ d'après ce que nous venons de dîre^ de ï""^ par mt?tre tnibe. Ceci n'a licui d'ailleurs, qu'an voisinage de la surface terrestre : car, plus haut on s'élève, moins l'air est dense, et, par suite, plus faible est la poussée.
Un autre procédé qu'on peut employer pour rueMre en éudence eelle jH-opriété de rhydrogène, consiste H remplir de ce gaz, sur la cuve a eau, deux éprouvetles^ puis a les mettre Tune aven son oritke en haut, Tautre avec son orifice en
bas (^fig. 27). SI, au bout de quelques instants ^ on approche une flamme de chacun de ces tubes, on Irouve que le cylindre renversé est encore rempli d'hydrogène, tandis que l'autre ne contient que de Pair.
Propriétés de rhjdrogfène sous haute pression. — De toutes les matières connues, c'est l'hydrojL^ène qui, par ses prnpriélés, se rapp roc fie le plus de l'état de gaz parfait. Mais en rétutliant de près, on trouve qu'il s'en écarte lui aussi, en ce sens que, quand la [ïression ïl'élève, son volume diminue moins qu'il ne le devrait d'après la loi de Boy le* L'écart auguienle a mesure que la pression devient plus forte, el cela suivant une loi très simple que l'on peut exprimer de la manière suivante :
Le volume total de rhydn>gène se compose d'une partie qui suit strictement la loi de Boy le et d'une autre j)artio qui est indépendanle de la pression. Appelons V le volume total, ç la partie qui suit la loi de Boyle, cl a laquelle, la température restant constante, s'applique la formule
où G est une constante; appelons b la partie qui est indépendante de la pression. Alors on a
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et en remplaçant, dans l'équation pç = Cj i^ par sa valeur V — 6, on
obtient la formule
qui représente l'état de l'hydrogène sous toutes les pressions, et en particulier sous les pressions élevées.
On peut se créer une image de ce que cette formule exprime, en concevant que le gaz hydrogène consiste en petites particules de densité assez grande et séparées les unes des autres par de l'espace vide. Cet espace suivrait la loi de Boyle, et les particules plus denses représenteraient la partie non compressible du gaz hydrogène.
Dans l'hydrogène à o" et sous la pression de i**™, la valeur de b s'élève à o, 00062 du volume total. De la formule
il résulte que plus la pression s'élève, plus la diminution de volume devient petite, et qu'à des pressions très élevées V ne peut être supérieur à b que d'une faible quantité. Alors l'hydrogène se comporte à peu près comme un liquide, car les liquides ont aussi la propriété de diminuer très peu de volume pour de grandes augmentations de la pression.
Les autres gaz s'écartent de la loi pv = RT, la plupart du temps dans un sens tel qu'à pression croissante ils se compriment d'abord plus fortement que ne le veut la loi de Boyle. Mais sous de hautes pressions tous se comportent comme l'hydrogène.
Hydrogène liquide. — En se servant de procédés de refroidissement très énergiques, dont nous avons indiqué le principe page 98, on a obtenu dans ces derniers temps de l'hydrogène à l'état liquide. C'est un liquide incolore, dont la densité n'est que de 0,07 à sa température d'ébullition, mais qui néanmoins a une surface parfaitement visible et présente tous les caractères d'un liquide. L'hydrogène bout sous la pression de i"'"* à — 262°, soit 21" seulement au-dessus du zéro absolu. En le faisant bouillir dans le vide on n'abaisse que faiblement cette température. A cette température, tous les liquides et tous les gaz, y compris l'oxygène et l'air, se transforment en corps solides dont la pression de vapeur est extrêmement petite. Si, par exemple, on plonge dans un récipient où il y a de l'hydrogène liquide le bout fermé d'un tube recourbé et rempli d'air (voir yî^. 28), la partie supérieure de ce tube devient vide d'air, et c'est à peine si avec les meilleures trompes on pourrait réaliser un vide aussi parfait. j
ÇiOo^z
Diffusloo. — On prrnd deux éprouvelles à bonis larges et bien rotlés, r*n roinplii l'une d'elles dliydrogène, el (m les ineL l'une sur l'aulre, eix jïlacaul ù la [vartie supérieure celle qui contient Thydrogijfie el en j^^raissanL Tappareil de façon à le rendre ëlanche (/i^- âg). Dans ces conditions^ on doit s'altendre à ce cjue Thydrogene. qui est plus légerj reste en Kaul el laisse à la partie inférieure Tuir qui esl
Fig. 38.
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plus lourd* Cependantj si le jour suivant on sépare avec prérauliop les deu\ cylindres et (ju^jn les fenue a Finslaut luéme a\ec des pla* leaux de verre préparés à Tavance, otï trouve dans Tun el dans Tautre de riiydrog^^ue. Dans tous les deu\, en elîelj fe ga/ s'allume si Ton apprtjchc une tlamuie, el la llanime pale de riiydrogène parcourt le Lube avec un bruit sifflant (*),
Ce ûiil que les gaz se répandent Tun dans l'autre est ce qu'on appelle là diffusion. C'est un pliénomcne tout à fait général: tous les gay. dilVuscut les uns dans les autres, jusqu'à ce que chacun d'eui. soît uniformémenl réparti dans tout l'espace qu'ils occupent*
Loi des pressions partielles (loi de Dalton). — Ainsi^ quand divers
(' ) La cuinbusUon de l'hydrogène «c prQdyit daos d^ cas «ïvéc des earacièrea spéciaux r|ut provienne ni de ce que L'hydrogèfic câl luéÉ^iig^! d'air el serual prociiainçiijcal expliquée.
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gaz existent dans le même espace, ils se comportent comme si chacun d^eiix était seul, c'est*à-dire que chacun d'eux suit la loi d'après laquelle un gaz n'est en repos dans un espace donné que quand il y est uniformémeni répandu. Ainsi V équilibre des gaz ne dépend pas de la pression totale, mais de la pression propre de chacun des gaz prisa partj c'est-à-dire de la pression propre quUl exercerait s'il existait seul dans l'espace qu'il occupe.
Ce fait est très important, car il y a beaucoup d'autres phénomènes relatifs aux gaz qui sont déterminés par leur pression partielle. En particulier, la pression partielle est le facteur décisif de l'équilibre dans les réactions chimiques entre gaz que nous étudierons plus loin.
Pour exprimer mathématiquement ces relations on n'a qu'à tenir compte de ce fait que dans un mélange de gaz la pression totale est la somme des pressions partielles, et de ce que chaque gaz existant dans un espace donné y est réparti uniformément, de telle sorte que le volume total est aussi le volume de chacun des gaz. Soient donc P la pression totale, V le volume total, et /?,, p^, />3, . . ., ('i, i^a, i»3, . . . les pressions et volumes respectifs des divers gaz particuliers ; on a les équations
/)i H- ^i4-/>3 -+-...= P et V, = p, = Tj =. . .= V.
La loi des pressions partielles que nous venons d'énoncer a été établie par Dalton et porte son nom. C'est un cas particulier d'une loi plub générale suivant laquelle, dans un mélange de gaz quelconque, dont les éléments n'exercent pas d'action chimique les uns sur les autres, chaque gaz se comporte à tous égards comme s'il était seul présent avec sa pression propre dans l'espace total. Nous rencontrerons plus d'une fois dans la suite des cas particuliers de celle loi générale.
Vitesse de diffusion. — On prend un vase d'argile poreuse, comme ceux qu'on emploie dans les piles galvaniques, et on le ferme avec un bouchon par lequel passe un tube de verre de i "* de longueur (Jig, 3o). Ce tube aboutit à un récipient où il y a de l'eau colorée; le vase d'argile est recouvert d'une cloche de verre renversée. Si l'on dirige sous cette cloche un courant rapide de gaz hydrogène, on voit apparaître à l'extrémité inférieure du tube de verre une série de bulles de gaz, ce qui prouve que la pression à l'intérieur du vase a augmenté brusquement. Au bout de peu de temps ce dégagement s'arrête et il s'établit un équilibre.
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Si Ton enlève la cloche, Vçiviit s'élève brusquement dans le liibe, ce qui indique une diminution dépression dans le vase. L'eau atieinl
une ccrlaine hauteur, puis retombe de nouveau, car le Viïse poreiiTt ne fJCiit pii^ conserver longtemps une dilféreuce de pression.
Ces phénomènes prn* tiennent de ce que Thvdrogène traverse beaucoup phis rapidement les petite orifices, eoinnie les pores du vase d'argile, que ne le font les autres gaz^ Tair par exempte, (^uand le vase est environné d'hydrogène, comme dans la première partie de rexpénence, ce gaz péneUre rapidemenl h l'intérieur du récipient, parce que sa pression propie y est nulle* En même temps et pour la Uïéme raison, l'air passe de Tiniérieur du vase dans rbyiirogcne qui se trouve à Tcntour. Mais le passage de rii^drogéne a lieu beaucoup plus vite, et par suite il se produit à rintéoeur du vase un excès de presï^ion qui chasse Pair |iai' bulles dans le tube de veire. L'équilibre s\Hablil cpiand les gaz arriveiit â être dans la même proportion de part et d'autre de la paroi poreuse.
Si maintenanl on suj*prime riiydrogène au dehors, les mêmes phénomènes se répètent en sens i inverse, Thydi-ogcue passe a rextérieur à cause de la différence de pression, et cela plus vite que Tair ne peut pénétrer dans le vase; de là une diminution de pression u Finlérieur,
Danskdîlïusion de deux gaz l'un dans Tautre, sans paroi de séparation, on constate des différences de vitesse analogues à celles qui sC manifestent dans la diffusion à Ira vers les pores de rargile, il se produit dans ce cas des pliénomoncs analogues» mais non tout à fait identiques. Nous signalerons seulement ce fait que l'Iiydrogène diffuse plus vite que tous les autres gaz et qucj d'une manière ^^énérale, la vitesse de diffusion est d'autant [>lus faible que la densité du gazest plus grande.
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Loi de la difPasion (loi de Qraham et Bunsen). — Sous la forme que nous venons de décrire, l'expérience sur les vitesses de diffusion des gaz ne permet pas de déterminations numériques; pour procéder à des mesures il faut la réaliser de la façon suivante :
L'appareil (Jig* 3i) consiste en un tube destiné à la mesure du gaz, fermé à sa partie inférieure par un liquide et portant deux traits de repère m s et mj. En haut se trouve un robinet qui ne débouche pas à l'air libre, mais est fermé à sa partie supérieure par une mince lame de platine percée d'un trou très petit. On remplit le tube de gaz jusqu'un peu au-dessous du trait /W|, puis on ouvre le robinet; alors le gaz est chassé à travers l'étroite ouverture, et l'on peut mesurer le temps qui s'écoule pendant que le liquide passe du trait inférieur au trait supérieur.
Si l'on prend comme liquide le mercure, la disposition que représente la figure 3i ne permet pas de voir le trait inférieur. Alors il faut se servir d'un tube en U comme celui
que représente la figure 32. En faisant l'expérience dans les mêmes conditions avec difliérents gaz, on trouve que les durées de difiusion de volumes égaux à travers une même ouverture ;>ont entre elles comme les racines carrées des densités. En I d'autres termes, les vitesses de diffusion sont inversement proportionnelles aux racines carrées des densités.
On peut se servir de cette loi et des appareils qui viennent d'être décrits pour mesurer les rapports des densités de différents gaz. Ce procédé rend des services dans les usines à gaz d'éclairage, parce que la densité fournit des renseignements sur la valeur du gaz.
La loi que nous venons d'exposer, et qui a été découverte par Graham et Bunsen, peut être déduite à titre de conséquence mécanique des conditions de l'expérience. Dans chaque expérience, le liquide qui ferme le tube fournit le même travail en venant remplir,
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à cause de Texcis de pression^ l'espace entre les deux Iruîls* Ce travail se transforme dans reiiergie ciné tique du gaz* Celte caergie esl représentée par la formule
- mc^.
dans laquelle t- est la \itesse et m la masse (p* 28)* Si nous tonjpn* rons deux gas& auxquels nous ferons correspondre les indices i et -a^ nous devons avoir
- nitc} = - m, cl.
Or les densités sont entre elles comme les masses des volumes égaux de gaz employés dans les expériences; on a donc aussi
ou
rf.cî
= d^ci,
Ct
Spectre de l'hydrogène. — Si l'on l'ail passer des décharges électriques daus un lulje de vei're qui contient de lliydrogene sous une pression de quelques millimètresj l'hydrogène devient lumineux*
On fait ordinairement rexpérîence dans des tubes de la furiue i\mreprésente la (îgure 33* Aux parties larges de ces tubes se trouveul Fif. 13. soudés des ïih de platine par lesquels passe le eounnit élcc* f^ trique. C'est dans les parties intermédiaires, oti le courkinl esl oh tige de passer dans un tube étroit, que Th vdrogène s'illumiat' le plus,
A l'œil nu, la lumière émise par rh^drogène ainsi rendu lumi* neux est d'un rouge rosé. Mais ^i Ton examine la ligne hunineuse à travers un prisiue réfringenl dont ou lient Taréle pyrallfle ù eetle ligne, on voit, au lieu d'une ligne, trois lignes séparées les unes des autres ; une rouge, une verte et une violette. Celte der* nière est la plus difficile .^ apercevoir.
Ce phénomène tient à ce qu'un prisme dévie inégalement les
di (lé rentes espèces de rayons hnniucux. L'apparition de trois
images distinctes prouve donc que la lumière de llivdrogène
I J est composée de trois espèces diiréreules de rajons lumineux :
^^^ des rouges, des verts et des violets* Celte lumière ne se comporte
pas comme celle qui provient des flammes et des corps lumineux
ordinaires; car si Ton examine celle-ci à travers un prisme, on trouve
qu'un faisceau homogène s'étale en une large bande, le spectre, dans
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lequel sont représentées d'une façon continue toutes les sortes de rayons lumineux, depuis le rouge jusqu'au violet.
La formation de ces trois lignes est une propriété de l'hydrogène, qui n'appartient à aucune autre substance. Les mêmes lignes apparaissent quand on rend l'hydrogène lumineux par n'importe quel autre procédé, et la présence d'autres matières ne les empêche pas de se produire, pourvu que ces matières ne fassent pas entrer la totalité de l'hydrogène en combinaison chimique. Comme cela n'a guère lieu aux températures élevées qui sont réalisées dans la nature, ces lignes, qui constituent le spectre de V hydrogène, sont un signe particulièrement sûr de sa présence dans une masse gazeuse incandescente.
Non seulement ce procédé sert à reconnaître l'hydrogène sur la terre, mais on trouve de plus les mêmes lignes dans ce qu'on appelle \es protubérances du 5o/e«7, c'est-à-dire dans ces appendices, en forme de flammes, qui s'élèvent sur les bords du soleil et qu'on observe surtout lors des éclipses de soleil. Cela prouve qu'il existe, à la surface du soleil, de l'hydrogène en grandes quantités, et à l'état libre.
On distingue également dans le spectre de beaucoup d'étoiles les lignes de l'hydrogène, et ainsi c'est grâce à ses propriétés lumineuses caractéristiques qu'on a pu établir que l'hydrogène était répandu dans tout l'univers.
La lumière ordinaire du soleil et celle de beaucoup d'étoiles présentent, aux endroits mêmes où le spectre de l'hydrogène a des lignes brillantes, des lignes noires. Ces deux sortes de lignes sont en rapports étroits l'une avec l'autre. La relation qui existe entre elles sera étudiée de plus près dans la suite ; pour le moment, nous signalerons seulement que les lignes noires prouvent la présence de l'hydrogène aussi sûrement que les lignes claires. En réalité les unes et les autres résultent du même phénomène, se produisant dans des conditions différentes.
L'hydrogène en brûlant donne de l'eau. — Nous nous sommes servi, pour caractériser l'hydrogène, de sa propriété de brûler dans l'air. La question de savoir ce qu'il advient de l'hydrogène qui brûle peut se résoudre à l'aide des connaissances que nous avons déjà. Nous avons vu que, sous l'action de l'eau, le fer et le sodium se transforment en combinaisons oxygénées, et qu'il y a en même temps production d'hydrogène. D'après cela, l'eau est un composé d'hydrogène et d'oxygène, et comme la combustion, en général, consiste en une
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combinaison avec roïjgèiie, nous devons nous allendrc à ce que le prodint de la coinbiistion de Tliydrogène soit de rcau. EneclivemeoL on peut s^îssiirer fmr une vénficaLton directe que le produit de celle combustion est bien de Teau,
Si Ton tient au-dessus de la flamme de l'iijdrogèiîe en combuslton une grande cloche bien sèche, elle se recouvre rapidement d'une huée qui a exactement Taspect de Teau condensée sur un carreau de fenêtre froid, et qui se comporte de la même fat^on. Pour recueillir en grandes cjiiantités Teau produite par la combuslionj il faut prendre des dispositions spéciales,
La figure 34 représente un brûleur (voir p. lai) dans letpje! on peut briller de Thydrogène en amenant sur ce gaz un courant d^oxjgène. Comme la réaction produit une grande quantité de cbaleur,
on a placé le brûleur dans un grand ballon de verre j qu'on peut ve* froid ir en versant de Feau autour. Si Ton fait fonctioimrr l'appareil, on voit bientùt se rassembler quelques centimètres cubes d'un liquide incolore qui est bien de Feau purCj car il en a toutes les propriétés*
Gombufltloiî de l'hydrogène au moyen des composés de l'oxygène. ^ Pour qu'il se furuie de Teau il n*est pas nécessaire qu oii mette en présence de Thj drogè ne de ToiLjgéneâ l'état d'élément; on peut aussi employer de^ composés de roxjgène, des ùj^ydes. Si Ton fait passer de riijdrogène sur de l'oxyde de mercure déposé dans
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un tube de verre présentant une partie sphérique (Jig- 35), à la température ordinaire il ne se produit aucune action visible ; mais si Ton chauffe un peu l'oxyde, on voit immédiatement apparaître du mercure à l'état métallique, et dans les parties froides du tube de l'eau se dépose, d'abord en buée, puis en gouttelettes.
On observe des phénomènes tout à fait analogues quand on prend, au lieu de l'oxjde de mercure , des oxydes d'autres métaux. On peut se servir par exemple de l'oxyde de plomb connu sous le nom de litharge et qu'on prépare en grandes quantités en chauffant du plomb métallique à l'air libre,
avec l'oxygène duquel il se combine. En chauffant cet oxyde dans un courant d'hydrogène, on obtient du plomb métallique et de l'eau. L'oxyde obtenu en portant au rouge le cuivre au contact de l'air, placé dans un courant d'hydrogène, donne de l'eau et du cuivre rouge à l'état d'élément. On peut donc se servir de l'hydrogène pour préparer les métaux en partant de leurs oxydes. Ce procédé n'est pas appliqué en grand parce qu'on a des moyens plus économiques d'arriver au même but; mais dans les recherches scientifiques on en tire parti assez souvent.
Phénomènes inverses. — Les phénomènes que nous venons de décrire sont analogues au déplacement par le fer de l'hydrogène qui fait partie de l'eau, sauf qu'à l'inverse ils constituent un déplacement du métal chassé de son oxyde par l'hydrogène (p. 98).
Aussi est-il intéressant de se demander si l'hydrogène ne pourrait pas déplacer le fer lui-même en agissant sur l'oxyde de fer. Si l'on répète l'expérience précédente en substituant seulement l'oxyde de fer à l'oxyde de mercure, on observe effectivement des phénomènes tout à fait analogues. Il se reproduit de l'eau et l'oxyde de fer se transforme en fer. Ce fer, à vrai dire, n'a pas l'aspect du fer ordinaire, il se présente sous la forme d'une poudre noire ; mais cela
Il8 CltAPlTHE VI.
lient seulement à c!c que Ip poîni rie fusir^n dn fer esl beaucoup plus élevé que la leinpérattirf* rpie nous pouvons oljlenir d»n^ nt^lre boule de verre; par !>uile, les parhcules du fer ne peuvent se réunir en une mai^âe compacte. Mais, si après refroidissement on relire le contenu de la brille de verre j et f[u*on le frotle nvoc quelque chose de dur et de poli, on aperroit aussitôt {'éclat mélallitpie et la rotdeur grise caractéristique du fer,
La réaclfon entre le fer et la vapeur d'eau peut donc être réalisée en sens inverse, et si nous écrivons Inéquation chimique suivante :
fer -h vapeur dVau = Oïyde de fer -t- hydrfïgêne,
nous pouvons la lire également dans les deux sens, puisque les matières placées à gauche du signe = peuvent se transformer pu les ujatièrcs placées à droite aussi bien que celles-ci en celles-bi. Des recherches plus précises montrent même que ces deux phénomènes opposés peuvent avoir lieu a une même température*
. lits f« forces " chlmiquâs. — Ces faits sont en Cfmtradirliun avec les idées sur le n^ déplacement î> d'une matière par une autre^ auxquelles nous avons fait allusion page loo.
Conformément à cette ihéorie. l'afïinité qiir s'exerce entre le fer et Toxygène devrait, d'après Texpérience décrite page ijH^ être plus grande que celle qui s'exeree entre Toxygène et rhjdrogène, puisque le fer décompose l'eait, Maîs inversement, d'après Texpérieuce de la page t ) 7, la force entre rhydrogène et Toxygène est plus grande que la force entre le fer et roxygène, puisque Thydrogène décompose Foxyde de fer.
Comme ces deux propositions ne peuvent être vraies à la fois, il faut que la théorie qui conduit a ces propositions soit fausse.
Action de masse. — De fait^ Texamen de ce cas et d a titres cas analogues a établi que la nsihu-r des sulisUinces ei la température ne sont pas les seuls facteurs qui déleruiincnl la production d'un plié-
Inomène chimique : elle dépend également du rapport des mntières nu volume qît^elhs occupent^ autrcmenl^it de Te u r~con€enrra iion. Dans le cas actuel, la vapeur d'eau agit sur le fer jusqu'à ce qu'une certaine quanti lé de cette vapeur se soit transformée en hydrogène, et qu'un rapport déterminé se soit établi entre rhydrogène et la vapeur d*eau. Inversement, Toxydc de fer est décomposé par 1 hydrogène jusqu'à ce qu'il se soit établi entre riiydrogène
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restant et la vapeur d'eau formée un rapport déterminé, lequel est égal au rapport obtenu par la transformation inverse.
Un mélange d'hydrogène et de vapeur d'eau fait suivant ce rapport n'agit ni sur le fer ni sur l'oxyde de fer. Du reste, la valeur de ce rapport dépend de la température.
Les deux expériences, en apparence opposées, de la page 98 et de page 1 1 7 se passent donc de la manière suivante : si l'on chauffe du fer en présence de vapeur d'eau, une partie de cette vapeur est décomposée et il se forme une quantité correspondante d'oxyde de fer. Le mélange gazeux, par refroidissement, perd sur la cuve à eau la vapeur qu'il contenait parce qu'elle se liquéfie, et l'on ne recueille que de l'hydrogène. Telle est l'expérience de la page 98.
D'autre part, si l'on fait passer de l'hydrogène sur de l'oxyde de fer, une partie de cet hydrogène se combine avec l'oxygène de l'oxyde pour former de l'eau; une autre partie de l'hydrogène subsiste "sans changement. Lorsque le mélange gazeux traverse les parties froides du tube, l'eau, en se liquéfiant, se sépare et devient visible; l'hydrogène non transformé passe inaperçu. Ainsi l'on est conduit à s'imaginer que les réactions qui ont lieu dans ces deux sens sont absolument opposées.
Équilibre chimique. — Un état dans lequel deux processus inverses se limitent réciproquement constitue ce qu'on appelle un équilibre chimique. On considérait autrefois ces états comme exceptionnels; à présent, au contraire, on a des raisons d'admettre que tout phénomène chimique aboutit à un équilibre. Seulement, dans des cas très nombreux d'équilibre chimique, les concentrations correspondant à l'équilibre sont si faibles pour certaines des matières en présence, que ces matières ne peuvent être mises en évidence par les moyens ordinaires dont on dispose. Par suite, on a l'impression que la réaction se produit seulement dans un sens.
C'est à la suite d'une longue évolution historique qu'on est arrivé à admettre que l'équilibre chimique, la température étant donnée, dépend de la concentration des matières qui réagissent. Bien que Ton sût depuis plus de cent ans que les proportions quantitatives de ces matières ont une grande influence sur l'équilibre chimique, on a été très longtemps avant de trouver la manière exacte de formuler la loi de cette influence. Le terme usuel d' « action de masse » pourrait faire supposer que la masse, autrement dit la quantité des substances, est le point capital; mais il n'en est pas ainsi.
Supposons l'équilibre établi, dans des conditions déterminées.
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entre les matières en cpesUon, savoir le fer, Poxyde de fer, l'hydrogène et la sapeur d'eau. Si nous introduisons dans le roripient où se trouvent ces matières une paroi de sépanition, de telle manière qu'une partie du mélange gazeuK ne soit plus eu contact avec les matières solides, nous ne troublons aucunement Féquilibre; car les gaz se trouvaient en équilibre entre eux et avec les matières solides, et dans un espace uniformément rempli, l'équilibre a lieu en chaque point et par suite ne dépend pas de la grandeur du volume occupe. Or la séparation en question cliange la quantité absolue des gaz en équilibre avec les matières solides; les quantités absolues ne sont donc pas ce qui détermine Féquilibre.
Les gaz séparés par la paroi sont restés de part et d'autre dans le même rapport, car ils étaient uniformément répartis dans tout le volume; autrement l'équilibre n'aurait pu avoir lieu. C'est donc par la quantité relative^ autrement dit par le rapport des qua n t fié^ ^ës ga» qu^UÎéterminé Téquilibre,
On donne au rapport des cjuanlités sa forme la plus simple et la mieux appropriée en Feiprimanl, non a l'aide des quantités absolues, qui sont accidentelles, mais à l'aide des quantités contenues dans Vanité de volume^ autrement dit des conceniraiions des gaz ou des l vapeurs. C'est le mode d'exjfression que nous avons cht>isi dès l'abord; on voit sur cet exemple de quelle importance est le choix des quantités au moyen desquelles on cxpi'îine les lois naturelles. En fait, la théorie de l'équilibre cbimitjue s'est développée seulemeni quand, après diverses tentatives infructueuses pour trouver Teipression convenable, on a pris pour variable principale la concentration (qu'on appelait d'abord quantité active).
Influence des matières eoUdes sur Téquilibre chimique. — La conecption précédente implique cette loi partir ulière, que les matii'res sa iides n ' ex e rcen t j^a r leu t jjaa ntité auc u n e injl ue nce sur i Vy a ttibre chimique. En effet, la concentration des matières sulideSf autrement dît le rapport entEC la quantité de ces matières et le volume qu'elles ocrupent, ne varie guère; ce volume change avec la pression el la température de quuntitéssi faibles qu'elles n'ont aucune importance ati point de vue qui nous intéresse.
Ainsi j a il point de vue de l'équilibre entre le fer, la vapeur d'eau, l'hydrogène et l'oxyde de fer, la valeur des ïjuantités présentes des deux matières solides, du fer et de Foxyde de fer, est absolument sans importance; de même les proportions de ces deux quantités actx autres.
HYDROGENE.
Celte loi a, au premier abord, quelque chose de surprenant; et de fait, il est arrivé qu'on la mette en doute. Cependant on peut se convaincre de la nécessité d'une semblable loi par le même genre de considérations que nous avons appliqué à la partie gazeuse du système : une fois que l'équilibre est établi, il ne peut être troublé par le fait qu'une partie du système en équilibre vient à être séparée du reste du système.
Nous avons déjà rencontré dans la vie courante des cas plus simples de la même loi. L'équilibre entre l'eau et la glace et, d'une manière générale, l'équilibre entre une substance solide et le produit de sa fusion, à sa température de fusion, est également indépendant de la quantité des deux masses différentes qui se trouvent en contact. Il en est de même pour l'équilibre entre un liquide et sa vapeur, ainsi que pour le cas un peu plus compliqué de l'équilibre entre une solution et la matière solide dont la solution est saturée.
On peut résumer toutes ces lois particulières de la façon suivante : Véquilibre chimique entre les différentes substances faisant partie d'un même système ne dépend pas des quantités absolues de ces substances, mais des concentrations de chacune d^elles.
Flamme de l'hydrogène brûlant dans l'oxygène. — En raison de la grande quantité de chaleur mise en liberté par la combustion de l'hydrogène, la température de la flamme de l'hydrogène atteint des valeurs élevées. Elle n'est pas extrêmement haute quand l'hydrogène brûle dans l'air, parce qu'alors la chaleur se répartit entre les divers éléments de l'air (p. "jô). Si l'on fait brûler l'hydrogène avec de l'oxygène pur, on arrive à des températures beaucoup plus hautes.
Cette combustion se réalise commodément au moyen du bec Daniell{Jig, 36). Cet appareil consiste en deux tubes dont l'un est intérieur à l'autre et a son orifice situé un peu plus bas.
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Des robinets riisposés d'une inanitre convenalile permellenl de faire arriver dans IVspacc annulaire i\a riiydrogènc, cL dans ir liibe inlérienr de IVïïjgV'ne. Si Ton fait fFahord ufiluor de rhvtlrogrne (el qu'on l'atlume)^ il hrt'ile aux dépens de Fair environnant et avec &a flamme Ideii pâle habituelle. Un fil de platine Icnii dans la ilamme s't'cbauflc !i blanr, ee qui prouve que la flamme est asï^ex ebyiide, maïs îl ne fond pas* Si main terni ni nn ouvre le robinet de Toxy^^^ne, la flamme devient plus petite et plus elaire.el fait entendre une sorte i'ig. ,^7, de sifflement, Vn 01 de platine introduit alors fond insl^intanément. L'u ressort de montre , de même, sWcbaulTe h blanc et l>rûle avec émission d'étincelles. Du quartz, dit feltls[yatli et d'antres minéraux résistants à la elialeur fondent en masses vitreuses,
La température de celte flamtne, qu'fui peut évaluer k 2000", est si haute que peu de matières solides peuvent la subir sans entrer en rusion. A re petit nombre appartient la ehaux vive. Si nous mettons dans la ibimuo* un [*elit morceau de eette matière, il s'ëchaiifl^e à blanc et émet une bimiêre d'écliU aveuglant, Ce n'est tprapres avilir été longtemps chauffée que bi partie atteinte parla flamme présente des traces de fusion superficielle*
En raison de ces propriétés on se sert de celte ilamme pour faire fonrlrc les matirres diffirîlement fusibles, et aussi pouridjtenir une lumière éclatante. Comme moven de fusion, elle est surtout employée pour le platine: la lumière du rai ci uni sert dans les appareils de projections {iaùfr/ia mngîca), Pour produire de la lumière on peut se servir des gas comprimés à 100^^'*' dans des cylindres d^aeier, que l'on trouve depuis quelque temps dans le commerce (Jî^. Sj),
Gaz tonnant. — Le bec Danieil est disposé de façon que les ileiix gaz ne se mélangent qu'immédiatement avant la combustion. Si l'on fait rexpérienee qui consiste à mélanger l'oxygène el l'hydrogène préalablement a la combusliouj afin de pouvoir réaliser la eombustîon dans «n tube unique^ il arrive que la masse du mélange s'enflammc instantanément tout entière el que ta combinaison a lien avec une forte détonation, et f^énéralement avec explosion flu réci* pient. Cette explosion est très vive, et même dan^^ereuse si la quantité de gaz est assex considérable. Aussi faut-il éviter d'enflammer un mélange d^oxygêne et dliydrogène sans avoir pris les précautions convenables. Ce mélange, qu'on ap])elle ga^ tonnant^ se forme tou-
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jours quand on commence à faire fonctionner un appareil a hydrogène nouvellement préparé et en partie rempli d'air. Si Ton recueille dans des tubes à essais legazémis tout d'abord, et qu'on approche ces tubes d'une flamme, ces premiers échantillons se comportent comme de l'air et ne donnent lieu à aucun phénomène remarquable. Mais bientôt on obtient un gaz qui s'enflamme avec un bruit sifflant quand la flamme pénètre dans le tube. Ce phénomène devient plus fort avec les tubes suivants, puis de nouveau plus faible; et enfin, quand presque tout l'air est expulsé de l'appareil, le gaz brûle tranquillement comme de l'hydrogène pur.
Étant donné ce danger d'une explosion de gaz tonnant, quand, après une période de non activité, on retire du gaz d'un appareil à produire ou à conserver l'hydrogène, il ne fautjamais négliger de vérifier la nature du gaz de la façon que nous venons d'indiquer, pour voir s'il ne fait pas explosion. S'il y a explosion il faut laisser le gaz s'échapper pendant un certain temps, jusqu'à ce que par Texpérience de l'inflammation dans des tubes à essais on reconnaisse que le gaz est pur. Si le contenu d'un appareil a pris des propriétés explosives, il faut absolument le rejeter.
La propriété qui caractérise le gaz tonnant se manifeste très nettement si l'on fait un mélange à deux parties d'hydrogène et une partie d'oxygène et si on le fait passer dans de l'eau de savon, de façon à former une écume remplie de gaz tonnant. Si l'on allume cette écume (après avoir éloigné le reste du gaz tonnant!), elle brûle avec une détonation semblable à un coup de carabine.
Antres remarques sur la combustion du gaz tonnant. — Tandis qu'à haute température la combinaison de l'oxygène et de l'hydrogène a lieu d'une façon très vive, à la température ordinaire on peut laisser les deux gaz très longtemps en contact sans qu'il se produise entre eux de phénomène chimique.
La situation change si l'on place dans le gaz tonnant certains métaux. Le plus actif à cet égard est le platine (p. 71). Si l'on fait pénétrer une feuille de platine pur dans une éprouvette remplie de gaz tonnant et placée sur l'eau, le volume du gaz diminue rapidement, et dans ces conditions la chaleur dégagée par la combinaison porte le platine à une température telle qu'il devient lumineux, et que le gaz tonnant fait explosion.
Comme le platine, corps solide, n'agit que par sa surface, son action augmente dans la mesure où l'on augmente cette surface. Par des réactions chimiques on peut obtenir du platine en fragments
Fisf. 38.
1res petits, analogueiî^ d'aspect à de répotige. Placée dans le gm lonnanl celte mousse de platine esl bienlut portée au rouge cl provoque
Pour modérer le phénomène, on mélange de la mousse de plaline pulvérisée avee de l'argile el l'on forme des boules de ce uiélangc* l>e cette façon la masse sur laquelle agit la chaleur produite est plus considéraljle el la température reste plus basse; de sorte que l'action de ces boules sur le gaK tonnant donne lieu a ime forniatiou d'eau assez rapide, mais sans lîainme. I^a iigurc 38 représente un appareil qui permet de bien nionlrer ce phénomène*
Beaucoup d*autres métaux ont la même action que le j>laline, mais généralement à des températures beaucoup plus élevées*
Ni le platine ni les autres métaux ne sont niodiliés par celle action quHIs exerce ni. Aussi une petite quantité de plaline peutelle ti'ansfornier en eau des quantités indéfinies de gaz tonnant. L^action du plaline n'a donc pas lieu, comme une combinaison chimique, suivant des rapports de quantité déterminés; elle est indépendante tbi rapport entre le gaz lonnanl et ïc plaline.
Des phénomènes de ce genre se présentent très fréquemment en rlnmie. Non seulement il y a d'autres mébmges gazeux dans lesquels le plaline el d'autres métaux peuvent provoquer des phénomènes chimiques, mais même des matières liquides et guyeuses peuvent produire de semblables effets sur des Uquides et des gar,, et provoqnerracconiplissetnenl rapidede phénomènes cbimiipies qui autrement n'ont pas lieu ou sont insensibles. Ces substances font entrer en réaction des quantités indéfinies des malièrcs sur lesquelles elles agissent*
Catalyse. — Pour tlésigner d'un mot ces importants phénomènes^ nous appellerons ce genre d'action^ action cataiy tique. La nialière qui produit Taclion par sa présence, sans participer a la transformation, s\qqïelle matière €iiiaiytit}ue ou catalyseur* Le phénomène lui-même porte le nom de catalyse ^
Pour nous donner une explication de ces phénomènes, rajjpetonsnons la remarque de la page ^8, d'après laquelle d'innombrables
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substances, entre lesquelles pourraient avoir lieu des phénomènes chimiques, se trouvent en contact sans que nous puissions établir que ces phénomènes se produisent. Nous avons vu que la manière la plus satisfaisante de comprendre ces faits consiste à admettre que dans tous ces cas les phénomènes chimiques possibles ont lieu réellement, mais dans une si faible mesure ou avec une telle lenteur, que dans un temps fmi ils ne sont pas perceptibles.
Cette conception s'accorde bien avec les résultats généraux de l'expérience, comme le prouvent les faits suivants. Par la mesure de la durée d'un grand nombre de phénomènes chimiques, on est arrivé à cette règle approximative, que la vitesse d'un phénomène chimique est doublée par une élévation de température de lo® en moyenne. En d'autres termes, si à une température donnée un phénomène est arrivé à un certain point en un quart d'heure environ, à une température plus élevée de io° il lui faut seulement 7"3o* pour arriver au même point, et à une température plus basse de lo^, il lui faut 3o minutes. Si l'on abaisse la température de ioo®,ilfaut déjà un temps 2«o= 1024 fois plus long, ce qui donnerait dans notre exemple onze jours en chiffre ronds; et en abaissant la température encore de 5o®, ce qui fait comme abaissement total la quantité médiocre de i5o", on trouve qu'il faudrait une année pour que le processus en arrive au point qu'il atteignait en un quart d'heure avec la température primitive.
Les résultats généraux de l'expérience s'accordent donc très bien avec la supposition d'après laquelle nous considérons, dans les cas en question, les phénomènes chimiques possibles comme des phénomènes effectifs qui ne peuvent être mis en évidence à cause de leur vitesse très faible. De la même façon la hauteur d'une montagne ou la forme d'une côte nous apparaît comme quelque chose de déterminé et d'invariable, quoique nous sachions que toute montagne s'abaisse continuellement par la chute insensible vers la vallée des matériaux qui la constituent; de même que toute côte change de forme sous l'action des vagues.
Cela posé, nous appellerons catalyse urs positifs les matières qui, par leur présence, accélèrent les réactions lentes. Comme il ne s'agit que d'un changement de vitesse dans des phénomènes qui ont lieu également en l'absence de ces substances, leur action perd une grande partie de ce qu'elle a de singulier au premier abord ( ' ).
( * ) Outre les catalyseurs positifs, qui accélèrent les réactions, il y a aussi des catalyseurs négatifs, qui les ralentissent.
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Pour avoir une image tlo k lacoii dont agit uiicataljscnr, quNon se rcjinrscnte un ensenïblc de rouages donl les axes se inetiveut a\ec beaucoup de froLleuicnl |mrce (jne Tliuile s'esl épaissie, et t^ui, par suite» foneûunne très lentenient. Si Ton met sur les axes un peu dluiilt! IVaielie, la marc lie de Tappareil devient l*ieiUot beaucoup plus rapide, <pjQÎque la tenâîua des ressorts dont on dis]ïose (qui correspond au travail que peut fournir la réaction cliiiniquc) n'ait été aucunement niodîliée par Tbotle. L'aelion derhuile a encore ceci de commun avec celle du catalyseur que riuule agit sans pour cela être consommée.
Nous aurons bientôt Toccasion dVtudier d'autres particularités des phénomènes cataljtiques.
Généralités. — Le produit de la réaction entre l'oxygène et l'hydrogène, autrement dit la combinaison de ces deux éléments, nous est apparu, dans toutes nos recherches, comme identique à Feau, qui est si abondamment répandue dans la nature. La loi suivant laquelle tous les échantillons d'une substance donnée présentent des propriétés identiques, nous autorise à procéder à l'étude de l'eau en employant celle que nous trouvons toute formée dans la nature, sans qu'il soit besoin de la préparer au moyen de ses éléments.
L'eau est une des substances les plus répandues dans la nature. Non seulement les ^ de la surface terrestre sont recouverts d'eau liquide, mais l'atmosphère contient des quantités énormes d'eau à l'état gazeux, et, dans les régions polaires et dans les hautes montagnes, l'eau à l'état solide forme une partie essentielle du sol. De plus, la partie solide de la surface terrestre est elle-même partout imbibée d'eau ; l'eau est nécessaire à la croissance des plantes et des animaux, et il y a de l'eau partout où se manifeste la vie organique.
Préparation de Tean pure. — L'eau que l'on trouve dans la nature n'est jamais tout à fait pure, parce qu'elle est toujours en contact avec d'autres substances, qu'elle dissout en partie. Il est impossible d'obtenir de l'eau absolument pure, car on ne saurait éviter d'employer des récipients qui, quels qu'ils soient, peuvent toujours se dissoudre dans une certaine mesure. Mais il n'est p.is très difficile de préparer une eau qui, soumise à des vérifications diverses, se comporte géijéralement comme de l'eau pure.
Le moyen que l'on emploie le plus souvent pour l'obtenir dans cet étal consiste à utiliser sa vaporisation. La plupart des impuretés contenues dans l'eau naturelle ne se volatilisent pas d'une façon appréciable à loo", température de l'eau bouillante, et restent comme résidu quand on transforme l'eau en vapeur. Certaines impuretés qui
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Fig. ag.
exislenl quelquefois; dans Teuu, nolajiniieiit l^ammoniafiuc et Tacide carbonique, sont au conlraire plus ^olalilisables que Teaii, et par suite elles s'en vont presque complèlemenla\ec les premières vapeurs qui se dégagent,
La mélliode ù em[)Iojer découle de ces faîls. On [>orlc Teau à réLnllilion dans un réci|>ienl convenable et l'on refroidit la \apeur de façon à pouvoir recueillir à part l'eau condensée* En rejetant les premières portions dans le cas où il y a des impuretés vnlatîles, on obtient deTeau quî^, pour presque tous les emplois, peut èlre consi* dérëê comme pure.
On appelle ce procédé disiillaiion. 11 ne sert pas seulement à oblcnir de l'eau pure; on Temploie encore dans beaucoup d^aulrcs
préparations, et 1" instrument qui autrefois servait k distiller, la cornue, est devenu le symbole de la chimie,
La disposition d'un appareil de distillation dépend du but particulier qu'on se propose» et notamiueijl de la quantité de liquide à distiller. Dans les laboratoires^ pour de petites quantités, on se sert de cornues et de huilons.
Les cornues sont des récipients à col allongé et recourbé vers le bas. EUes sont généralement en verre, maiï^ on emploie aussi, dans des cas particuliers, des rur* nues d'autre matière. La vapeur^ en tni versa ni le coL arrive dans un ballon dans lequel re col est engagé, et s'j condense. Ce récipient est chauHé fortement par la vapeur ; aussi est-il nécessaire de le refroidir. La figure 3t) représente un dispositif très simple c|ui sert à cet usage.
Plus souvent, en particulier quand on peut se servir de bouchons et quand il faut mesurer la température de la vapeur, on emploie pour la distillaûon des ballons munis d*un tube placé latéralement CA^* 4<>)' Ea condensation des vapeurs a lieu dans un réfrigérant.
Ce réfrigérant consiste généralement en deux tubes dont l'un est intérieur à l'autre. Le tube intérieur sert au passage des vapeurs, et dans l'espace compris entre les deux, on fait couler de l'eau, qui absorbe la chaleur de condensation. Pour utiliser l'eau le mieux possible, on
Fig. 4o.
la fait entrer dans le bas du réfrigérant et circuler vers le haut, en sens inverse de la vapeur. De cette façon, elle peut sortir presque bouillante à la partie supérieure du récipient, tandis qu'en bas, elle refroidit complètement la vapeur distillée. Le principe du contrecourant, que nous voyons appliqué ici, et qui permet l'utilisation la plus économique des matières employées, a des applications extrêmement variées en chimie^ et nous le retrouverons encore plus d'une f^is.
Des appareils de ce genre suffisent pour la distillation de quelques litres de liquide. S'il s'agit de quantités plus grandes, par exemple si l'on a à préparer l'eau distillée nécessaire à un grand laboratoire, on emploie des alambics en métal, généralement en cuivre. Le réfrigérant a la forme d'un tube en spirale, à axe vertical; on se sert de tubes en étain, parce que ce métal n'est presque pas attaqué par l'eau. Le tube est placé dans un grand récipient à travers lequel on fait circuler de l'eau, également des parties basses vers les parties hautes. Il est commode d'employer l'eau qui sort chaude, à la partie supérieure du récipient, pour alimenter l'alambic ; on regagne ainsi O. 9
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une partie de la chaleur dépensée. La figure 4 » représente un appareil
de ce genre.
Pour meure ea évidence TefTel de la distillation, on colore un peu
d^eau avec de Tencre et on la distille dans un appareil eomnie celui de la figure 3c> ou celui de la figure 4^* Le liquide qui passe est incolore.
Propriétés, Coulsur. — A la lempéralurc ordinaire, Teau *'st un liquîd*.^ triHispaicuLj incolore. Mais celle absence de couleur neéi qu'apparente; en couches épaisses, Teau présente une belle coloration bleue, très marquée, qui lui est propre et ne provient pas de ses impuretés. Cette couleur bleue provient de ce que l'eau absorbe, c'est-à-dire iransforuic en chaleur^ les rayons rouges et les rajons jaunes; quand ces radiations sont retranchées de la lumière blanche, la couleur complémentaire qui subsiste est le bleu. La couleur bleue apparaît dans les lacs et les mers dont l'eau est très pure; généralement Teau qu'on trouve dans la nature a sa couleur propre dissimulée par celle des substances qui lui sont mélangées.
Densité. — Comme nous l'avons vu, la densité de Feau a été posée égale à Tunité^ puisqu'on a attribué à l'unité <le volume d'eau (i*^^***)? une masse égcile a l'unité (i^)- IMais cette valeur de la densité n'est exacte que pour une certaine tempéra ture, savoir 4", car la densité de Teau, comme celle de toutes les substances^ varie avec la température.
Ce changement n'a pas lieu pour Feau de la même façon que pour les autres matières* t)uand on chaulie de Teau en parlant de o'\ sa
densité, au lieu de diminuer, comme c'est le cas général, augmente. A 4**? l'eau atteint sa densité maxima, et c'est pour cela qu'on a choisi cette température pour la définition de l'unité de densité. A partir de 4", la densité de l'eau, comme celle de toutes les autres substances, diminue quand la température s'élève, et à loo®, elle est moindre d'environ j^- que la densité à o°. Le volume spécifique varie d'une façon inverse; il a sa valeur minimum à 4** et il est plus élevé pour toute autre température.
Le Tableau suivant donne une idée d'ensemble du rapport entre la température de l'eau et sa densité d ou son volume spécifique r.
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Fig. 42.
On peut aussi représenter cette relation au moyen du procédé géométrique décrit page 89, en portant les températures en abscisses et les volumes spécifiques en ordonnées. On obtient ainsi la figure 4'^> qui exprime la façon dont le volume dépend de la température.
La diminution du volume spécifique entre o^ et 4° est si faible qu'elle n'apparaît pas sur la fi- 02 gure. Elle correspon- q^ drait à un déplacement de la courbe de j^ de millimètre. Pour la rendre visible, il faut augmenter considérablement l'échelle des températures et celle des volumes. Nous obtiendrions une figure convenable en représentant les températures dix fois plus grandes et les volumes mille fois plus
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grands. Mais alors nuire dessin li end rail beaucoup trop de place. Si nous considérons dans la figure 4^ la parue qui nous intéresse, nous constatons qu'il y a un grand espace vide enlre la f ourbe el l'axe des abscisses. Nous pouvons supprimer cet intervalle ot prendre pour axe des abscisses, au lieu de la droite qui correspond au volume
z^ro, une autre droite ^^^* ^^' située dans le voisi-
nage de la courbe.
11 est indiqué de choisir la ligne qui correspond au volume 1,0000.
Portons sur cette droite les tempéra-
fûam
7ÔO0S
tures, à une échelle dix fois plus grande. Perpendiculairement nous porterons, non les volumes spécifiques eux-inêmeSj mais la différence enlre ces volumes et la valeur 1,0000.
Nous obtenons ainsi la iigure 43. Pour la commodité delà mesure, elle est recouverte enticremenl d'un quadrillage. Les chiffres placés sur les côtés permettent de lire facilement le volume spécifique correspondant à chaque tempéralurCj et inversement. La figure ne va que jusqu'à 10''.
Lroi d© continuité' — Le Tableau de la page i3i ne donne que les densités et volumes spéciliques correspondant à certaines températures. 11 y a lieu de se demander comment on trouve les valeurs intermédiaires, sur lesquelles on n'a pas d^indicatSons. Pour les trouver on applique une loi générale dont Temploi nous est si familier, qu'elle nous parait évidente, bien quCj comme toutes les lois naturelles, elle soit simplement le résumé d'un grand nombre d'expériences.
On appelle la loi en question loi de continuité. Elle consiste en ceci : Quand deux grandeurs varient simulLanément, de telle sorte que, pour une valeur déterminée de Tune, il existe toujours une valeur déterminée de l'autre, fe-s variations qui se correspondent sont toujours de même ordre. Quand donc on fait varier d'une manière continue Tune des grandeurs, l'autre varie aussi d*une manière continue, et si Ton rend la variation de Vune des grandeurs de plus en plus petite, et finalement nulle, la variation de l'autre tend égale* ment vers zéro*
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Par suite, soient Aj et Aj deux valeurs données (entre lesquelles l'écart n'est pas trop grand) de la première grandeur, et soient B| et B2 les valeurs correspondantes de seconde grandeur; les valeurs de B correspondant aux valeurs de A comprises entre A| et Aj sont comprises entre Bj et B2.
Si A| et A2 sont des quantités assez voisines, on peut même admettre que les deux séries de valeurs varient proportionnellement dans l'intervalle. Soit Ar «ne valeur comprise entre Aj et Aj, et B/p la valeur correspondante de l'autre grandeur, on peut écrire l'équation
Al — Ax __ B| — Bx A, — A, "" Bi— B,'
ce qui donne pour B^ la valeur
Bx=B,-?l^(A,-Ax).
Al— Al
Cette formule permet de calculer des valeurs intermédiaires, qui n'ont pas été mesurées, au moyen des valeurs mesurées entre lesquelles elles sont comprises. Elle est d'autant plus exacte que les valeurs mesurées sont plus voisines. Si pour un cas donné elle n'est pas assez exacte, on peut la remplacer par une formule plus compliquée, qui repose également sur le principe de continuité, et qu'il est inutile d'exposer ici.
Le procédé que nous venons de décrire s'appelle interpolation. Le lecteur est déjà familiarisé avec lui par l'emploi des tables de loga- . rithmes; on y applique une règle de proportionnalité analogue pour calculer les logarithmes ou les nombres que les tables ne donnent pas, au moyen de ceux entre lesquels ils sont compris.
Il résulte des considérations qui précèdent que ce procédé ne peut être employé que pour obtenir les valeurs intermédiaires et qu'il n'est pas légitime de l'étendre au delà du domaine des mesures. Cette extension, qu'on appelle extrapolation, est tout au plus permise dans le voisinage immédiat du dernier point mesuré ; mais, si on la poursuit plus loin, elle conduit très facilement à des erreurs. Les erreurs commises par extrapolation ont été assez fréquentes dans la science (p. 91).
Remarquons encore que si dans la nature la continuité est la règle, il existe aussi des phénomènes discontinus. Mais ces phénomènes sont toujours d'une observation très facile, car, quand une propriété quelconque subit une variation discontinue, la plupart des autres propriétés changent également d'une manière discontinue, de sorte qu'il
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se produit une transformation gt^^nérale c[in ne peut manquer d*élre perçue.
Représentation grapkique. — Ces considérations deviennent beaucoup plus intuitives si l'on représente pjir une courbe la dépendance réciproque des variables, suivant le procédé indiqué page Sy. On ne peut déterminer par T expérience que des points isolés de cette ligne, et les parties intermédiaires sont au premier abord inconnues. Maïs la loi de continuité nous autorise à relier ces poiuls isolés par une ligne continue qui passe de Tun à Faulrc sans înlerruplion ni oscillation* Cette ligne représente alors là relation cherchée pour toutes les valeurs intermédiaires des grandeurs variables^ et lient lieu du calcul d'interpolation indiqué page !33,
La représentation graphique est, dans beaucoup de cas, préférable au calcul. L'interpolation par le calcul, rpii suppose dans les variables des variai ions proportionnelles, correspond à Thypolbcse que la ligne qui joint les points dont on se sert est une droite. Celte hypothèse, dans le cas des lignes courlies, s'écarte d'autant moins de la vérité que les points choisis sont plus voisins; on peut le voir immé-
dialemenl en jetant un coup d'œil '^' *"*' sur la figure 44- Mais si les points
sont un peu éloignés, il est heaucoup plus facile d'obtenir un Iracé voisin de la vérité par le dessin que par remploi du calcul, qui, dans ce cas-^ devient plus compliqué.
On j*eut aussi employer celle manière de représenter les rela-
tions entre grandeurs quand on
connaît la loi gcnéi'ale qui relie CCS grandeurs. 11 en est aiosi pour la relation entre la température et la pression dans les gaz; il ne sérail pas plus facile de la calculer dans un cas particulier, au moyen de la formule pv^^rT^ que d'interpoler au moyen d'uue table, ou de lire une courbe. En ce qui concerne la dilatation de Tcau, on ne connaît pas de formule générale et Tinterpolation (ou la courbe) esl le seul procédé de représentation.
Le coefûûîent de dilatation. — Le rapport entre la variation du volume spécifique et celle de la température s'appelle coefficient de dilatation. Pour les gaz ce coefficient est indépendant de la lempé-
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rature; en effet, pour définir l'échelle des températures on a posé que le degré est proportionnel à la dilatation ; par suite, pour toute élévation d'un degré le volume augmente de la même quantité. Pour l'eau il en est autrement. Au-dessous de 4'\ la dilatation est négative; c'esl-à-dire que quand la température s'élève le volume diminue. Il en est ainsi jusqu'à 4"» température à laquelle la dilatation devient nulle; à partir de là le coefficient de dilatation devient positif. Mais il ne conserve pas une valeur numérique invariable ; le rapport entre les deux variations, autrement dit l'accroissement de volume par degré devient de plus en plus grand.
Ces particularités apparaissent très clairement sur la courbe. Tant que le coefficient de dilatation est négatif, la courbe descend vers l'axe des abscisses; quand le coefficient est positif, la courbe s'élève. L'accroissement du coefficient avec la température détermine une courbure à convexité tournée vers le bas ; s'il diminuait quand la température s'élève, la courbe tournerait vers le bas sa concavité. Une ligne droite correspondrait à un coefficient indépendant de la température.
On peut ainsi, quand pour deux grandeurs dont la relation est encore inconnue on a déterminé par l'expérience quelques couples de valeurs correspondantes, tracer une courbe, et déduire de sa forme des conclusions importantes sur la nature de cette relation.
Le coefficient de dilatation a été précédemment défini comme le rapport entre l'accroissement du volume spécifique et l'élévation de la température. Pour les gaz, le coefficient étant indépendant de la température, cette définition ne donne lieu à aucune difficulté dans la détermination effective. On n'a qu'à mesurer les volumes correspondant à deux températures quelconques, et l'on obtient la valeur cherchée en divisant une des différences par l'autre. Le chiffre trouvé est d'autant plus exact que l'écart employé est plus grand, parce qu'alors les erreurs d'observation, divisées par un facteur plus grand, altèrent moins la justesse du résultat.
Il en est autrement dans le cas des coefficients de dilatation variables; dans ce cas on obtient des valeurs différentes, non seulement quand on fait varier la température initiale, mais aussi quand, conservant la même température initiale, on mesure le coefficient pour des intervalles de grandeur variée.
Aussidistingue-t-on_le coefficient moyen et le coefficient vrai. Le coefficient moyen est un coefficient défini pour un certain intervalle de températures; on l'obtient en divisant par la différence de température la différence de volume correspondante. Il représente la
valeur qu'aurait le coefficient de dilatahon si la dilatation était uniforme dans cet intervalle.
Le coefficient vrai de dîlalalion, ajant une valeur variable, ne peut être détermmé direcLcmcnt par la mesure. On peut le concevoir comme le rapport des accroissements infiniment petits de la température el du vulume; uinh ces actToissenienls ne |ïeu\ent être mesurés. Quand on connaît sous forme algébrique le rapport entre lu température et le volume, on peut calculer le cocnicient vrai par ropëration mathématique qu'on appelle dlfféreniiation.
La figure 4-^ donne l'explication géométrique des considérations qui précèdent. Si ac représente raccroissement de tempéralure et cb
'cb raccroissement de volume, -t=^ est égal au coefficient moyen de dilata-
ac
tion entre a et r. Pour déterminer te coefficient vrai de dilatation au
point €T, il faudrait faire le point b infiniment rapproché de a. Alors la sécante ab deviendrait la tangente ae. On obtient donc le coefficient vrai de dilatation pour une température déterminée en menant à la courbe une tangente au point qui correspond à cette température. Le rapport, déterminé par celte droite, des deux accroissements ce et ûfc, donne la valeur numérique du coefficient ^raf de dilatation au pointa.
11 suit de là que le coefficient de dilatation de l'eau a 4** est égal à zéro, car la tangente au point le plus bas de la courbe est burizontale et, par suite, indique un accroissement nul. Au voisinage de 4** 1^ coefficient de dilatation est différent de zéro, mais très petit. L'erreur sur la densjtéj jKJur une erreur déterminée sur la tempéralure, est donc plus faible dans cette région que dans toute autre région. C'est à cause de ce fait important qu-on a déduit runilé de masse d'un volume égal à Tu ni té d'eau à 4*'-
Degrés d© liberté de Feau liquide, — Outre la température, on peut aussi faire varier la pression pour modifier le volume de Teau. Mais les variations dues à cette cause sont encore plus faibles, A 20°, le coefficient de eompresâibilité de Peau est égal à o,oood46; en
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d'autres termes, i*"' d'eau, sous une pression de i**", diminue de o®"', 000046. Ce coefficient varie avec la température d'une façon assez compliquée, comme îi résulte du tableau suivant :
4i,i5 xio-« 41,12 »
En général l'eau liquide, et tout fluide homogène, varie, quant à la pression, à la température et au volume, de la même manière qu'un gaz (p. 88). Dans tous les cas, deux seulement de ces quantités peuvent être déterminées d'une manière indépendante; la troisième n'est plus arbitraire quand les deux premières sont données. Les liquides ont donc le même nombre de degrés de liberté que les gaz à savoir deux.
On peut étendre cette proposition aux matières solides. Dans le cas des corps solides également, en modifiant la température et la pression, on peut faire varier le volume, moins d'ailleurs que pour les liquides. Mais pour une température et une pression déterminées, le volume est lui aussi déterminé.
Nous pouvons donc énoncer cette proposition générale que tout corps homogène, qu'il soit solide, liquide ou gazeux, possède toujours, sous le rapport de la pression et de la températurey deux degrés de liberté. Gomme nous le verrons bientôt, le nombre des degrés de liberté diminue si, au lieu d'un corps homogène, nous avons une substance qui présente à la fois plusieurs états.
La glace. — A o® l'eau passe de l'état liquide à l'état solide et se transforme en glace. Tant qu'il y a en présence de l'eau et de la glace, la température reste à o**. Les quantités absolues ou relatives des deux formes ou « phases » en présence n'influent pas sur la température. C'est pour cela qu'on a choisi comme point de repère essentiel en thermométrie cette température, qu'il est facile d'obtenir et de conserver aussi longtemps qu'on le veut.
Mais cette température ne se produit tout à fait exactement que si l'eau est pure. Si elle contient en solution des substances étrangères de nature quelconque, la température à laquelle la dissolution est en équilibre avec la glace est plus basse. La glace qui se forme d'une solution de ce genre est d'ailleurs pure ; aussi la glace qui provient de
Qoo^Q:
las
Teau de rivière ou dû mer pré^enle-t-elle le vrai point de fusion, el c^cst un moyen d'obtenir île F eau pure que de congeler de l'eau impure.
Propriétés de la ^lace- — hn glu ce e^i une suhslanre transparente d'une cuuleur Uleualrc^ qui, sous une é[>ai*seur considérable, eonimc par exemjile dans les crevasses des glaciers, devient une belle et [»ure couleur bleue. Sa densité est notablement plus faible que celle de Teau à température égale : -a o" elle est 0,91674? el celle de Teau est 0,99987. Inversementj son volume spécilnpie est jdus grand : il est 1 5 090 83 et celui de l'eau est 1 ,0001 3. i**"' d'eau subit donc en se congelant une augmentation de volume de o*'"'', 09070, soit environ -^ de son volume total,
A cet égard Teau fait exception à ce qui se passe très généralement dans la solidification des substances, qui presque toujours a lieu avec dimîriuUori de volume, autrement dit augmentation de densité. C'est pourquoi lu glace Huile sur Teau, tandi?^ «jue les autres subslance*> solides tombent au fond du produit de leur lîquéi'action.
La glace est une subslan(H^ cristalline, c'est-à-dire dont les propriétés varient réguUùrcmeal suivant la direction qu^on considère. Le résultat le plus frappant de celte diiïérence entre les directions est la ftjrnie extérieure que prend une substance cristal lisable quand elle passe h l'état solide sans être gênée par aucune action extérieure. Mais cette propriété n'est pas la seule; au contraire, dans lescristauï, toutes les propriétés qui peuvent varier suivant la direction dépendent efleclivement de la direction.
Au\ subîitances crislallisées, qui présentent ce caractère, sVïpposent les substances amorphes^ qui ne le présentent pas. Le verre, par exemple, est une substance amorpbe. Deux baguettes taillées diins un morceau de verre plus grand, suivant des directions arbitraires, se comportent de \a même façon a tous égards, si on Icui" a tlunué la même forme. Deux morceaux déglace, dont Tun a été taillé parallèlement, rmitre per|Knidiciilairemenl à la surface d'une bime naturelle, se comportent de façcîii diil'érente : l'un par exemple est beaucoup plus frialïle que Tau Ire.
La nature cristalline de la glace se manifeste de la façon la plus nette quand la glace a pu li!>remcnt prendre Sri forme. Ainsi, à la surface des grandes misses d'eau qui se rougéleni, la glace se solidifie d'iiliord en bmgue^ aiguilles qui s'assemblent sous des anj^les de 60'*. Les Heurs de gljf^c qui se formerut sur les carreaux des fenêtres manifestent aussi la nature cristalline de la glaee^
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Les cristaux qui constituent la neige sont ceux qui se forment le plus librement, puisqu'ils se produisent dans Tair. D'ordinaire ces cristaux sont tout petits et indiscernables ; mais dans certaines circonstances ils deviennent assez grands pour qu'on les aperçoive à l'œil nu. Ce sont alors ordinaireraenî des étoiles plates, présentant une symétrie trigonale. La figure 4^ représente quelques cristaux de neige.
La propriété de pouvoir exister sous forme de cristaux est extrêmement fréquente chez les substances solides, et l'on peut dire d'une manière générale que c'est une propriété des substances solides pures
Fig. 4^ (i).
Fig. 4Ma).
Fig. 46 (3).
que de former des cristaux. L'état amorphe, au contraire, n'existe ^_ presque que dans des mélanges. La forme cristalline est un caractère très important des substances solides, et nous aurons souvent l'occasion d'y insister dans la suite.
Surfusion. — L'eau refroidie à o" ne donne pas nécessairement de la glace. Au contraire on peut, en prenant des précautions, porter l'eau à plusieurs degrés au-dessous du zéro sans qu'elle se solidifie. Elle conserve alors cette propriété de se dilater à mesure que la tem- V pérature décroît. r^
L'eau dans cet état est dite en surfusion. Si l'on met en contact avec elle un petit morceau de glace, elle se solidifie instantanément, et en même temps sa température remonte à o". Si au contraire elle est à l'abri du contact de la glarc, on peut, quand elle n'est en surfusion que de quelques degrés seulement, la conserver liquide aussi longtemps qu'on le veut. Lorsqu'on pousse la surfusion plus loin, il se produit une solidification spontanée, même en l'absence de glace déjà formée.
On a souvent comparé l'élat de l'eau en surfusion avec ce qu'on appelle en mécanique Véquilibre instable, mais cette comparaison n'est pas exacte. Un corps en équilibre instable, dès qu'il subit le
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moindre ébranlement, lend â prendre une autre position. Au coutraire j de Teaii en surfiisïon peut supporter les perturba tions les plus variées sans se congeler, et ne se transforme cju^au contact de la glace. On donne pour ce motif le nom de met as table à k région de siirfusion qui suir îjiiméciirilement hi point de fusion j et Wyn réserve le nom AHnstable au domaine plus éloigné dans lequel la solidification se produit spontanément,
OÏLâlaur de fusion et chaleur de solidification, — En se congelant Tcau dégage Je la ebabïur. trest \m\\r cela que de l'eau en partie congelée, placée dans un milieu plus froid, reste cependant à la température o'^ : la chaleur qu'elle cède au milieu est compensée par la congélation de nouvelles quantités de liquide. Inversement, il faut fournira la glace de la chaleur pour qu'elle se fonde; c'est pourquoi un mélange d'eau et de glace, placé dans un milieu plus chaud, ne s'échiHiiïe pas ; toute la chaleur qu'il re<^'oit est employée à fondre lii glace.
La quantité de chaleur nécessaire pour fondre une certaine quantité d'eau esl ('^ale a la qiianni<' de chaleur mise en liberté par la congélation delà uiéuie <\uanlité d'eau. Cela n*sulle nécessairement de la loi de la conservation de Ténergie, car, s*il y avait une différence entre ces deux quantités, on pourrait, en congelant et en fondant alternativement une masse d'eau donnée, produire ou anéantir telle quantité tle chaleur que l'on voudrait, siuis que l'eau s^épuisat ou subît aucune modification persistante/
Uni é de chaleur, — Pour exprimer numériquement cette quantité de chaleur, il faut d'abord fixer une unité de chaleur. Le meilleur choix est indiqué par ce fait que, comme on s'en souvient, la chaleur, étant une forme de l'énergie, [>eut être produite par du travail nu de ta force vive, et inversement. L'uuité naturelle de quantité de chaleur est donc la chaleur produite par Tunité de Iravaîlou^e force vive^ autrement dit par un ^r^ (p, a 8).
Cependant on a mesuré des quantités de chaleur bien avant que l'on connût la relation qui existe entre la chaleur et te travail. On prenait alors comme unité la quantité de chaleur nécessaire f>our élever de i"" la température de i^ d^eau. Cette quantité de ehuleur s'appelle la petite calorie^ en abrégé cal. Cette unité varie tant soit peu avec la température, et de plus elle soulève les diflîcultés inhérentes à la division même de la distance qui sépare le point de fusion du point d'ébullition. Aussi la calorie rationnelle K, qui représente
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la quantité de chaleur nécessaire pour porter i « d'eau de la température de fusion à la température d'ébuUition, est-elle une unité mieux choisie. Elle est assez exactement le centuple de la petite calorie : loo"* :=!*'.
Les recherches fondamentales de Mayer et de Joule (i842-i843) ont établi le rapport qui existe entre les unités de travail et de chaleur. Des mesures plus récentes en ont fixé très exactement la valeur numérique; elles ont donné ce résultat qu'une petite calorie, à i8**, équivaut à 4 ' 800 000 ergs. Dans l'industrie, on emploie comme unité de travail, sous le nom àt joule, la valeur de 10 000 000 ergs. Une petite calorie vaut donc 4>i8 joules (i*^"*= 4^ 18). Une calorie rationnelle étant 100 fois plus grande, on a
Si l'on mesure la quantité de chaleur dépensée pour fondre i^ de glace, on trouve 8o*^"*. Si l'on mélange 79* d'eau avec i^ de glace, on trouve après la fusion la température abaissée de i**. Ces 8o*^"^, équivalentes à 334 joules, sont ce qu'on appelle la chaleur de fusion de la~£2ace.
Usages de la glace. — La propriété qu'a la glace d'absorber en fondant une grande quantité de chaleur donne lieu à un grand nombre d'applications industrielles et scientifiques. Elle sert, par exemple, à conserver la viande et d'autres aliments, parce qu'à 0° les phénomènes de décomposition qui font que la viande se gâte sont, sinon impossibles, du moins très entravés. L'usage scientifique de la glace repose sur la constance de sa température de fusion ; grâce à elle on peut maintenir de grands espaces aussi longtemps qu'on le veut à la température invariable de o*", et ainsi on est en état d'étudier des phénomènes qui varient avec la température, sans être troublé par des perturbations dues à cette cause. Par exemple, les comparaisons tout à fait précises de mètres-étalons sont effectuées dans la glace fondante.
Si l'on mélange à la glace du sel ou des matières analogues, aisément solubles, il se produit une dissolution dont le point de congélation est beaucoup plus bas, et la température s'abaisse notablement au-dessous de zéro, jusqu'au point de congélation de la solution ainsi obtenue. Ce phénomène permet de faire avec la glace des mélanges réfrigérants. Avec le sel de cuisine ordinaire on peut arriver jusqu'à — 18®, en mettant trois parties de glace pour une de sel.
Une autre application du même phénomène est l'emploi du sel
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pour fondre la glace, moyen dont on se sert pour débarrasser mpidrment de la neige les rails de chemin de fer.
Fig. ^7.
Passag^e de Te au à Tétat gazeux, — (^uand dans un espace donnt% vide ou reiii|di de gaz, on pince de Feau ou de la glace en ((uy utile telle que le récipient n'en soit pa^i rempli complètement, une partie de Feau passe à l'état gazeux. Ce fait a lieu à toutes les températures, mais dans des proportions plus ou moins grandes. La loi du phénomène est la suivante :
De IVau se transforme en vapeur jusqu'à ce que la vapeur ait pris une densité donnée, qui dépend uniquement de la température.
Cette densité est indépendante de la quantité d^eau non gazeuse, du volume et de la présence d'autres gaz dans le récipient { ' ),
On énonce d'ordinaire celte loi eu attrihuantà la vapeur d'eau une certaine pression qui ne dé[>end que de la température. Comme la I densité et la pression sont proportionnelles, ce second énoncé exprime au fond la même chase, et comme la pression de la vapeur est, en général, plus facile à mesurer que sa densité, Ja plupart des mesures faites sont relatives à la pression. Dans le cas où la vaporisation a lieu dans un récipient contenant des gaz, il ne faut pas tenir compte de la pression totale, mais de la pression propre de la vapeur. Pour luellre ce phénomène en évidence, on introduit une petite sphère de \crre remplie d'une subsL-uice très volatile (d'éther par exemple) dans uu llacon fermé et muni d'un manomètre à mercure, c'est-à-dire d'un tube en U rcni-
pli de m er c ure ( ///f- 47)- A prc s a % o ï r
observe la pression, on brise la petite boule, La pression augmente alors d^une valeur égale à la tension de vapeur du liquide pour la température de l'expérience.
Le [vhéuomène en question esl un phénomène d'équilibre au sens que nous avons expliqué page 119. La vapeur d'eau, quand elle esl seule, peut, à une température donnée, exister avec une densité ou
(^) Celte dernière condition a strictement parlant une certaine inflaence, m^i» ceLtG inllucrice est négligeable^ à moins que l'eau liquide n'absorbe de grandes quau*
tités <ïii gaz présent.
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Fig. 48.
une pression plus petite ou même plus grande que celle qu'elle aurait en présence de l'eau liquide. Mais, si elle se trouve en présence d'eau liquide, elle ne peut rester dans cet état. Dans le premier cas, de l'eau se vaporise; dans le second cas, de la vapeur se liquéfie, jusqu'à ce que la concentration ou densité, ou, ce qui revient au même, la pression ait pris la valeur qui correspond à la température actuelle.
Cette espèce d'équilibre suit exactement les mêmes loi^ que l'équilibre chimique au sens strict du mot. Le mieux est donc de rapprocher des phénomènes chimiques proprement dits les transformations des différents états d'une même substance les uns dans les autres, et de les considérer comme les plus simples des phénomènes chimiques. En fait, le caractère distinctif des transformations chimiques, le changement des propriétés de la matière, s'applique à ces transformations .^ simples. C'est seulement la facilité ^x et la simplicité avec lesquelles ces coo transformations ont lieu dans un ^ sens comme dans l'autre, qui ont amené à considérer ces phénomènes comme des changements d'état « physiques », et à les séparer des phénomènes chimiques.
La figure 48 et le Tableau ci-dessous représentent la façon dont la pression de la vapeur d'eau dépend de la température. Les pressions entre 10" et 25° et aux environs du point d'ébullition sont données avec plus de détail dans les deux Tables suivantes, en raison de l'importance particulière de ces deux régions :
Pression de la vapeur de l'eau.
cm 0,10-29
cm 0,914 0,977 1,043
i,ii4 1,188 1,267
ao. . ,
De M)" à 25*.
cm
cm
a om
cm 1,963
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Preaion de la vapeur de Veau (luite).
De 00- 4 100'.
gi 58,83
ÉbiillitiQii> — Le poÎQt d^ëbuUiUon de Teau esl la tempéralurc pour laquelle sa pression de vapeur est égale à la pression extérieure. Quand on chauffe de Teau, par exemple avec une flamme, la lerapérature ne peut s'éiever que jusqu'à ce point; toute lu cliateur qu'on fournil ensuite sert à lafornialion de la vapeur, qui s'échappe de Teau sous forme de bulles. 11 ne faut pas dire que le point d^éhullition est la tempéraiureà laquelle l^euu forme de la vapeur, car il se forme de la vapeur à toutes les températures. Mais la formation de bulles de vapeur à Tintérieur même du liquide n^est possible qu a la température d*ébullition.
Un liquide comme Teau peut donc bouillir à des températures tr^s diverses : à chaque pression correspond un point d'ébullilion particulier. On peut élabUr ce fait par reipérîence suivante : On porte, dans une marmite, de Teau à Tébullition, Quand la vapeur .se dé^ge en abondance, on ferme le récipient avec un bouchon convenable, et, en même temps, on Féloiguc du feu. Quoique Teau perde alors continuellement de la chaleur par rayonnement, elle continue à liouillir. Quand FébuUitlon s\^st arrêtée, on peut la faire recommencer en aspergeant le récipienl d'eau froide.
Ce phénomène j en apparence contraire à la loi, puisqull semble montrer qu'on peut faire bouillir de Peau par refroidissement, s'explitjue par le fait que le refroidissement atteint beaucoup plus la petite quantité de vapeur présente que la grande quantité d'eau, La vapeur se condense sur les parois refroidies, et ainsi la pression se trouve assea abaissée à Pintérieur du récipient pour que l'eau restée chaude recommence à bouillir.
On peut démontrer la justesse de cette explication à l'aide de Fappareil représenté jfar la figure 49- Le ballon est fermé par un bouchon que traverse un tube deux fois recourbé à angle droit* La brauclie extrême de ce tube doit avoir une longueur de So'^'" environ; elle aboutit à un récipient où il y a du mercure. On fait bouillir Tcau jusqu^à ce qu^on reconnaisse, au clapotis que produit la vapeur d*eau en traversant le mercure, que tout Tair du ballon en a été
expulsé. Alors, on ëcarte la flamine et l'on peut faire les mêmes constatations que dans l'expérience précédente. Toutes les fois qu'on arrose le ballon d'eau froide, le .,. ,
mercure s'élève dans le tube, ce qui traduit une diminution de pression; en même temps, l'eau commence à bouillir et le mercure redescend-, mais non jusqu'à sa position prrmitive.
Quand la température s'abaisse, la tension de la vapeur devient de plus en plus faible, mais, à o", elle est encore de o*", 46 de mercure. La glace qui, à cette température, est en équilibre avec l'eau, a la même tension de vapeur. Même audessous de o", la glace a une tension de vapeur appréciable, qui devient de plus en plus petite à mesure que la température descend. 11 n'est pas possible d'établir qu'il existe, au-dessus du zéro absolu, une température pour laquelle la tension de vapeur de la glace soit rigoureusement nulle; vraisemblablement, une telle température n'existe pas. Si l'on augmente la pression au delà d'une atmosphère, le point d'ébullition s'élève. Pour 2 atmosphères, il est aux environs de 121**; pour 10 atmosphères, il est voisin de 180". En même temps, la densité de la vapeur d'eau devient de pJus en plus grande, tandis que la densité de l'eau diminue quand la température s'élève. IJ doit par suite exister une température et une pression pour lesquelles la densité de la vapeur atteint celle de l'eau. En ce point, la vapeur et l'eau sont devenues identiques, et il est impossible qu'il se produise un phénomène du genre de l'ébullilion. On appelle ce point le point critique. Il correspond pour l'eau à environ 200 atmosphères et 365", mais l'on ne peut déterminer ces chiffres avec précision, parce que dans ces conditions l'eau attaque fortement les récipients, et en particulier le verre.
Densité et yolume spécifique de la vapeur d'eau. — Les vapeurs des liquides volatils ont aussi bien que les gaz une densité et un vo- O. 10
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lume spc-cifique. Il faul seulement remarquer cette particularité que su u veut on ne peut observer les vapeurs ù F élut noruial, c'est-à-dire Il o'^etsoLïs lîi pression de jC*'" de mercure, parce que, dans cejs conditions, elles passent ù Télat liquide.
Mais, comme les vapeurs suivent lii loi des giisî tuil qu Viles se trouvent ù IV'tat t;azeux (*), on évalue leur densité cl leur volume spécifique eu supposant que^ dans les eondilious nornialos, elles restent gazeuses et suivent la loi des gaz. Ou conserve ainsi l'avantage de pouvoir comparer les vapeurs aux f^az. En prenant comme pression
(uoriuale celle de 0*^"%!, on ]>ourrart définir uu état nurmal léalisable pour beaucoup de vapeurs, en particulier celle de Teau, mais non pour toutes. La manière halïîtuelle de définir les densités normales uViiFre aucun inconvénient, puisque, eu pratique, elles n'iiiter\ieuuent jamais que dans les calculs.
Des mesures delà densité de Teau ont établi que, rapportée à l*étal normal, elle est égale a 0,00080 4 5 ; le volume sjïécîlique correspondant est I îi.l""'. En d'autres termes, T"* de \a|UHjr dV-au à u* et sous une pression de 76*^*^ pèserait oSjOOo8o45 et i»de vapeur d*eau occuperait 1243'^'"* < ^ Pour les recherches chimiques, il vaut mîeuît rapporter la densité à celle du gas /ior/?î«/ défini page io6 ; en d'autres tenues, calculer le jr^rt///tf nioffti't^^ A a la vapeur d^ eau» Ou Fob tient en divisant la densité absolue de la vapeur d*eau par celle du ^az normal (o,oooo4466), ce qui donne 18, 02,
Lx vapeur dean dans l'air. — L^air atmosphérique contient de la
va|îcur d'eau, mais [las autant qu'il pourrait en contenir, Elaul donnée la quantité d*cau rc|mndue sur la terre, on puurrait s'attendre a ce qu'il y ait dans Tair une ([ nanti té de vapeur d'eau en rapport avec la pression de vapeui de Teau correspondant a la température am* biante. Mais en effectuant la mesure, ou trouve que Fair n^est pas a saturé » de vapeur d^eau, et qu'il contient^ en moyenne, les trois quarts de U quantité nécessaire pour le saturer* La quantité de vapeur dcau dans l'air dépend des conditions météorolog^iques; aussi peut-on dire, suivant les cas, que Tair est sec ou qutl est humide. Ceiiendaut, l'air qu'on appelle humide ne contient jiresque jamais
(■) Comme Ic^i gaz, Ecs vapùiifs s'éciirtenL des loi^ ^irupltïs gaand leur deu^ilé dépasse une valeur détcrmiuée. Lu valeur limite pour laquelle cet écart se produii iiriivc ordinairement plu5 lui p>ur le* vapeurs qutï prjur les jîaz. Elle dépend de la iiiilure des substances.
autant de vapeur d'eau qu'il pourrait en contenir, et l'air qu'on appelle sec peut renfermsr encore la moitié de la quantité maxima.
La cause de ce phénomène réside dans ce fait que la pression de la vapeur de l'eau varie considérablement avec la température, comme le prouve le Tableau de la page i43. Quand, en un endroit, l'air s'est chargé d'une quantité de vapeur d'eau correspondant à la pression maxima, et qu'arrivant en un autre endroit cet air devient plus chaud, il cesse d'être saturé, en d'autres termes la concentration de la vapeur d'eau y est inférieure à la valeur qu'elle prendrait dans l'état d'équilibre. Inversement, si de l'air saturé passe à une température plus basse, une partie de Feau revient à l'état liquide sous forme de rosée, de pluie ou de neige, et l'air, en revenant à une température plus élevée, est de nouveau non saturé. Les différences de température à la surface de la terre agissent ainsi continuellement de telle sorte que l'air contienne moins de vapeur d'eau que ne le permet sa température, et voilà pourquoi notre atmosphère n'est jamais saturée de vapeur d'eau.
La présence de la vapeur d'eau dans l'air intéresse le chimiste parce qu'à cause d'elle tous les objets qui se trouvent dans l'air se chargent de quantités d'eau plus ou moins grandes. Non seulement les substances solubles dans l'eau, comme le sel et le sucre, deviennent humides en présence de l'air chargé de vapeur d'eau, mais mêm? les matières insolubles comme le verre, les métaux, les tissus, se revêtent d'une couche d'eau très mince dont il est nécessaire de tenir compte.
La quantité d'eau retenue dépend de la nature de la matière, et elle est proportionnelle à la surface. Les corps de grande superficie, les poussières et les formations cellulaires comme en présentent les végétaux, retiennent en raison de cette superficie des quantités d'eau particulièrement grandes.
Cette eau n'a pas les propriétés de l'eau liquide. Non seulement les objets ne paraissent pas humides, mais la pression de vapeur àe cette eau retenue à la surface est moindre que celle de l'eau liquide à température égale, et d'autant plus faible que la quantité d'eau retenue sur une surface donnée est plus petite.
II est souvent nécessaire d'enlever cette eau. Si, par exemple, on veut déterminer avec précision le poids d'un corps pulvérulent, il faut le peser débarrassé de sa couche d'eau superficielle. Le moyen le plus simple d'y arriver est de le chauffer, car quand la température s'élève, la pression de vapeur de cette eau croît elle aussi, et la vapeur d'eau passe dans l'air chaud, qui est relativement sec. S'il n'est pas
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possible de porter le corps à des températures élevées, on le dessèeke en le plaçant dans Tair sec. On se sert, pour cela, f.rappareils en verre *[ue Fon appelle dessiccateurs {fi g* 5o)- Ils contiennent une matière qui se combine avec Teau et enlève à Pair Teau qu'il contient.
Dans Tair devenu sec, IVau du corps k dessécher recommence a se vaporiser, et ce jeu se poursuit jusqu'à ce que la pression de vapeur de Teau contenue dans le corps à dessécbcr soit devenue aussi petite que celle de Teau unie à la substance desséchante.
Nous avons déjà nommé des substances qui peuvent servir à la dessiccation (p. ïq\)\ nous aurons Toccasion d'en citer d'autres.
La dessiccation, d'après la description qui préce^dcj repose sur le fait que la vapeur d'eau passe du corps qu'il s'agit de dessécher à la matière desséchante. Par suite, elle aura lieu d^autant plus vite que ce déplacement sera plus rapide. Si donc nous remplissons le dcssîccateur non [Jus d'air mais d'hjdrogène, il desséchera plus vite les corps qu\>u y placera, parce que la diflusion de la vapeur d'eau a lieu plus vite dans le gaz hjdrogène, qui est très léger^ que dans Tair qui est plus lourd. Mais la dessiccation devient aussi rapide que possible quand on fait le vide dans le dessiccateur, parce cpi alors le déplacement de la vapeur d*eau a lieu sans obstacle* Ce serait une erreur de croire que, dans un appareil vide, la matière à dessécher puisse atteindre un degré de sécheresse plus élevé que dans un appareil contenant de Pair; la pression de la vapeur d'eau est^ en e(!Vt, la uiénie, qu'il y ait ou non de l'air dans l'appareil. Toute la din'érence est dans IlI rapidité, et il est vrai que, dans un temps donné, une substance dévie tu plus scche dans un dessicca leur vide que dans un dessicraicur qui contient de l'air.
Il faut aussi remarquer que plus le corps est sec, plus la tension d** sa vapeur est petite. Comme le passage de la vapeur à la substance desséchante a lieu d'autant plus vite que la concentration de la vapeur fd^eau est plus grande, le progrès de la dessiccation constitue lui-même un motif de raletitissemenl, et plus la dessiccation a été poussée loin, ^plus U \itcsse de dessiccation pour l'eau qui reste est petite. C'est là un phénomène général; quand un état d'équilibre quelcompie tend, avec une certaine vitesse, vers sa réalisation, cette vitesse diminue à mesure que l'on se rapproche davantage de l'équilibre; d'une manière
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j;énérale la vitesse d'un phénomène est proportionnelle à la distance entre l'état actuel et l'état d'équilibre.
Il suit de là entre autres choses que, strictement parlant, un état d^équilibre ne peut être atteint qu'au bout d'un temps infini. Mais comme nos instruments de mesure sont toujours d'une précision limitée, dans beaucoup de cas on atteint, au bout de peu de temps, un état qu'il est en fait impossible de distinguer de l'état d'équilibre.
D'autre part, il est important de noter qu'il n'y a pas de procédé de dessiccation a65o///e. Toute matière qui absorbe de la vapeur d'eau peut aussi en émettre, et les substances desséchantes sont simple- « ment celles qui émettent de la vapeur d'eau à une très faible pression. En ce sens l'acide sulfurique est une matière desséchante préférable \ au chlorure de calcium. '
Chalenr de vaporisation de Teau. — Pour passer à l'état de vapeur Teau absorbe de la chaleur, beaucoup plus que n'en absorbe la glace en se liquéfiant. On explique d'ordinaire cette consommation de chaleur en disant que par le passage à l'état de vapeur les particules d'eau sont éloignées les unes des autres. Mais quand l'eau se congèle , les particules s'éloignent également les unes des autres, puisque la ( glace est moins dense de j^ que l'eau liquide, et cependant cette transformation est accompagnée non d'une absorption, mais d'un dégagement de chaleur. Le mieux est donc de s'abstenir de ce genre d'hjpothèses. Comme les différences entre les divers états d'une même matière se ramènent toujours en dernière analyse à des inéga-l lités d'énergie, il est naturel qu'au passage d'un état à un autre se / rattache une perte ou un accroissement d'énergie, et ce fait, en lui-( même, ne demande aucune « explication ». Le rôle de la science se . réduit ici à mesurer exactement le phénomène et à déterminer ses rapports avec les autres faits d'expérience.
Il y a lieu d'énoncer ici cette loi générale, qu'à tout passage de l'état solide à l'état liquide, ou de l'état liquide à l'état gazeux, se rattache une dépense d'énergie. Cette énergie est souvent absorbée sous forme de chaleur. On ne connaît à cette loi aucune exception. Il n'y a qu'au point critique, pour lequel la différence entre les états s'évanouit, que la différence d'énergie d'un état à l'autre devient nulle.
Pour trapgf^^"^'*^ igr^Vaij {igi^^^^ qui se trouve à iûû°, en vapeur à la même température, il faut SS*^*^**^ ou 22^6^. La même quantité de cKaleur est mise en liLerté quand de la vapeur à 1 00" se transforme
fSo
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en eau k la même lempéralurr. Ou apjielle celte quantité chaleur laten te àtX^ vajjeur d 'ea ii j ou dm leur de vaporisât ioiî.
La elialeur de vaporisation (l<^*pend de la température à laquelle h vaporisation s'effeetne. Comme elle devient nulle au point rrilicjue^ il faut qu'elle diiuinne quand la température s'elevej mais on ne lu roiHiîiil pas jusqu'à ce point. Afin de calculer des rendements de machines à vapeur, on a souvent mesuré la chaleur de vaporisatioîi de Teau pour des températures comprises entre des limites rapprochâmes. Elle est repri^sentée par rexprcssion
(f>o6/j — «,6iï5 0''
(Tl'i'i'J — '^-,*yi' /^.
Pif^ ôi*
La grande quantité de chaleur que dégage la vapeur f*n se liquéfiant fournit un procédé commode pour transporter de la chaleur sans être obligé de déplacer de grandes quantités de matière. Quand on produit dans une chaudière de la vapeur d*eau, qti'on lui fait traverîier des conduites et qu*on la condense en un autre récipient, cela revient k transporter d'un endroit dans un autre une certaine quantité lie chaleur* Pour obtenir le même effet avec de IVau liquide, il Taudmit employer un poids au moins cinq fois plus grand. C'est jiourquoi run utilise h vapeur connue moyen de cliauffa^^e dans des cas très variés- Elle jouit encore de celle particularité, souvent très précieuse, que
sa température sous la pression attnosphéritpie ne peut dépasser iol*'\
On urilise cette dernière propriété dans les laboratoires pour les <* bains n d'eau ou de vapeur. Ces bains ser\eul à maintenir des appareils d'une façon constante à des températures inférieures a loo", ce qui est nécessaire dans le cas où une I cm pé rature plus élevée pourrait end*uuniager les substances ou les appareils que Ton "1^ chaufff^. Ln bain de ce genre consiste ordinairement en une chaudière métallique que surmonte J- espace où se rend la vapeur. Le couvercle, pour qu'on puisse y placer des appareils de toute taille^ consiste en un plateau muni d'ouverturts de diverses grandeurs, ou en une série d'anneaux concentriques (^fig* 5i)* Pour que le bain entre vite en action, il est avantageux qu'il contienne très peu d*eau; mais comme cette faible
quantité d^eau serait bientôt usée, on établit une alimentation d'eau qui compense la perte. On emploie dans ce but un flacon de Mariotte, qui maintient constant le niveau de l'eau dans le récipient, ou bien on relie la chaudière à un trop plein {fig» Sa), et Ton obtient alors le même résultat en faisant arriver à la chaudière, par les conduites d'eau, plus de liquide qu'elle n'en perd.
Une autre propriété de la vapeur d'eau, qui sert beaucoup dans les laboratoires, est la constance de sa température. Si l'on installe dans la chaudière un récipient que la vapeur environne, mais où elle ne peut pénétrer, on a là, tant que l'eau bout dans la chaudière, un espace où la température se maintient à loo**. C'est le procédé le plus commode pour obtenir une température assez élevée et fixe, comme on a besoin d'en avoir dans un grand nombre de recherches chimiques et physiques.
La température d'ébullition varie cependant un peu avec la hauteur barométrique; la variation est de o**,o37 par millimètre. Il faut examiner, dans chaque cas particulier, s'il y a lieu ou non de tenir compte de l'influence de la hauteur barométrique.
Eau surchauffée et vapeur en « surtension o. — De même qu'il est possible de faire descendre de l'eau liquide au-dessous de son point de congélation normal, à la condition d'éviter la présence de tout fragment de glace déjà formée (p. iSg), de même on peut la faire monter au-dessus de son point d'ébullition, si l'on évite la présence de toute vapeur, et l'on peut faire descendre la vapeur au-dessous de son point de condensation (•), si l'on évite la présence de toute eau liquide.
La première de ces deux expériences peut être réalisée de diverses manières. Si l'on chaufle de l'huile de lin jusqu'à une température
( *) On pourrait s'attendre à ce qu'il fût également possible de dépasser vers le haut le point de fusion de la glace, à la condition d'éviier la présence de toute eau liquide. Quoiqu'il n*y ait à l'encontre de cette idée aucune raison sérieuse, il faut remarquer qu'on n^a réussi jusqu'à présent à obtenir ce phénomène ni pour l'eau, ni pour aucune autre substance. Cela tient sans doute à ce qu'il est extrêmement difficile d'éviter Teau à l'état liquide.
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supérieure à ioo'',cl si Ton j ioLroduU de petites gouttes d'eau, préaiablement boiiiilie pour chasser rair qui y était dissous, on |>eut ensuite, en prenant des précautions, élever la température jusque entre ïSo" et i4o", températures auxquelles eorrespondent des tensions de vapeur respectivement égales à 2"^'", 7 et 3^'"',6j sans qu'il v ait formation de vapeurs. Si Ton élève la température davantage, il se produit une vaporisation en masse, avec explosion.
Le même phénomène a lieu si, après avoir lavé aussi complètement que possible un récipient de verre avec une solution de soude et de Tacide sulfurique, on y maintient de Feau en ébullition pendant un temps assez long. Il se produit alors re qu'on appelle Véùnliition tumaitaeusej c'est-a-dîre t(ue Tébullition s'arrête, pendant un certain temps, puis recommence tout d'un coup avec dégagement énorme de vapeur. La raison pour laquelle Teau reste ainsi snrckafiffée est que le nettoyage de la surface du récipient et Tébullition prolonj^^ée ont fait disparaître les bulles d'air qui, généralement, restent attarbées eu certains points du récipient et où la vaporisation se produit vite pai^e qu'elles contiennent déjii un peu de vapeur. Ces « germes » n'existant pas, Teau dépasse sa température d 'ébullition, et lorsqu'une première bulle de vajieur finit par se produire, toute la chaleur que Teau a emmagasinée en s'élevant au-dessus de 100" sert à former de la vapeur, dont il se dégage immédiatement une grande quantité.
Des phénomènes analogues de surchauffe ont lieu dans les autres liquides. On les évite en prenant soin qu'il y ait toujours quelques bulles d'air à Tin té rieur du liquide. A cela servent toutes sortes de matières poreuses, parce qu'elles contiennent de l'air, ou des substances qui dans les conditions d'ébullition du liquide dégagent des traces de gaz ('),
11 peut arriver a cri den tellement des phénomènes de surchauffe en grand. La surcbaulFe est, par exemple, une des causes des explosions de chaudières*
Le second phénomène, celui des vapeurs arrivant, grâce à l'absence de liquide (ou de substances solides agissant comme les liquides), à des pressions supérieures k leur pression de condensation, peut être lui aussi réalisé expérimentalement. On prend un grand flacon qui contient de Tair et un peu d'eau, et dans lequel, par conséquent, Tair est saturé de vapeur dVau. Si l'on y raréfie Tair, il se produit un ahaissemenl de température : en effet l'air en se dilatant fournit du Ira-
(*) Ce sont prtn H paiement des causes de ce genre qui aciiveni le dégagcm(?Ql d'uKy|ène diioâ le procédé de préparation par le chlorate de potassium fondu (p. 7^),
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vail, et comme ce travail ne lui est pas fourni sous la forme d'un autre travail, il faut qu'il se l'emprunte à lui-même sous forme de chaleur; il faut donc qu'il se refroidisse. La vapeur d'eau présente se refroidit en même temps et arrive à une température pour laquelle la pression ordinaire est plus faible que sa pression propre actuelle.
Si l'on fait l'expérience immédiatement après avoir monté l'appareil, le refroidissement de la vapeur a un résultat visible; elle se dépose sous la forme d'un brouillard, qu'on voit très nettement en faisant traverser le flacon par un faisceau de lumière blanche.
Mais si on laisse l'appareil reposer pendant 24 heures, l'expérience ensuite ne réussit plus et l'intérieur du flacon ne se trouble pas si l'on détend l'air qu'il contient. Cela tient à ce que toutes les poussières que contenait l'appareil se sont précipitées. La vapeur refroidie ne trouve pas les « germes » sur lesquels elle se condenserait, et par suite elle reste à l'état de vapeur.
Nous pouvons donc énoncer d'une façon générale cette proposition : ^ pour la vapeur d'eau (et pour les vapeurs des autres liquides), la relation fixe entre la pression et la température n'est vérifiée que s'il existe simultanément de la vapeur et du liquide. Si l'une des deux formes vient à manquer, le point de transformation peut être dépassé dans l'un ou l'autre sens. ,^^
Phases et degrés de liberté. — Ainsi, tandis que l'eau seule et la vapeur d'eau seule ont chacune deux degrés de liberté dans leurs variations de pression, de volume et de température (p. 88 et i36), au contraire, quand la vapeur et le liquide existent ensemble^ il ne reste qu'un degré de liberté, car alors on ne peut fixer arbitrairement que la pression ou la température. Une pression quelconque qu'on a choisie n'est possible qu'à une certaine température, et de même une température qu'on a choisie n'est possible qu'avec une certaine pression.
Quant au volume^ il n'a aucune influence sur la température et sur la pression. Si l'on a en même temps de la vapeur et du liquide (par exemple de l'eau liquide et de la vapeur d'eau à loo'' et sous la pression atmosphérique), on peut augmenter ou diminuer le volume sans que la pression ni la température se modifient. Il arrive seulement que de l'eau se vaporise ou que de la vapeur se condense, de telle façon que le nouveau volume reste rempli de vapeur et d'eau à la pression primitive.
Nous appellerons la vapeur et le liquide deux phases distinctes de l'eau, et d'une manière générale nous considérerons comme les
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phases d'un sysi< mi! donné les parties de ce syslème dont chacune posse'de des propriêtt's uniformes, et se di«ihngiic par ses propriétés de iQules les autres parties présentes. L'eau liquide el la vapeur d*eau sont deux phases disiincles de Feaii,
Les jîhases ne sont pas nëcessairement des niaUèresjiimples, mais seiiTëîncnl des malïtres homogènes (p, lo); des solutions peuvent JoÏÏerTe rôle de phases. Mais des mélanges de matières solides^ comme le granil (p* lo), eoiitiennent autant de phases distinctes qu'ils comprennent fie sortes diverses de substances, car ces diverses substances sont les unes à côté des autres et bien distinctes. Des phases existant simultanément sont toujours séparées dans Tespare et isola btes par des mojens mécaniques.
De Fr la t d'un système cpi! ciuu prend les deux phases liquide et vapeur, nn déduit cette loi, que l'apparition de la seconde phase fait disparaître une des libertés exislanles. Poser la rondilicm qu'une seconde pli a se doit exister, équivaut donc à disposer d^une des Vririables indépt niliinies^ cl ainsi le nombie des libertés diminue dans la mesure où le nombre des phases augmente.
Influence de la pression sur le point de fusion. — Nous pouvons dès a présent appliquer au système glace-eau les relations qui viennent d'être exposées. La température à laquelle la glace et Teaii subsistent ensemble a été représentée comme une constante ( p* 1^7 ). Or, nous a\uns affaire à une matière en deux phases, savoir, l'eau et la glace, et de là résulte que ce système possède encore une liberté, comme le système conqïosc d'eau etde vapeur; pu d*autres termes, qu a des pressions diiï'érenies doivent cjvrrespiuidre des températures dilFérentes. Ce raisonnement théorique, d'après lequel la température doit varier avec la pression, a i*onduità la découverte effective de cette variation, qui auparavant n'était pas ccmnue. Les rechcrrlies ont établi que le point de fusioti de ta glace s'a I misse quand la pression augmente.
La vai'iaLîtin est sans doute 1res faililcj elle est seulement de o",oo73 par ahnos|ihùe, f^our abaisser d'un degré le point de fusion, il faut une pression de 136*"**.
Les faibles variations auxquelles est soumise la pression de l*air atmosphérique peuvent être évaluées a -^ d'atmosphère au maximum. Elles ne peuvent donc faire varier le puint de fusion que de o",ooo7 au plus, quantité que n'indiquent pas les thermomètres les plus sensibles. Elles sont donc négligeables jnéme dans les mesures précises. Quoique la définition du point de congélation se rapjiorte si
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une pression déterrainëe, celle de i**"*, pratiquement il n'y a guère lieu de tenir compte de Tinfluence de la pression.
Une pression très forte peut empêcher en hiver la congélation de l'eau. Qn a enfermé de Feau dans des récipients de fer et, en agitant un objet métallique également inclus dans ces récipients, on s'est assuré que le contenu était encore liquide à — 20". La pression nécessaire s'était établie spontanément par suite de la congélation d'un peu d'eau. Comme le volume de la glace est plus grand de ~ que celui de l'eau, la congélation d'une faible quantité d'eau dans un espace fermé suffit à produire une pression très considérable.
Cette particularité que présente la glace de fondre sous pression est très importante au point de vue météorologique et géographique. Quand on presse l'un contre l'autre deux morceaux de glace, leurs surfaces comprimées fondent; l'eau produite, échappant à la pression, se congèle immédiatement, et ainsi les deux morceaux sont réunis en un seul bloc. C'est pour cette raison que la neige molle se prend en masses cohérentes si on la comprime. Comme tout le monde l'a observé sur les boules de neige, la formation de ces blocs a lieu d'autant plus facilement que la neige est plus rapprochée de son point de fusion; l'explication de ce fait découle de ce qui précède.
C'est à cause de la même propriété que sur le sommet des hautes montagnes la neige se transforme en glaciers. Par elle aussi s'explique le phénomène remarquable de la marche des glaciers. On sait que les masses de glace descendent du sommet des montagnes vers les vallées, comme si elles étaient à demi liquides. Cela provient de ce que, partout où la masse de glace repose, il se produit aux endroits les plus comprimés une liquéfaction et, par suite, un glissement. La glace se comporte comme une surface polie qui se graisserait ellemême et se mettrait en mouvement en vertu de sa propre pression.
On peut se convaincre de cette propriété en comprimant des fragments de glace dans des récipients de forme appropriée. Même si l'on maintient soigneusement la température au-dessous de zéro, les fragments s'unissent en blocs de glace claire, qui remplissent les moules aussi exactement qu'une coulée métallique.
Les autres liquides ne se comportent pas comme Tcau ; chez presque tous, au contraire, le point de fusion de\ient non pas moins, mais plus élevé quand la pression augmente. La différence tient à ce que Feau, à l'opposé des autres liquides, se dikte en se solidifiant. Les matières qui à l'état solide ont un volume plus petit qu'à l'état liquide, présentent une élévation du point de fusion quand la pression augmente.
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États d'équilibre. Loi de la réaction, — Il existe donc une relation entre le cliuiigemcnl de volume dans la soHdtfication, d*uiie pari, el d'autre pari, le déplacement du point de congélation avec la pression* Cette relalion n*est pas aecidentcllcj mais nécessaire. Cesl un cas d'une loi générale qui s'applique a tous les élatsd*ëqui!iljre. On peut énoncer ainsi cetle loi : Si sur un système qui se trouve en équilibre on exerce une contrainte qui dérange Véquilibre^ il se proiduit an phénomène qui s^ oppose à celle contrainiCj autrement \dii, qui en détruit pariiellemeni Veffei.
Appliquons cette proposition à noire cas parliculier. Nous avons un mélange de glace el d'eau qui^ à o", est en équilibre. Si nou5 exerçons une pression sur le mélange, Téqnilibre est détruit et il doit se produire un phénomène |ïiir lequel la pressirm soil en partie sujïprimée, aulremenl dil^ par lequel se réalise une diminulioti de volume- Or eetle diminution consiste en une fusion, car l'eau liquide occupe un volume moindre que la ^lace dont elle provienl. f^a pression doît donc abaisser le point de fusion de la glace.
Si, au conlraïre, la congéhiLton fait diminuer le volume, Taiigmentation de pression doit [provoquer la congélation; en d'autres termes, le point de fusion s'élève avec la pression,
Ija loi générale que nous venons d'énoncer, el qui a des applications variées en chimie el en physique, repose sur la notion d'éqiiilibre.
Par^yiiilibre nous entendons un état quL de Ini-méinc, tend à se rélablir quand il est détruit. Cette t^^ndance se manifeste |>ar des plié* nomênes qui s\ipposenl â la cause de perturbation, et la loî que nous avons énoncée en est Texpression générale.
Le terme d'équilibre provient, comme on le sait, de la mécanique. On distingue en mér unique trois sortes d*équilibre : Téquilibre peut être stable, instable el îndiflerent. Comme il résulte de notre déllnition, nous n'appliquons an chimie la notion d'équilibre que sous U forme qui correspond à Téqui libre stable de la niéeanique.
Le point triple. — En appliquant à l'eau la règle suivant laquelle l'augmentation du nombre des phases el la diminution du nombre
des libertés ont lieu parallèlement, on Irouve qu'il est possible d'avoir si m ul la Dément trois phases de l'eau, mais qu'un système de ce genre n'a plus aucune liberté, et ne peut exister qu^à une certaine lempë* rature el à une certaine pression déterminées*
U esl pratiqtiemenl possible de réaliser ce système en plaidant de Feau et de la glace dans un espace vide. Alors cet espace se remplit
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de vapeur d'eau, et nous avons en même temps de la glace, de l'eau et de la vapeur.
La pression est alors celle de la vapeur d'eau à o**, soit o'",46- La température est très voisine de o". Elle n'est pas exactement égale à o®, parce que o® est, par définition, le point de fusion de la glace sous la pression atmosphérique ; sous la pression de o^"*, 4 qui existe dans notre espace clos, et qui est inférieure presque de i**" à la pression normale, la température de fusion est -j-o^oo^S (p. i54). Par suite, la pression de la vapeur est, elle aussi, un peu plus élevée, mais la différence n'affecte pas la dernière décimale du nombre que nous avons donné.
Telles sont les seules valeurs de la température et de la pression pour lesquelles les trois phases de l'eau peuvent subsister simultatanément; toute variation d'une de ces valeurs fait disparaître une des phases. Si l'on élève la pression, la vapeur disparaît. Si l'on abaisse la pression, l'eau disparaît. Si l'on élève la température, la glace disparaît; si l'on abaisse la température, l'eau disparaît.
Un semblable point, pour lequel trois phases d'une substance peuvent exister simultanément, est ce qu'on appelle un point triple. iFune manière générale, toute matière possédera un point triple, situé quelque part dans le voisinage de son point de fusion. Mais comme les points de fusion des diverses matières sont dispersés dans tout le domaine des températures mesurables, il en est de même des points triples, et beaucoup d'entre eux sont difficiles à observer.
Pression de vapenr de la glace. — D'après l'expérience et la théorie, à o® l'eau et la glace ont la même pression de vapeur. Cette pression est, comme nous l'avons indiqué, de o^", i6 de mercure.
On peut se demander quelle est la relation entre la pression de vapeur de l'eau en surfusion et celle de la glace à température égale. La figure 53 répond à cette question.
La température a été portée en abscisse; la courbe de tension de Teau est celle que désigne la lettre iv, celle de la glace est indiquée par la lettre e. Les deux lignes se coupent à o"; à cette température les pressions de
vapeur des deux formes de l'eau sont égales. A gauche de ce point la courbe de pression de l'eau en surfusion est le prolongement de la partie qui correspond aux températures plus hautes; elle est au-
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dessus de la courbe de [>ressîon de la glace. A températurr égale* re.iu a donc une pre^ssion de vapeur plus élevée que la glace.
C'esl [îour ce Lie rdisun que Teau en surfusion ne peut subsister quand elle est en conLacLavec de la glace. HepréseaiOns-aûus un hiljr à deux brandi ejii contenant en w de Peau el en e de la glace (^//^, 54). A o" Fapfjareîl pourra rester en repoâ, parce que la pression de vapeur de lu glace est ég^ale à celle de Teau. Pour les températures infcricurci^ a zéro, au contraire, la pression est plus grande du côté de Teau que du cùlé de la glace. Par suite, Teau dégage conlinuellement de la vapeur qui est absorbée par lé glace, et le pliénomùne ne pourra s'arrêter que quand toute Teau se sera trauâ formée en glace.
Or, d'une minière générale, on peut énoncer la proposition sui-
[ van te : ce qui est en équilibre à un point de vue doit être en équilibre a Tous fôA' poinlH de vue^ et ce qui n*esi pas CfTdquiiibre alin £oini de vue ne peut être en équilibre à aucun point de vue. Ainsi, si Teau et la glace ne Bont pis en équillbi-e pur rapport à leurs pressions de vapeurs, elles ne [» cuvent être en équilibre lorsqu'elles se trouvent en contact direct, et dius les deux cas la transformation doit avoir lieu dans le même sens.
Le principe dont nous venons de nous ser^ ir a une grande importince et de très niidliples apjdications. Il preufl place à coté du principe de la conservation de Ténergie et, comme luij peut jçtre déduit de l'impossibilité d.*un perpetuum mobile. Le premier de ces princi[»es expriin:* qu'il n'est pas possible de créer de Téncrgie avec rien ; le second ex.prinie qu'il n'est pas possible de mettre en raiuvemenl de Ténergie qui est eji repos de façon à lui faire fournir du travail. Ceci serait un rnojen de réaliser le /3e/y?<?0/«/îi mobile^ comme II est facile de le contprendre pjr des exemples. Vn. bateau à vapeur se meut sur la nirr aux dépens de réuergie qui lui est fournie par la combustion du cbarbon; cette combustion produit de Ténergie cinétique *[uiy parsulte du frottement, Huit par se transformer enehaleur. Or Teau de Tocéan contient une i mineuse quantité de cbaleur; s'il était possible d'em[)loyer cette chaleur à faire mouvoir le navire, elle flairait par revenir sous forme de clideur à Tocéan, et il ne serait pas nécessaire de créer de Ténergle pour obtenir un perpetuum moùile^ CcsX wn second principe expérimental j in lépcndani du prem utieTf 1 1 ue ce pïiHîïïïir.^^ n*eSil" pînr p n sst ble , qu^ uïirsysienî êlfuise trouve f'fi étftiilibre ne se met pas spontanément en mouvement.
On dis lingue donc un perpetuum mobile'^ de première espèce^
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pour lequel il faudrait créer de l'énergie, et un perpeluuni mobile de seconde espèce^ danslequel de l'énergie au repos se mettrait spontanément en mouvement. L'impossibilité du premier constitue le premier principe de la théorie de l'énergie, l'impossibilité du second constitue le second principe de cette théorie.
Nous aurons plus tard à nous occuper des diverses et importantes conséquences qui dérivent de ce second principe. Malgré sa simplicité et son évidence apparentes, il permet d'obtenir des résultats qui ne sont nullement évidents.
li'eau comme dissolvant. — Beaucoup de matières forment avec l'eau des solutions, c'est-à-dire que, mises en présence de l'eau, elles ' forment avec elle des liquides homogènes. Ces liquides présentent encore les propriétés physiques de l'eau dans ce qu'elles ont d'essen- • tlel; ils ont, en outre, des propriétés qui diffèrent suivant les substances dissoutes. La propriété que présentent certaines substances d3 fprmer des dissolutions est très importante pour la chimie, parce que c'est entre les matières liquides que les réactions chimiques ont lieu le plus facilement. Le domaine des phénomènes chimiques serait bien plus limité et bien moins accessible à l'observation s'il n'y avait pas de solutions. C'est grâce à elles que les solides et les gaz solubles deviennent capables d'entrer en réaction, et dans les opérations chimiques un des préliminaires les plus fréquents consiste à dissoudre les substances qu'on veut faire réagir.
Non seulement des matières solides comme le sucre et le sel, mais aussi des liquides et des gaz peuvent former des solutions. Les pro-*l priétés des solutions ne dépendent pas de l'état physique où se l trouvait auparavant la su'jstance dissoute. Ainsi on obtient des \ solutions parfaitement identiques en mettant en contact avec de î l'eau des quantités égales d'alcool à l'état liquide et d'alcool à l'état de vapeur. ^
Les propriétés de l'eau éprouvent, sous l'action des matières dissoutes, des modifie itions continues, d'autant plus grandes que les quantités sont plus considérables. En particulier, la pression de vapeur de l'eau est toujours diminuée par la présence de matières dissoutes, et proportionnellem.^nt à la quantité dissoute, tant que cette quantité ne dépasse pas certaines limites (en chiffres ronds, un dixième du poids de l'eau). A ce fait se rattache généralement "" une élévation du point d'ébullilion; c'est seulement dans le cas où la matière dissoute était elle-même volatile qu'elle contribue à la pression de vapeur; dans ce cas l'addition de matières dissoutes peut -
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abaisser le poînl d'ébiillîtion, quoique !a pressioûde la vapeur d'eau dans le mélange des vapeurs soit toujours plus faible que la pression de Teau pure à teirq>éralure égale.
L^aciion des substances dissoutes suit du reste des lois déterminées et très remart|uablcs dont nou^; nous occuperous bienlôt.
D'une façon tout à fait analogue, les subsUinces dissoutes agissent sur la température de congélation de Teau, en ce sens qu'elle s*abaisse proportionnellement à la quantité dissoute* Cette loi, comme la précédente, iTesl valable que pour ks solutions diluées.
Rapport entre les variations de la pression de vapeur et ceUes du point de congélation. ^ L'abaissement de la tension de vapeur et rabaisseînent de la leuîpéniture ile fusion par les matières dissoutes sont deux [»hénomènes connexes. Comme nous l'avons expliqué, page i58j l'eau et lu glace sont en équilibre à o'* parce qu'à cette température elles ont la même pression île \ a peur. Si Fou abaisse la pression de vapeur de l'eau en y dissolvant une substance étrangère, la solution ne peut plus être en équilibre avec la glace à 0**^ mais seulement à la tempéra lu re pour laquelle les deux pressions redeviennent égales. Si la ligne iv représente la courbe de pression de Teau liquide et la ligne e celle de ta glace {^g* 55), la courbe de pression d'une solution, d'après ce que nous avons dit, sera repré-
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sentée jiar une ligne /. l^Vgalité des pressions de vapeur de la solution et de la glace a lieu au point où se couj>ent les ligués ^ et /; elle a donc lieu loujoLirs au-dessous du xéro et d'autant plus au-dessous que la pression de vapeur de la solution est plus inférieure à celle de Peau liquide.
Ainsij entre la diminution de la pression de vapeur et l'abais-ienieiit du point de congélation par les substances dissoutes, il e:kiste un rapport constant, indépendant de la nature et de la quantité des matières dissoutes. Des solutions qui présentent la même diminution de pression doivent présenter aussi le même abaissement du point de congélation. La relation numérique est la suivante : une solution dont la pression de vapeur est inférieure de -j^ à celle de l'eau juire se congèle à i"jo5 plus bas que Feau pure.
Les lois qui viennent d'être exposées au ujel des solutions aqueuses ne s'ap[*liquent pas seulement à elles; elles sont valables, d'une façon générale, pour les solutions liquides de toute espère.
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Propriétés chimiques de Teau. — Les phénomènes que provoque l'action de l'eau sur d'autres matières tiennent, d'une part, à ce que l'eau est un dérivé de l'oxygène et de l'hydrogène et, par suite, peut donner lieu à la production d'autres composés de l'hydrogène ou de l'oxygène. D'autre part, l'eau peut se combiner avec d'autres substances sans que ses parties constitutives se séparent l'une de l'autre. On appelle cette sorte de composés des hydrates, d'après le nom grec de l'eau.
Nous avons déjà étudié quelques réactions de la première espèce, celles qui aboutissaient à une production d'hydrogène, parce que les substances mises en rapport avec l'eau s'unissaient à l'oxygène. On connaît également des phénomènes dans lesquels, à l'inverse, c'est l'hydrogène qui entre en combinaison et l'oxygène de l'eau qui est mis en liberté; ces phénomènes seront exposés dans la suite.
Les combinaisons qui ont lieu par agrégation des deux éléments de l'eau, et qu'on appelle hydrates , sont de nature très variée. Beaucoup d'entre elles se divisent très facilement en leurs parties constitutives; en particulier, si l'on élève leur température, elles donnent naissance à de l'eau à l'état de vapeur. On admet ordinairement au sujet de ces hydrates qu'ils contiennent de l'eau en nature, par opposition avec les combinaisons qui ne mettent pas d'eau en liberté. Mais cette manière de s'exprimer n'a aucun sens précis (p. 47 ) î d'ailleurs des recherches plus exactes ont prouvé qu'il y a transition continue d'une catégorie d'hydrates à l'autre, et qu'on peut ranger tous les hydrates en une série continue suivant la facilité avec laquelle — | ils forment de l'eau. Cette facilité a pour mesure la pression de la I vapeur d'eau au-dessus de ces substances à une température donnée. Nous donnerons ultérieurement des détails plus précis sur cette question.
L'eau intervient aussi très souvent dans les phénomènes chimiques par ses deux éléments constitutifs, l'hydrogène et l'oxygène. Comme, pour les raisons données précédemment (p. idq), la plupart des réactions chimiques s'obtiennent en solution aqueuse, il y a lieu de se demander si l'eau exerce dans tous ces cas une action chimique.
Le rôle de l'eau consiste essentiellement en ce que ses éléments, dans les phénomènes chimiques, peuvent à la fois entrer en combinaison ou en sortir. Quand sur une substance qui contient de l'oxygène on fait réagir de l'hydrogène, elle peut s'approprier cet hydrogène ou bien perdre de l'oxygène, qui s'en sépare en formant, avec l'hydrogène, de l'eau. De même une substance qui contient de l'hydrogène peut, si on la traite avec de l'oxygène, devenir plus riche O. II
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en ony^^ènc ou plus pauvre en Imlrugène; dans le premier cas Toxyg^ne Gél fixé, dans le second cas iï i'onne, avec Tliydni^'^riie. de l't^aii qui s'en répare.
On appelle d'ordinaire oxydation la Hxalicui d'oxjg^ène, et réduction lii soustraction d'oxy^Anc. Mais, au poinl de vue uù nous somnies placés, le résultat de l'oxydation peut être, au Jieu d'une augmentation de l'oxjgèncj une diniinuiton de l^hydrogene; de même, une réduction peut produire, au lieu d'une perte d'oxygène, une augmeulalion d'hydrogène. Dans une solution aqueuse, il est sou- ^"^ vent difficile de délerruiner lequel de ces deux plié nom eues a eu lieu. T Aussi a*t-on convenu de comprendre, sous le nom de réduction, même la fixation d'hydrogène, el sous le nom (V oxydation même hi perle d'hydrogène. Ces termes seront employés par la suite dans leur double sens.
GomposUÎQB quantîtatlTe de Teau. — Les expériences décrites pages 1 15 et suivantes^ qui étaLlisf*ent que Teau est composée d'oKjgène et d'hydrogène, peuvent servir aussi, si on les modifie convenahlcment, a déterminer les rapf>orts nujnériques de ces deux éléments. Deux questions se posent, celle du rapport des |>oids et celle du rapport des volumes de Toxygëne et de riiydrogène,
Le rapport des poids, dont la cou naissance est d\ine imprirtance considérahle pour la chimie, g été mesuré avec précision pour la première fois en i8ig, par Dulong et Berzélius, de la manière suivante. Dans un tube de verre se trouvait une quantité préalablement pesée d'oxyde de cuivre, comhÎQaison d^jxygène et de cuivre. Sur cet oxyde chaude on fit passer de riiy4lroj;ène sec et pun II se produisit de Feau, et dans le tube il resta du cuivre que Ton pesa séparément. Ou recueillit Feau avec soin, en i^^tenanl sur du chlorure de calcium les moindres particules de vapeur, et ou la pesa également* De ces pesées résultèrent les données suivantes.
Le poids de F oxygène dans Feau produite est égal au poids perdu par Foxyde de cuivre, qui a fourni cet oxygène. Le [loids de Fhy drugène est égal au poids de Feau obtenue, dijuinué du poids de Foxvgène qu'elle contient, conformément à la loi de la conservation du poids. De là résulte le rapport suivant lequel ces deux élément s se coudïinenL pour former Feau,
IjCs expériences ont été depuis îïtui\ent reprises et varices. Klles ont donné le rapport suivant :
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A Tépoque des expériences de Ben&élius et Dulongon ne pouvait espérer obtenir des résultats d'une précision suffisante en pesant directement les gaz, puis Teau qu'ils forment en se combinant. Les gaz sont, à cause de leur faible densité, les substances les plus difficiles à peser avec certitude. Récemment Morley a réalisé celte expérience sur de grandes quantités de matière et avec une précision remarquable. Il a obtenu des chiffres qui s'accordent pleinement avec ceux que nous venons de donner.
Rapport des yolumes d'oxygène et d'hydrogène. — Nous connaissons le rapport des poids suivant lesquels l'oxygène et l'hydrogène s'unissent en formant de l'eau. On en déduit le rapport des volumes en multipliant le poids de chaque gaz par son volume spécifique, ou en le divisant par sa densité. Le calcul donne les résultats suivants :
1 d^hydrogène dans les conditions normales occupe uni
0,1119 d'hydrogène dans les conditions normales occuperont.. I243
I d'oxygène à Tétat normal occupe 699,84
0,8881 d'oxygène à l'état normal occuperont 621
Or les deux nombres 12^3 et 621 sont exactement dans le rapport de 2 à 1 ; ainsi deux parties d'hydrogène et une partie d'oxygène s'unissent pour former une partie d'eau.
La question qui se pose immédiatement est de savoir le volume de la vapeur d'eau produite. D'après la page 1 46 le volume spécifique de la vapeur d'eau est i243; comme le calcul précédent donne les volumes des quantités d'hydrogène et d'oxygène contenues dans i*^ d'eau, il apparaît que l'eau obtenue sous forme de vapeur occupe exactement le même volume qu'occupait auparavant l'hydrogène employé à la produire. En résumé, les rapports des volumes sont les
suivants :
deux volumes d'hydrogène et un volume d'oxygène donnent deux volumes de vapeur d'eau.
Ce calcul a été fait en prenant les trois matières gazeuses dans les conditions normales, c'est-à-dire sous la pression de i"*"* et à la température 0°. Mais comme le rapport des volumes de deux masses gazeuses quelconques reste toujours le même de quelque façon qu'on fasse varier leur pression commune et leur température commune, les relations que nous venons d'établir sont valables également à toutes les autres pressions et températures; elles sont donc générales.
Décomposition de l'eau. — On peut rendre visible l'existence de cette importante relation en décomposant l'eau en ses éléments et
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en mesiiranl Ir*; volumes qu^îls occupent. Le procédé le plus couimodc eM Fenif^Ioi du couranl élf^rlrM[iie. Si Vnu fail pa^^serè travers Teaii un courant de lensioii et d'IiUêii^îlt'^ suriisanteîï, aux endroits où le courant arrive dans le liquide et où iL en sort, Les deux élémenls de Teaii se dégagent sous forme de f^'az ineoiores. L\tn est de To^v- ^ene, <^omnie on le reconnaît aîsément a ce qu'il rallume un mort^eau de hois en ignition, L'aulre n'entretient pas la eomhnslion. mais il ti^mllamme à Tair et brûle avec une flamme bleue; c'est donc de r hydrogène.
Voici par suite rie fpiel'!^ ]dieiiomen(^s a lieu la diVrômpositiun ilo Feau par le courant éleelritpie. Tandis que les métaux, comme on le sait, conduise ni le courant sans éprouver aucune luodilïcation^ sauf cpi'ils s'écliauflent plus ou nioîuSj il existe nne antre classe de conducteurs qui se conquu'tent tTune fa*^on esscntiellemeut diderente. 11 se produit laen dans ces conducteurs nne élévation de température, quidéjH'ud flf* la résislance dr la méuir farou tpie dans les e*mducleurs métidlifiues ou courlucleurs di- pin^uière espt're, Mais les couductenrs de seconde espère présentent en outre celte particularité que le courant ne peut y f>asser sans qu'en même temps la matière s'y déplace. Certaines maticres se jueuvent dans le sens du c^ourant. iiulrenient dit suivant la rlirection du mouvement de rélectricité positive ; d 'autres se meuvent dans la direction o[) posée. Les deux monvcmi^ulsoul toujours lieu siuiultanémenl, el tTaïuvs la découverte lie Fanidav (iH33) ils sont proportionnels à Ti ni ensilé du courant, c'est-à-dire à la qtiautilé d'électricité qui traverse le conducteur.
Tant qu'un courant cfiemine à Finlérieur d*un conducteur de seconde espèce, ce déplacement de matière ne produit ]>as de différences perceptibles par rapport i\ ce que nous observons dans les conducteurs de première espèce. Mais quand le courant passe d*uii conducteur ^le deuxième espèce dans un conducteur de [ïremiére espèce, (vù il se meut sans entraîner de uivitiùiv, il doit se pnnliiire aux limites des deu\ cunduct*nirs une uccumtdatiou des matières entraînées, et ces matièrrs se séparent.
Dans l'eau, par (exemple, rhvdro^èn<: se déplace dans le sens de rélectricité positive et l'oxygène dans le sens de réieciricité négative. Par suite, à l'endroit où sort l'électricité positive, à la caihode^ il a[»parah de Thydro^n'-ne ; à Tendroit où **lle entre, autrement dît où sor! rélectricité nêgdlivc, à Vaiunle^ apparaît rijvygène.
Ainsi, pour réaliser la décomposition électrique de reau, son éleciro/yse, il faut placer Teau entre deux conducteurs métalliques qui donnent passa |![e au courant. Suivant le luil qu'on se pnqjose, on
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se sert d'appareils différemment construits. La ligure 56 représente un appareil dont le but n'est pas d'obtenir le meilleur rendement électrolylique possible, mais de permettre la perception intuitive des phénomènes.
L'eau ( * ) se trouve dans un tube en U dont les branches sont assez longues et fermées en haut par des robinets. A la partie inférieure du tube sont soudés deux fils de platine auxquels se rattachent deux plaques du même métal, qui conduisent le courant jusqu'au liquide.
Sur l'une de ces plaques se dégage Toxygène, sur l'autre, l'hydrogène ; ces gaz s'élèvent dans les branches du tube et s'accumulent sous les robinets. Le liquide refoulé par les gaz se rend, en traversant une troisième branche placée à la partie inférieure, puis un tube de caoutchouc, dans un récipient latéral que l'on peut disposer comme on le veut. Quand on a fait passer le courant un certain temps et qu'il s'est dégagé une quantité suffisante de gaz, on peut vérifier les faits suivants :
Les deux gaz obtenus n'occupent pas le même volume. L'un parait être en plus grande quantité, et si l'on fait une mesure, on trouve que l'un des volumes est le double de l'autre.
Le volume le |)lus petit est formé d'oxygène, comme on le reconnaît par la réaction du bout de bois en ignition.
L'autre gaz, dont le volume est double, peut être enflammé, brûle avec une flamme pâle et un examen approfondi montre que c'est de l'hjdrogène.
Loi des yolumes des combinaisons gazeuses. — A propos du rapport de volumes remarquablement simple suivant lequel a lieu la
(') Pour exécuter Tcxpérience on n'emploie pas de l'eau pure, mais une solution diluée d'acide sulfurique ou de soude. Nous aurons plus tard l'occasion de donner les raisons de ce procédé, et d'expliquer d'une manière plus précise les phénomènes d'élecirolyse.
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combinaiâon des gax hydrogène et oxygène , on est amené îminédialeinenl ii i>e demander si Ton se trouve en préîience d'tine loi génërale- Apr<^s que cette première relalîon eiU été établie par Gav^Liissac el Humboldi (i8o5), le premier de ces savants se posa la question d'une façon pins g^énérale et sa réponse (1808) fut que fotL%les^azQjjis€i irans/orment ehimiqtiemenl les uns dans les mitres le font_j^iiivani des rapports de volumes exprimables en nombres entiers^ TCinsî, quand des gaz quelconques A|, Ay, A3, , , .| entrenl en réaclîtin chimique les uns avec les aulre;?, et forment les ga» B», Ba, H^^ .-., les volumes des quantités de ga/. qui réagissent ensemble peu veni être représentés par réquation
m , .\ j -h //? 3 \ , -K nii A^ -h . , * =: /ï j B I -h /ij Bj -h /i j B,t H- . » . 1
dtins laquelle
«ii, m,, /Hî,
et «j, rtj, fïjj . * <,
sont des nombres entiers, et en général des nombres entiers petits.
Ainsi lesgaz agissent les uns sur les autres suivant des rapports de volume rationnels simples, et les gast pn^hiils présentent également des rapports de volume simples avec les matières dont ils proviennent.
Supposons qu'un des gax qui réagissent disparaisse de l'ensemble des gaz en présence, les rapports des autres gaz ne varient pas pour cela, La loi qui vient d'être énoncée doit être encore %^alable quand une ou plusieurs des matières produites ne sont plus des gaz à la lcm~ pérature de rexpérience, mais se séparent à l'état solide ou liquide. Nous pouvons donc généraliser la loi de la façon suivante :
Quand f au cours de phénomènes chimiques quelconques^ des ga^ apparaissent ou disparaissent, ils ie font toujours suiçant des f ^app Oi ' ts de v o lu m e s in ip le s .
Loi des poids d© combinaiBon. — Les lois qui viennent d'être émm-
cées n'épuisent pas la série de conséquences que Ton peut tirer de la loi des rapports de volume des combinaisons gazeuses* Il est évidemment arbitraire de n^appliquer la loi qu^aux substances qui sont gazeuses a la température ordinaire, Kn effet, comme tous les gaz varient en volume dans la niéjne proportion (piaud un fait varier la température et la pression, la loi des volumes reste valable pour des [ïressions et des températures quelconques, pourvu quelles soieul identiques pour tous les gaz considérés. On peut donc imaginer la température devenue assex élevée et la pression assex faible pour que
loules les malières se Iroiivent à l'état gazeux ; alors la loi des volumes s'appliquerait a tous les phénomènes chimiques.
11 semble que ce soit une peine inutile de déduire des conséquences s'appliquant à un état qu'on ne peut réaliser expérimentalement; et la conclusion que nous venons d'obtenir serait sans importance, si l'on ne pouvait en tirer une conséquence susceptible de vérification directe.
Représentons-nous un certain nombre de matières à l'étal gazeux, occupant des volumes égaux à la même température et sous la même pression. Si des réactions chimiques ont lieu entre n'importe lesquelles de ces matières, les quantités qui réagissent pourront être représentées par leur volume, puisqu'il y aura toujours pour chaque gaz un nombre entier de volumes employés et qu'il se produit toujours un nombre entier des mêmes volumes de matières nouvelles.
Or, chacun de ces volumes représente un poids de la matière correspondante parfaitement déterminé et proportionnel à la densité gazeuse de cette substance. De là résulte la conséquence suivante :
On peut indiquer pour toute matière à l'état gazeux un poids déterminé présentant cette propriété que les rapports suivant lesquels ont lieu toutes les combinaisons de ces gaz entre eux sont représentés par ce poids déterminé ou des multiples de ce poids. Chacun de ces nombres est proportionnel à la densité de la matière gazeuse considérée.
Or, nous avons expliqué qu'il n'y a pas de délimitation fixe des malières gazeuses. Par conséquent on peut étendre à toutes les matières la conséquence que nous venons d'énoncer. En appelant /?o/rf5 de combinaUon le poids caractéristique de chaque matière, nous pouvons énoncer la loi suivante :
A toute matière peut être attribué un poids de combinaison, TouteJ les réactions chimiques entre les diverses matières ont lieu suiifant des rapports de poids qui peuvent être représentés au moyen des poids de combinaisons ou de multiples entiers de ces poids. -^
C'est là une immense généralisation d'une loi établie d'abord seulement pour le nombre relativement petit des matières que l'on connaît à Tétat gazeux. Cette généralisation demandait à être vérifiée de très près. C'est le travail auquel, plus que tout autre savant, se consacra Berzélius (années 1810 et suivantes). Le résultat de ces recherches fut que la loi des poids de combinaison se vérifie en fait d'une ma-
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iiière ^^r*nr'rale CVsl lit loi qi^ynlilBlive ffmdiïmnnlale de la chimif*, t*L les nombres aitisi tl/'lermini^s, les poids de combinai s on, conî^li- Uiirtit les vëriubles iiiiiu^s de; la raaLlii'inatiqiie c:lumif|1u^
Remarquons encore que les poids de combinaison sont des nomhre.% ^ rêialt'/ii, \nihf[tu} runihj de volume qui naus a î>erv! à roirqiurer le,*^ gaza été arbilraireinent tdjolsie. CesL seidemonl tin peu plus loin que nous pourrOQs expliquer d'une l'aeon précise comment on a choiî^i rirnili- des poirU de combinaison, on ce qui revient au même, iixi^ arbitrairemenl un nombre auquel il fîinl rapporter les autres, J'our le moment, conLenlonis-nfïUs d'indiquer que ce nombre est !e nombre i(], adopté pour Fox vgène.
V^oicî un antre point ï m portant. Supposons d'abord établis le> poidîi de €otid>inaison des élénienls, Cesélémenls petj\enl s^unir eu des combinaisons qui elles-mêmes peuvent se combiner entre elles et avec d'autres élf'nient?^. Toute matière comfïosée a donc aussi un poids de combinaison. Comme la loi des ra(qiorls de volume (des ^Hz) s*ap(dique aux combinaisons des matières composées, il faut, i^Lant donné d'antre part la loi de conservation du pends, que le poids de eomljînaîson d\in composé soft égal à la somme des poids de romliiiuiison de îies élé-nients, ou a une soiîime de multiples de ces poids. ^ Il est naturel de cht)isir les poid!5 île combinaison de^ composés de telle manière qu'ils ne soient jamais [dus |>elils que la somme des poids de combinaison de leurs éléments : autrement il entrerait dans les calcids des fractions des ])oidsde combinaison des éléments.
Poids d© combinaison de Tliydrogène. — Poni Tliydroj^ène» on |>eut prendre le puid^i de eion binais* m s i^n [dément |>ro|>orliorinel à la éen- Sîté gazeuse, de telle façon (jue df-^s volumes égaux de ^ai^ contieiineul le nié me nombre de poids de combinaison. Alors» d'après le rapport des densités (cf. p, in.j), le poids de combinaison de lliydrogène sera i^j>o8, si celui de roxjgènc est iti, A ^ i m^^H?
Mais il se présente une difficulté quand on considère Teau, résultat de la combinaison de ces deux ^a/:. Si Von part fie ce prioeijie tpie le poids de combinaison doit être sim|dement [>roportionnel à la densité, on obtient pour celui de TeaUj diaprés les nombres donnés, page I f6, le nombre 9,008. Alors le poids de combinaison de Teait ne serait pas égal à la somme des poids de combinaison des éléments quelle contient, mais seidenient a la moitié de cette somme.
Il n'est donc pas posssible de ffiire les poids de combinaison simplement projjortîonnels aux densités gazeuses ou aux ptdrls moilaîres (p. iu5) sans aboutir à des contradictions. Au cours du dèvelop-
peinent de la Chimie on a essayé de divers procédés pour éviter ces contradictions. Le moyen universellement adopté aujourd'hui est le suivant :
On détermine les poids de combinaison de telle façon que les poids molaires renferment toujours un nombre entier et non une fraction y de ces poids de combinaison.
Si l'on pose, comme nous l'avons fait, que le poids molaire du gaz oxygène est égal à Sa, et le poids molaire du gaz hydrogène égal à 2,016, il faut faire le poids /?io/a//-edela vapeur d'eau égal à 18,016, d'après les densités indiquées page 146. Si, d'autre part, on pose le poids de combinaison de l'oxygène égal à 16, celui de l'hydrogène égal à 1,008, on se conforme à la règle que nous venons d'énoncer. Alors, en effet, le poi^s molaire du gaz oxygène contient deux poids de combinaison de cet élément, et il en est de même du gaa hydrogène; tandis que dans le poids molaire de la vapeur d'eau il y a deux poids de combinaison de l'hydrogène et un poids de combinaison de l'oxygène, la somme de ces poids étant égale au poids de combinaison de l'eau. Ainsi, dans le cas de l'eau, le poids molaire et le poids de combinaison sont égaux.
On a trouvé que ce choix des poids de combinaison donne des résultats satisfaisants pour tous les composés qui contiennent de l'hydrogène ou de l'oxygène. Aucune de ces innombrables substances n'a présenté un poids molaire dans lequel il entre moins de 16 parties d'oxygène ou de 1,008 parties d'hydrogène.
Poids de combinaison des éléments. — £n déterminant quelle quantité de chaque élément se combine avec un poids de combinaison (soit 16 parties) d'oxygène, on obtient le poids de combinaison de cet élément.
Il n'est sans doute pas nécessaire de supposer qu'avec un poids de combinaison de l'oxygène il ne se combine jamais qu'un seul poids de combinaison d'un autre élément ; au contraire, il peut y avoir des raisons qui rendent d'autres hypothèses préférables, comme dans le cas de l'hydrogène. En fait, il existe souvent des raisons de ce genre; mais comme elles ne sont intelligibles que si l'on connaît avec précision les relations chimiques des éléments entre eux, nous en remettons l'explication à plus tard, et nous nous bornons pour le moment à indiquer les résultats obtenus.
D'autre part, bien que la plupart des éléments soient aptes à entrer en combinaison avec l'oxygène, il en est qui ne présentent pas
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celte aptitude; de plus, il est des éléments dont les combinaisons oxygénées ne peuvent être étudiées et analysées exactement au point de vue de leur composition. 11 y a lieu de se demander comment on détermine alors leurs poids de combinaison.
La définition des poids de combinaison indiquée page i6^ nous en fournit le moyen. Ces poids s'appliquent non seulement aux combinaisons des éléments avec l'oxygène, mais aussi à toutes les combinaisons des éléments entre eux. Supposons qu'on ait établi qu'un élément B se combine avec l'oxygène de telle manière que, pour i6 grammes d'oxygène, il y a 6 grammes de cet élément; si l'on détermine pour un troisième élément C la quantité c qui peut se combiner avec b grammes de B, le nombre c est le poids de combinaison de l'élément C.
D'une façon générale, le poids d'un élément qui peut se combiner avec le poids de combinaison, rapporté à l'oxygène = i6, d'un second élément, est le poids de combinaison du premier élément.
On peut évidemment, étant donné cette loi, calculer le poids de combinaison d'un seul et même élément de beaucoup de façons diverses et par l'intermédiaire d'éléments très variés. C'est en effet ce qui a eu lieu, et les poids de combinaison ainsi déterminés de plusieurs façons se sont toujours trouvés égaux, les écarts ne dépassant pas les limites d'erreur des expériences. Ces recherches constituent une confirmation extrêmement importante de la loi des poids de combinaison.
Le Tableau qui suit indique les poids de combinaison des éléments, dans la mesure où on les connaît avec quelque précison. Le dernier chiffre indiqué peut être considéré comme correct à \ près.
Tableau des poids de combinaison des éléments,
Zirkonium. ... Zr = yc
Un regard sur ce Tableau permet de reconnaître, q^ue les poids de combinaison diffèrent considérablement les uns des autres^ ils vont en chiffres ronds de i à 240. Dans cet intervalle ils se répartissent d'une manière assez uniforme.
On voit aussi sur ce Tableau que le poids de combinaison de l'hydrogène est très voisin de l'unité, sans être exactement égal à I . Ce fait s'explique par une raison historique. A l'origine on avait déterminé les poids de combinaison en faisant l'hydrogène égal à 1 . Mais, comme les éléments qui peuvent entrer en combinaison avec l'hydrogène sont en très petit nombre, on dut employer, pour déterminer les poids de combinaison, le procédé indirect que nous avons décrit. On détermina donc le poids de combinaison de l'oxygène par rapport à l'hydrogène pris égal à i, et c'est au nombre ainsi déterminé pour l'oxygène, nombre qui se trouve égal à 16, qu'on rapporta les autres éléments en utilisant leurs com-
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posés oxygénés. Quant aux éléments dont on ne pouvait étudier les composés oxygénés, on fit les mesures par l'intermédiaire d'autres éléments dont les poids de combinaison avaient été déterminés par rapport à l'oxygène et non à l'hydrogène. L'oxygène était donc la base véritable de toutes les mesures, et l'hydrogène n'était qu'une unité formelle et non réelle, adoptée parce que le poids de combinaison de l'hydrogène est le plus petit de tous.
Or, on a découvert dans la suile que le rapport de i à i6,oo, adoplé pour l'hydrogène et l'oxygène, avait été déterminé d'une manière assez inexacte, et que le rapport vrai est
1 ,000 : i5,88 ou
Il fallait choisir entre ces deux formes du rapport exact, et l'on a décidé de conserver la seconde. La raison essentielle de ce choix est que le nombre 16, adopté pour l'oxygène, avait en fait servi de base à toutes les déterminations et à tous les calculs relatifs aux poids de combinaison. Si l'on abandonnait 16 pour i5,88, il fallait changer tous les nombres établis par rapport à 16. Si, au contraire, on conservait pour l'oxygène le nombre 46, et si Ton prenait pour l'hydrogène le nombre i ,008 à la place de i , il n'y avait pas lieu de modifier tous les autres nombres, la valeur du poids de combinaison de l'hydrogène était seule affectée par le changement. On a donc adopté pour l'avenir le nombre 16 comme poids de combinaison de l'oxygène et comme base pour la fixation des poids de combinaison des autres éléments.
Précision de la loi des poids de combinaison. — Comme la loi des gaz n'est qu'une loi limite (p. s*4) et que nous avons fondé sur elle la loi des poids de combinaison, nous avons à nous demander quel est le degré de précision de cette dernière loi, et s'il faut la considérer elle aussi comme une loi limite.
L'expérience a montré que la loi des poids de combinaison est aussi exacte que la loi de la conservation du poids ; c'est-à-dire que, jusqu'à présent, on n'a pas trouvé de limite à sa précision.
Cela s'accorde avec le fait que la loi des poids de combinaison s'applicpie universellement, qu'il s'agisse de gaz ou de substances à un autre état physique. Nous l'avons déduite de la loi des volumes des gaz dans l'intérêt de la clarté intuitive, mais elle a été établie en fait par la voie de l'analyse chimique quantitative, des déterminations de poids.
Symboles et formules chimiques. — Comme loules les matières composées sont des combinaisons des éléments, on peut définir brièvement leur composition en indiquant les éléments dont elles procèdent. La désignation des éléments prend une forme très simple si F'on emploie pour chaque élément, non pas son nom, mais un signe abrégé facile à comprendre.
L'usage des procédés de ce genre est presque aussi ancien que les premiers écrits chimiques, car déjà, dans les plus anciennes productions des alchimistes, les plus importantes des substances en question sont représentées par des signes caractéristiques. L'emploi d'une langue symbolique persiste pendant tout le développement de la chimie. Mais les essais en ce sens, d'abord 1res variés, n'ont pris une forme durable qu'après que la loi des poids de combinaison eut cté découverte, et que Berzélius eut institué, pour la fixation des symboles, un système extrêmement simple et commode.
Auparavant tous les symboles avaient été choisis d'une façon plus ou moins arbitraire et n'offraient aucune prise à la mémoire. Berzélius déduisit les symboles des noms des éléments, en prenant pour symbole de chaque élément sa lettre initiale. Pour éviter la diversité des signes d'une nation à l'autre, il prit, pour les abréger, les noms latins ou grecs des éléments. Dans le cas fréquent où les noms de plusieurs c'déments commencent par la même lettre, on ajoute à la lettre initiale une seconde lettre caractéristique.
C'est de cette façon qu'ont été établis les symboles indiqués dans le Tableau des pages 1 ^o et i ^ i .
Les premiers symboles chimiques avaient seulement un sens qualitatif; la loi des poids de combinaison permet de leur donner en outre un sens quantitatif. Ce sens consiste en ce que le symbole de chaque élément représente un poids de combinaison de cet élément. La lettre O, symbole de Toxygène, représente non pas simplement Toxygène, mais 16 parties d'oxygène.
Comme les combinaisons des éléments entre eux ont lieu suivant les poids de combinaison ou des multiples entiers de ces poids, il suffit, pour indiquer la composition qualitative et quantitative d'une combinaison, d'écrire les symboles des éléments qui y entrent et les facteurs par lesquels il faut multiplier leurs poids de combinaison respectifs. Pour plus de commodité, on a adopté l'usage d'écrire les facteurs près de chaque élément comme des exposants ou comme des indices. Le fait que l'eau est composée de deux poids de combinaison d'hydrogène et d'un poids de combinaison d'oxygène se représente par la formule H-0 ou H2O; on sous-entend, suivant
l'usage, le facteur i . Celle formule exprime que l'eau comprend, en poids, 2 X 1 ,008 parties d'hydrogène el i X 16,000 parties d'oxygène, qu'elle contient ces éléments et n'en contient pas d'autre.
Pour les matières dont on peut déterminer la densilé à l'élat gazeux et le poids molaire, il est d'usage d'écrire la formule de telle manière qu'elle représente un poids molaire de la substance considérée. Comme, suivant nos principes, les poids de combinaison des éléments sont choisis de telle manière qu'un poids molaire contienne toujours un nombre entier de poids de combinaison, il est toujours possible d'établir des formules correspondant au poids molaire, sans recourir à des fractions des poids de combinaison. Ces formules donnent aussi la densité de vapeur des matières considérées, puisque le poids molaire est proportionnel à cette densilé.
Équations chimiques. — Étant données la loi de la conservation du poids et la loi de conservation des éléments (p, 72), on peut représenter les phénomènes chimiques par des équations dans lesquelles les matières sont désignées par leurs symboles. Ces deux lois indiquent : premièrement que, dans les deux membres de l'équation, les poids doivent être égaux, et, deuxièmement^ que de chaque colé doivent se trouver les mêmes éléments, avec le même nombre de poids de combinaison. Au contraire, la façon dont les éléments sont unis entre eux peut varier d'un membre à l'autre.
Ainsi, la formation de l'eau par combinaison du gaz oxygène et du gaz hydrogène est représentée par l'équation suivante :
Il est d'usage d'écrire les équations en plaçant à gauche du signe = les matières qui servent de point de départ et à droite les produits de la réaction. Le fait qu'à une température très élevée l'eau se décompose en ses éléments serait représenté par l'équation
Comme on le voit, quand plusieurs poids de combinaison des substances considérées prennent part à la réaction, on écrit les facteurs correspondants avant la formule, tandis que les facteurs des éléments dont il existe plusieurs poids de combinaison dans un même composé (c'est le cas de l'hydrogène dans l'eau) s'écrivent en indices
Si, comme il arrive fréquemment, on veut que les formules indiquent en même temps les poids molaires des matières considérées,
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îl faul le plus souvent écrire Téquation d'une manière un peu plus différente. Les poids molaires de l'hydrogène et de l'oxjgène contiennent deux poids de combinaison de ces éléments ; il faut donc écrire
Une équation de ce genre, étant donnée la signification du poids molaire, permet en même temps de connaître les rapports de volume des gaz qui réagissent. Celle que nous venons d'écrire indique immédiatement qu'un volume d'oxygène et deux volumes d'hydrogène donnent deux volumes de vapeur d'eau.
Actuellement, on ne distingue par aucune marque spéciale les formules qui représentent des poids molaires de celles qui n'indiquent que des poids de combinaison. C'est là une véritable imperfection. Dans le présent ouvrage, d'une façon générale, on donnera dans les équations les poids molaires, s'ils sont connus.
L'hypothèse atomique. — Pour représenter les lois simples et générales que suivent au point de vue du poids et du volume les combinaisons chimiques, il existe une conception hypothétique, mise en usage dès l'époque de leur première découverte, et qui, en donnant une image très commode des relations constatées, rend de grands services à l'enseignement et aux recherches scientifiques. En raison de son importance, cette hypothèse est devenue la base de la langue et des idées chimiques; les résultats des recherches chimiques ont été exposés presque exclusivement dans le langage ainsi constitué, et, pour cette raison seule, il serait déjà nécessaire de la connaître.
D'une manière générale, une hypothèse est un moyen de représenter les choses. Parmi les phénomènes extérieurs, il en est qu'une expérience continuelle nous rend si familiers que nous en connaissons tous les aspects avec une grande sûreté.
Quand nous trouvons une classe nouvelle de phénomènes qui ne nous sont pas familiers, nous cherchons involontairement des faits comparables parmi ceux que nous connaissons bien. Si nous réussissons à établir une analogie, cela présente pour nous deux avantages. D'abord, cette analogie aide singulièrement la mémoire à conserver ces faits nouveaux. En second lieu, elle fournit un moyen de former des notions vraisemblables sur ce que deviennent ces phénomènes dans des conditions où on ne les a pas encore étudiés.
Un groupe de faits bien connus, analogues aux faits mal connus, constitue le fondement de l'hypothèse. Comme de tous les phénomènes, les phénomènes mécaniques nous sont les plus familiers, la
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plupart des hypothèses sont des représentations mécaniques de phénomènes non mécaniques.
L'hjpothèse dont il s'agit ici présente ce caractère. On w explique » les rapports de poids dans les phénomènes chimiques par une certaine supposition sur la constitution mécanique des matières.
Cette supposition consiste à considérer toutes les substancescomme composées de très petites particules ou atomes. Les atomes de tout élément sont semblables entre eux, simples, et didérents des atomes des autres éléments. Les atomes d'un composé chimique sont semblables entre eux, et composés des atomes des éléments dont le concours donne naissance à ce composé.
De ces suppositions résultent immédiatement les lois des combinaisons chimiques. La similitude parfaite des atomes ou des groupes «l'atomes qui constituent une substance déterminée fournit une image pour la loi de la fixité des propriétés de chaque substance. La diversité essentielle des atomes des divers éléments figure l'impossibilité de transformer les éléments les uns dans les autres; et Thypothèse que dans les combinaisons les atomes des éléments subsistent et changent seulement de mode de groupement, figure le rapport constant entre les di\ers dérivés d'un même élément.
Les lois quantitatives des combinaisons trouvent leur image dans les mêmes hypothèses. Comme tous les atomes d'un élément déterminé sont semblables, il y a lieu d'admettre qu'ils sont égaux en poids. Quand donc deux ou plusieurs atomes distincts s'unissent d'une manière déterminée pour former une combinaison, le nombre et la nature des atomes élémentaires déterminent les rapports de poids suivant lesquels la combinaison a lieu. Enfin, comme toutes les combinaisons sont considérées comme des assemblages d'atomes élémentaires, leurs poids de combinaison doivent être représentés par la somme des produits de chaque espèce d'atome par le nombre des atomes de cette espèce dans la combinaison. I^e poids de combinaison d'un élément devient, dans ce mode de représentation, le poids d'un atome, et l'expression ^o«V/5 atomique est uni\ersellement employée dans le sens de poids de combinaison.
A tous ces points de vue, l'hypothèse atomique a été un instrument très utile pour la théorie et la recherche, en ce qu'elle a beaucoup facilité l'intelligence et l'emploi des lois générales. Mais il ne faut pas se laisser entraîner par l'accord existant entre l'image et la réalité à confondre l'une avec l'autre. Dans le domaine jusqu'à présent étudié, les phénomènes chimiques se passent comme si les matières étaient composées d'atomes de la façon que nous avons
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exposée. Mais il résulte de là tout au plus, quant à l'existence de ces atomes, une possibilité et nullement une cer/Z^^/rf^. Car il est impossible de démontrer qu'une hypothèse tout autre ne permettrait pas de déduire aussi parfaitement les lois des combinaisons chimiques.
Ce ne sera donc pas renoncer à l'usage de l'hypothèse atomique que de se rappeler toujours que cette hypothèse représente les relations expérimentales par une image commode et facile à manier, mais qu'il n'est pas légitime de la substituer aux faits eux-mêmes. 11 faut X toujours s'attendre à ce que la réalité se comporte tôt ou tard autrement que son image ne le fait prévoir.
En particulier, quand des considérations quelconques, bien fondées, conduisent à des résultats contradictoires avec l'hypothèse atomique, on n'a pas le droit de les regarder pour cela comme fausses. La faute peut très bien être du côté de j'hypothèse atomique ellemême.
C'est Dalton qui, en i8o5, a institué l'hypothèse atomique telle que nous venons de l'exposer; la vérification de sa conséquence la plus importante, la loi des poids de combinaison, a été exécutée par Berzélius (p. 167). Le parfait accord de cette loi avec l'expérience a donné à l'hypothèse beaucoup d'autorité, et lui a assuré un emploi universel, au point que même aujourd'hui elle règne en Chimie d'une façon presque exclusive.
Dans le présent ouvrage, on ne s'écartera sur aucun point essentiel de cet usage général. Cependant il serait assurément conforme à l'intérêt de la science d'observer à cet égard plus de réserve, et c'est pourquoi on a tenu ici à être aussi sobre que le permet la langue chimique actuelle dans l'emploi des expressions qui dérivent de l'hypothèse atomique.
L'hypothèse moléculaire. — De même que les lois pondérales, les lois relatives aux volumes dans les réactions entre gaz ont donné lieu à des hypothèses mécaniques, qui ont joué dans le développement de la chimie un rôle analogue à celui de l'hypothèse ^tomique, quoique moins important.
Comme les gaz se combinent à volumes égaux, ou multiples les lins des autres, l'hypothèse la plus naturelle consiste à admettre que des volumes égaux des divers gaz contiennent le même nombre d'atomes. Effectivement on a commencé par faire cette hypothèse.
Mais elle ne s'accorde pas avec ce fait que deux volumes d'hydrogène et un volume d'oxygène donnent deux volumes de vapeur d'eau. En effet, soit N le nombre des atomes dans l'unité de volume; si l'on O. 12
admet, ce qui est logique, que la loi générale s'applique à la vapeur d'eau, N atomes d'oxygène et 2N atomes d'hydrogène devraient donner 2 N atomes d'eau, et ainsi chaque atome d'eau contiendrait la moitié d'un atome d'oxygène.
Cette difficulté n'est pas la seule de ce genre; il s'en présente d'analogues dans presque tous les cas de combinaison entre des gaz.
Pour éviter la contradiction, on a été obligé de distinguer entre les atomes et les plus petites particules des gaz. En supposant que ces parties ultimes, que l'on appelle molécules, sont composées de plusieurs atomes, on peut représenter d'une façon satisfaisante les rapports de volume des gaz.
De l'examen de tous les cas connus il résulte qu'on peut s'arrêter à une hypothèse très simple. En admettant que dans les gaz élémentaires, par exemple l'oxygène et l'hydrogène, les molécules sont *■*** composées de deux atomes, on peut déjà éviter la contradiction signalée. Pour d'autres éléments, d'autres hypothèses sont à certains égards nécessaires; elles seront exposées en temps utile.
D'après cette hypothèse, des volumes égaux de différents gaz ne contiennent pas le même nombre d'atomes, mais le même nombre de molécules. Supposons les molécules d'oxygène et d'hydrogène composées, comme nous l'avons dit, de deux atomes chacune, et soit N le nombre des molécules (et non des atomes) dans l'unité de volume, on a le compte suivant :
Un volume d'oxygène contient N molécules, par conséquent, 2N atomes. Il forme avec deux volumes d'hydrogène (soit 4N atomes) deux volumes de vapeur d'eau, qui doivent contenir 2 N molécules d'eau. Si l'on admet que chaque molécule d'eau contient un atome d'oxygène et deux atomes d'hydrogène, les atomes énumérés forment exactement 2N molécules de vapeur d'eau, et les faits sont bien représentés par l'hypothèse.
L'hypothèse des molécules est par rapport à la notion du poids molaire, que nous avons introduite antérieurement en la fondant sur la loi de Gay-Lussac (p. io5 et 169), ce qu'est l'hypothèse atomique par rapport à la notion du poids de combinaison. Au point de vue de l'hypothèse moléculaire, le poids molaire devient le poids relatif d'une molécule on poids moléculaire. Car si l'on admet que des volumes égaux des différents gaz contiennent tous le même nombre de molécules, les poids des diverses molécules doivent être entre eux comme les poids de volumes égaux des différents gaz, c'est-à-dire comme les densités ou les poids molaires.
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La règle suivant laquelle les poids normaux ne doivent contenir que des nombres entiers de poids de combinaison prend cette forme intuitive, qu'il n'y a pas de fractions d'atomes dans les molécules.
On se sert universellement de l'expression poids moléculaire pour désigner le poids molaire que nous avons précédemment défini. On peut se servir de ce terme indépendamment de l'hypothèse dont il dérive, pour> u qu'on se rappelle qu'il exprime une relation de fait, la densité du gaz considéré.
L'hypothèse que nous venons d'expliquer a été formulée par Avogadro et Ampère presque simultanément, en 181 1 et 181 2. On appelle quelquefois loi d'A\>ogadro l'hypothèse suivant laquelle des volumes égaux de gaz contiennent le même nombre de molécules. Cela pourrait induire en erreur, car une hypothèse n'est jamais une loi. On peut appeler cette hypothèse \ej>ostulat d'Avogrado. La loi qui est à la base de ces considérations est celle que Gay-Lussac a découverte, la loi des rapports entiers des volumes dans les réactions chimiques entre gaz.
Action du sodium sur l'eau. — La réaction entre le sodium et l'eau produit différents effets, parmi lesquels nous n'avons étudié jusqu'à présent que le dégagement de l'hydrogène provenant de l'eau (p. 99). Il nous faut passer à l'étude des autres produits de cette réaction.
Tout d'abord l'eau qui a servi à la réaction conserve son aspect extérieur; la substance qu'a formée le sodium doit donc être soluble dans l'eau et donner une solution incolore. La présence d'une substance nouvelle se traduit par la saveur de l'eau, qui a un goût de savon désagréable, et par des réactions que l'eau pure ne présente pas. Une des plus frappantes de ces réactions est le changement de couleur de certaines matières. Un papier coloré en violet par le tournesol (matière colorante qu'on tire des lichens) devient instantanément bleu si on l'asperge du liquide obtenu. Un papier incolore, mais contenant de la matière colorante artificielle appelée phénolphtaléine (cette sorte de papier est employée par les électriciens, sous le nom de papier indicateur de pôles, pour déterminer la direction du courant électrique dans un conducteur), se colore en rouge pourpre, et un papier coloré en jaune par le curcuma, couleur végétale, devient rouge brun.
Ce qui se passe lors de ces changements de couleur ne pourra être expliqué que dans la suite de cet ouvrage; pour le moment, ils nous servent à caractériser la matière obtenue.
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Pour obtenir cette matière à l'état de pureté, il faut la débarrasser de Feau dans laquelle elle est dissoute. On y parvient en chauffant la solution jusqu'à Tébullition; alors l'eau passe à l'état de vapeur et s'échappe, tandis que la matière dissoute, qui n'est pas volatile, reste dans le récipient.
Ce procédé, employé d'une manière générale pour préparer les matières en solution quand elles ne sont pas volatiles ou le sont peu, s'appelle procédé par évaporation. Les appareils dont on se sert varient suivant l'importance de l'opération, mais ils ont tous ce caractère d'avoir une forme qui rend aussi grande que possible la surface libre du liquide à vaporiser. En elfet, la vitesse de vaporisation, c'est-à-dire la quantité vaporisée dans l'unité de temps, croît, toutes choses égales d'ailleurs, proportionnellement à la surface de vaporisation.
Fig. 57.
Soude. — En évaporant la solution produite par l'action du sodium sur l'eau, on obtient une matière blanche, solide à la température ordinaire, mais qui fond facilement et qui se redissout au contact d'une petite quantité d'eau. C'est la même matière qui nous a ser\i, dans l'expérience décrite page 44 î » retenir les vapeurs et les gaz résultant de la combustion. Si, en effet, on dissout dans l'eau un peu de cette matière, le liquide donne avec les colorants les mêmes réactions que la solution obtenue par l'action du sodium sur Feau.
Cette matière, outre le sodium, doit contenir de l'oxygène, puisqu'elle a été produite par la combinaison du sodium et de l'eau
avec dégagement d'hydrogène; elle doit contenir l'oxygène auparavant combiné avec l'hydrogène qui s'est dégagé. Mais il n'est pas nécessaire qu'elle soit composée uniquement de sodium et d'oxygène; elle peut aussi contenir de l'hydrogène provenant de l'eau.
Effectivement elle contient encore de l'hydrogène, comme le démontre l'expérience suivante : on mélange un peu de cette matière avec du fer finement pulvérisé et l'on chauffe ce mélange dans un petit tube en verre résistant (yî^. 5^), fermé par un bouchon que traverse un autre petit tube effilé. Bientôt il se dégage à l'extrémité de ce tube un gaz inflammable qui est de l'hydrogène, car un verre froid, placé au-dessus de la flamme, se
recouM-e de goullelettes d'eau (*). Comme le fer, étant un étémeni, ne contient pas d'hydrogène, Fliydrogène qui se dégage provient de la substance que nous étudions.
L'analyse exacte de cette substance montre qu'elle est composée de sodium, d'hydrogène et d'oxygène dans les rapports de poids suivant : 23, o5 de sodium pour 1,01 d'hydrogène et 16,00 d'oxygène, tille contient donc le même nombre de poids de combinaison d'hydrogène que d'oxygène. Le poids de combinaison du sodium a été d'autre part trouvé égal à 23, o5; le symbole du sodium étant Na, la formule qui répond à cette combinaison est NaOH. Dans la langue chimique on l'appelle hyr/raie de sodium ou, plus brièvement, soude.
Le terme d'hydrate (en allemand hydroxyd) a pour but d'indiquer que, outre l'hydrogène, la combinaison renferme encore de l'oxygène.
Il existe beaucoup de composés constitués de la même manière que l'hydrate de soude, c'est-à-dire renfermant, à côté d'un métal, de l'oxygène et de l'hydrogène en nombres égaux de poids de combinaison. Presque tous les métaux peuvent former des composés de ce genre. Ils ont des propriétés communes qui tiennent à ce qu'ils renferment tous ces deux éléments; pour la commodité, on a donné un nom spécial à cette catégorie de substances, et aussi une désignation propre au groupe OH. On appelle ces composés des hases et le groupe OH hydroxyle. Les bases sont donc des combinaisons de métaux et d'hydroxyle.
Dans ces combinaisons, ce n'est pas toujours un groupe hydroxyle qui correspond à un poids de combinaison du métal. On a souvent été amené à fixer les poids de combinaison de telle manière que, à un poids de combinaison du métal, s'unissent deux, trois ou même quatre groupes hydroxyles. Les hydrates ou bases ont alors pour formules
M(OH)î, M (OH)', M(OH)S
dans lesquelles M représente un métal. On appelle ces métaux et les hydrates qui en proviennent bivalents, trivalents^ quadrivalents. Toutes les bases, dans la mesure où elles sont solubles dans l'eau, se comportent comme la soude à l'égard des réactifs colorés. Ces réactions ne sont donc pas dues aux différents métaux dont les bases proviennent, mais à Fhydroxyle qui leur est commun.
(') La flamme de l'hydrogène est généralement teintée de juanc, pour les raisons indiquées page 100.
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Matières déliquescentes. — Quand on fait évaporer des solutions de soude, on constate que les derniers restes de l'eau disparaissent difficilement; cela tient à ce que la tension de vapeur des solutions pauvres en eau est beaucoup plus faible que celle de Teau pure.
Inversement, la soude débarrassée de son eau a la propriété de devenir humide au contact de Tair. La vapeur d'eau contenue dans l'air se condense sur la soude (p. i47)î q^î fii^i^^ P^r avoir absorbé assez d'eau pour se transformer en une solution. On dit pour cette raison que la soude est une matière déliquescente.
La déliquescence n'est pas caractéristique de la soude; beaucoup de substances très solubles présentent la même propriété. La condition de la déliquescence est que la matière considérée forme une solution dont la tension de vapeur soit plus petite que la tension moyenne de la vapeur d'eau dans l'air. Alors la matière enlève de l'eau à l'air humide jusqu'à ce que la tension dans l'air et celle de la solution produite soient égales. Si l'air se renouvelle, par exemple, si les substances se trouvent dans des récipients ouverts, le phénomène ne s'arrête que quand il s'est formé une solution dont la tension de vapeur est égale à celle de l'air.
Comme la tension moyenne de la vapeur d'eau dans l'air est comprise entre i^et-^de la tension maxima, sont déliquescentes toutes les substances qui peuvent former des solutions dont la tension de vapeur soit inférieure à 0,6 de celle de l'air à la même température.
PEROXYDE D»HYDROGÈNE
Peroxyde dliydrogèiie. — Des réactions dont nous ne pourrons expliquer le détail que plus tard permettent d'obtenir une seconde combinaison de Fhydrogène et de l'oxygène, qui diffère de l'eau par sa composition et ses propriétés essentielles.
On l'appelle eau oxygénée, ou encore peroxyde d^ hydrogène; ce nom exprime qu'elle contient plus d'oxygène que l'eau, laquelle pourrait être appelée oxyde d'hydrogène.
La composition de l'eau oxygénée est représentée par la formule H2O2. Cette formule signifie que pour une même quantité d'hydrogène il y a deux fois plus d'oxygène dans cette combinaison que dans Teau. Numériquement, elle signifie que l'eau oxygénée contient, en poids, 2 X 1,008 d'hydrogène pour 2 x 16,00 d'oxygène; son poids molaire est donc 34,oi6. En divisant par ce nombre les poids d'oxygène et d'hydrogène qui entrent dans le poids molaire, et en multipliant les résultats par 100, on obtient la composition centésimale de l'eau oxygénée, qui est 94,1 pour 100 d'oxygène et 5,9 pour 100 d'hydrogène.
L'eau oxygénée est un liquide épais, de densité égale à i ,5, et qui parait incolore. Il est très difficile de l'obtenir absolument pure, et celle qu'on obtient se décompose facilement d'elle-même, de sorte qu'elle n'existe jamais que d'une façon très passagère. Cette décomposition a lieu suivant la formule
2H,0, = iHiO-hOî,
c'est-à-dire que l'eau oxygénée se décompose en eau et en gaz oxygène.
En raison de ce phénomène, on prépare et l'on emploie généralement l'eau oxygénée en solution diluée, forme sous laquelle elle
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est beaucoup plus stable. Comme elle se dissout dans Teau en aussi grande quantité que l'on veut, on peut préparer des solutions de n'importe quelle richesse. On indique la teneur par le nombre de volumes d'oxygène que peut dégager un volume de la solution quand l'eau oxygénée se décompose. Comme 2 x 34^ d'eau oxygénée dégagent Sa* d'oxygène, quantité qui, dans les conditions normales, occupe un volume de 24\ '^ d'eau oxygénée dégage SoS*""*' d'oxygène. Une solution au centième, c'est-à-dire qui contient 18 d'eau oxygénée par loo*""', dégage donc un volume d'oxygène 3,53 fois égal au sien, et la solution à lo''"* d'oxygène, qu'on emploie généralement, contient, par conséquent, à peu près 3» pour 100 d'eau oxygénée.
Cette solution a le même aspect que l'eau, mais elle possède une saveur astringente particulière. Elle n'a pas d'odeur délerminée. Elle dégage lentement de l'oxygène, et c'est pourquoi il ne faut pas la j conserver dans des récipients entièrement fermés qui pourraient aisément faire explosion. Elle se décompose beaucoup moins au froid qu'à la chaleur, et de plus, la présence d'autres matières exerce une grande influence sur la décomposition. C'est en solutions acidulées par n'importe quel acide, ou renfermant un peu d'alcool, que l'eau oxygénée se conserve le mieux.
Le peroxyde d'hydrogène en tant qu'oxydant. — La facilité avec laquelle le peroxyde d'hydrogène se scinde en eau et oxygène se manifeste également en présence des matières aptes à se combiner chimiquement avec l'oxygène. L'eau oxygénée est donc un oxydant. Comme l'eau oxygénée dégage spontanément du gaz oxygène, et que le phénomène inverse ne se produit pas en quantité mesurable, l'eau oxygénée doit être un oxydant plus énergique que le gaz oxygène^ en d'autres termes, l'eau oxygénée peut céder de l'oxygène à des substances qui ne sont pas aptes à entrer en combinaison avec le gaz oxygène lui-même. Cette conclusion repose sur les raisons suivantes :
D'une manière générale, il est possible de remplacer théoriquement l'action de n'importe quel oxydant par celle du gaz oxygène amené à une pression convenable. Aux oxydants les plus énergiques correspondent les plus fortes pressions de l'oxygène, et inversement. Si l'on suppose déterminée la pression correspondant à chaque oxydant (ce qui est généralement réalisable par des moyens directs), on peut ranger les oxydants en série suivant les valeurs décroissantes de la pression; et au moyen de tout oxydant de pouvoir élevé il
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est possible d'obtenir n'importe quel oxydant inférieur, composé des mêmes éléments; mais Finverse est impossible, de même que la pression de roxyg;ène peut diminuer spontanément, mais non augmenter spontanément. Comme on peut préparer de Foxygène au moyen de l'eau oxygénée, mais non faire l'inverse, l'eau oxygénée doit être l'oxydant le plus énergique des deux(*).
Poids molaire du peroxyde d'hydrogène. — Nous avons donné pour formule au peroxyde d'hydrogène H2O2, quoiqu'on pût l'écrire plus simplement HO. Par suite de la grande facilité avec laquelle l'eau oxygénée pure se décompose, on n'a pu jusqu'à présent en mesurer la densité de vapeur. Sur quelles raisons est donc fondé le choix de la formule H2O2?
C'est qu'on peut déterminer le poids normal d'une matière, non seulement à l'aide de sa densité à l'état gazeux, mais aussi en se fondant sur les propriétés de celte matière à l'état de solution. Nous avons dit, page i4i, que toutes les matières dissoutes abaissent le point de congélation de Teau (et de leur dissolvant quel qu'il soit) proportionnellement à leur concentration; nous avons vu aussi qu'il existe une loi analogue d'après laquelle la même cause produit une diminution de la tension de vapeur, et, par conséquent, une élévation de la température d'ébullition.
On est conduit à se demander quelles quantités il faut prendre des différentes matières pour obtenir le même abaissement du point de congélation du dissolvant. La réponse qu'a donnée l'expérience est très remarquable : les quantités de matière qui abaissent également ie point de congélation sont dans le même rapport que les poids molaires des matières considérées.
On peut donc dire également, en appliquant les considérations exposées page 160, que des quantités de diverses matières qui ! diminuent également la tension de vapeur du dissolvant sont, / elles aussi, dans le même rapport que les poids molaires de ces \ matières.
L'élévation du point d'ébullition est proportionnelle à l'abaissement de la tension de vapeur. On peut donc encore énoncer cette loi,
les variations de tempéralure lui font subir un certain déplacement, variable suivant la substance considérée.
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que les quantités de diverses matières qui élèvent également le point d'ébullition du dissolvant sont dans le même rapport que les poids molaires de ces matières.
Ces lois ont une importance toute spéciale parce qu'elles permettent de déterminer les poids molaires (poids moléculaires) des matières qu'il est impossible d'étudier à l'état gazeux, soit que leur tension de vapeur n'ait pas encore une valeur appréciable aux températures qu'on peut réaliser, soit qu'elles se décomposent si l'on essaye de les vaporiser. Par des expériences sur des matières dont on avait établi le poids molaire à l'aide des densités de vapeur, on s'est assuré que les lois ci-dessus énoncées sont générales, et qu'ainsi on peut avec sécurité les appliquer à des cas où ce contrôle n'est pas possible.
Au point de vue théorique également, ces lois ont été vérifiées, et l'on a déterminé les conditions générales sous lesquelles elles sont applicables. Nous n'entrerons pas ici dans l'étude de ces questions; la connaissance des lois expérimentales suffit pour le moment.
Pour appliquer à la détermination du poids molaire d'une matière nouvelle un de ces procédés, par exemple l'abaissement du point de congélation, on procède de la manière suivante : on commence par mesurer l'abaissement qu'on obtient en dissolvant une matière dont on connaît le poids molaire. On détermine ensuite quelle quantité de la matière nouvelle produit le même abaissement; les deux poids mesurés sont dans le rapport des poids molaires des deux substances, et le poids molaire inconnu s'obtient par une simple règle de trois.
Il a été établi que quand on dissout dans i\ autrement dit looo^ d'eau, !"•*** d'une matière quelconque (en appelant molécule-gramme ou en abrégé mol, comme nous le ferons toujours dans la suite, le poids molaire exprimé en grammes)^ la solution ainsi formée se congèle à — i°,85o.Dissolvons^grammesdelamatièrenouvelledansGgrammes d'eau, et observons l'abaissement e que subit le point de congélation de la solution. Nous pouvons faire le calcul suivant. La quantité de la matière étudiée qui, dissoute dans looo^ d'eau, produirait l'abaissement <?, est égale à looo |r* D'après la loi de la proportionnalité
entre la concentration et l'abaissement du point de congélation, l'abaissement sera égal à i*',85o quand on aura modifié le poids dissous dans le rapport — ^r-» La quantité ainsi obtenue est égal à i"***
de la matière étudiée, puisque l'abaissement i ,85o est produit par i "^^ dissoute dans i* d'eau. En désignant par M le poids de 1"°* (c'est-
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à-dire le poids molaire exprimé en grammes), on a donc l'équation suivante
OU
En introduisant, dans cette équation, les valeurs numériques de^, poids de la matière employée ; de G, poids de l'eau, et de e, abaissement observé du point de congélation, on peut calculer le poids molaire M de la matière dissoute.
Pour se servir de l'élévation du point d'ébullition par les matières dissoutes, on applique une équation tout à fait analogue. Le raisonnement est presque textuellement le même, et il est, par conséquent, inutile de le répéter; la constante de l'équation a pour valeur 5io, En d'autres termes, quand une substance dissoute élève le point d'ébuUition d'une quantité s au-dessus du point d'ébuUition de l'eau pure, on obtient le poids normal de cette substance par la formule
Les lois que nous venons d'expliquer ne s'appliquent sous cette forme simple qu'aux solutions diluées. Mais pour qu'elles soient valables il n'est pas nécessaire qu'on emploie l'eau comme dissolvant; elles s'appliquent à n'importe quel dissolvant, pourvu que ce soit une matière pure. A chaque dissolvant correspondent des valeurs spéciales des constantes.
Préparation de Teau oxygénée pure. — L'eau oxygénée est beaucoup moins volatile que l'eau. Par suite, quand on évapore une solution de cette substance, l'eau se volatilise et il reste une solution plus riche en eau oxygénée. Quoique la facilité avec laquelle l'eau oxygénée se décompose croisse rapidement quand la concentration augmente, on peut obtenir des solutions assez riches en partant de produits très purs et en les évaporant à une température modérée.
Une fois la solution concentrée, on peut finalement, en diminuant la pression, obtenir séparées l'eau et l'eau oxygénée presque pure. Dans ce but, on établit un appareil à distillation (p. 1:29), en en réunissant les diverses parties sous la pression atmosphérique, et après y avoir introduit le liquide à distiller, on aspire l'air qui y est contenu.
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Celle dislillalion, sous une pression inférieure à la normale, a pour avantage de s'eflecluerà basse température. Comme la lension de vapeur de loule malière croîl avec la tempéralure, el que Tébullilion a lieu quand la tension de vapeur devient égale à la pression extérieure, elle se produira à une température d'autant plus basse qu'on aura rendu plus petite la pression extérieure.
D'autre part, plus la température est basse, plus petite est, en général, la quantité de matière décomposée, car la vitesse de cette décomposition, comme celle de tous les phénomènes chimiques, augmente avec la température. On emploie donc la distillation sous pression diminuée toutes les fois qu'il s'agit de distiller une substance qui est instable à sa température ordinaire d'ébullition.
En traitant de cette manière une solution riche en eau oxygénée, et en maintenant toujours la température au-dessous de 80", on obtient d'abord de l'eau qui distille avec un peu d'eau oxygénée, puis de Teau oxygénée presque pure. On recueille ce second produit dans un récipient particulier, et l'on a ainsi de l'eau oxygénée très pure. Ce procédé, fondé sur l'inégalité des tensions de vapeur, est ce qu'on appelle la distillation fractionnée. Il est extrêmement employé en chimie.
État naturel. — Le peroxyde d'hydrogène existe en très petites quantités dans la nature. La pluie et la neige en contiennent des traces. Il se produit aussi de petites quantités d'eau oxygénée dans beaucoup de combustions et d'autres oxydations. Il existe, pour déceler cette eau oxygénée, un certain nombre de réactions très délicates dont nous ne pouvons parler pour le moment, parce qu'elles supposent connues diverses autres substances. Elles seront exposées en temps utile.
Action catalytique. — Comme l'eau oxygénée peut se décomposer spontanément en eau et oxygène, nous nous retrouvons en présence de la question que nous nous étions posée, page 78, à propos de la combustion des matières dans l'oxygène de l'air; pourquoi l'eau oxygénée ne se décompose-t-elle pas? La réponse est la même que pour la combustion ; la décomposition a lieu, en effet, mais avec une vitesse qui varie beaucoup suivant les cas. Pour éclaircir la chose par une comparaison, qu'on se figure, à la place de l'eau oxygénée, de l'oxygène comprimé dans un récipient qui n'est pas complètement fermé. Cet oxygène, lui non plus, ne se trouve pas dans un état d'équilibre durable, il s'échappe du récipient; mais, quoiqu'il soit en rapport avec des régions où la pression est plus
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faible, cependant sa propre pression tombe à cette valeur plus faible non pas tout d'un coup, mais lentement; d'une manière plus précise, avec une vitesse qui dépend des dimensions de l'ouverture et du frottement qui a lieu suivant cette ouverture. Si l'ouverture est très petite, il peut se passer beaucoup de temps avant que Tézhappement d'oxygène devienne seulement appréciable. Toute circonstance qui rendra plus facile le passage par l'ouverture accélérera la diminution de pression; toute circonstance qui le rendra plus difficile prolongera l'état actuel.
Dans le cas de l'eau oxygénée, on connaît effectivement des circonstances très variées qui agissent dans le sens, soit d'un élargissement, soit d'un rétrécissement de l'ouverture, en d'autres termes, qui font varier la vitesse avec laquelle la décomposition spontanée a lieu. Ainsi les substances poreuses et pulvérulentes accélèrent fortement le dégagement d'oxygène. Mais leur action n'est pas purement mécanique, car différentes poudres, de finesse comparable, "^ agissent de façon très différente suivant leur nature chimique. Une substance particulièrement active est le bioxyde de manganèse, qui accélère de la même façon la décomposition du chlorate de potassium à la chaleur (p. -jS), phénomène tout à fait analogue. En | agitant une solution d'eau oxygénée avec du bioxyde de manganèse, ' dans un appareil permettant de recueillir et de mesurer l'oxygène dégagé, on mesure vite et facilement la concentration de la solution.
Si l'on examine le bioxyde de manganèse après l'expérience, on trouve qu'il n'a pas changé. Du platine finement divisé exerce une action analogue, et reste également intact. D'autres métaux, comme le cuivre et le cadmium, réduits en fins fragments, n'activent pas sensiblement la décomposition.
Nous avons cité déjà antérieurement (p. i25) les substances qui agissent comme font ici le bioxyde de manganèse et le platine, c'està-dire qui modifient la vitesse d'un phénomène chimique sans être elles-mêmes altérées par ce phénomène; on les appelle catalyseurs, et leur action, action catalytique.
On peut dire d'une manière générale au sujet des actions catalyliques qu'e//e5 sont incapables de produire des phénomènes qui ne puissent avoir lieu aussi d^ eux-mêmes et spontanément, bien qu^avec unevitesse plus petite. Si le contraire avait lieu, c'est-à-dire si un catalyseur pouvait déterminer un phénomène inverse de celui qui \ a lieu quand les matières réagissent seules par elles-mêmes, on pour- ' rait faire réagir ces matières alternativement avec et sans catalyseur, .
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el réaliser ainsi une alternance indéfiniment renouvelée des phénomènes inverses. On pourrait faire servir ces phénomènes à produire du travail, et constituer ainsi un perpétuant mobile de ' seconde espèce (p. iSg), ce qui est contraire à l'expérience. 11 ne faut donc pas croire qu'on puisse jamais trouver un catalyseur dont l'action amènerait l'oxygène et l'eau à se combiner de manière à donner de l'eau oxygénée (*). Découvrir une substance de ce genre équivaudrait à réfuter expérimentalement la loi de l'impossibilité d'un perpeluum mobile de seconde espèce.
Propriétés explosives du peroxyde d'hydrogène. — Le peroxyde d'hydrogène à l'étal presque pur est une substance dangereuse, car elle fait facilement explosion en se décomposant. Cela tient à ce que, quand elle se scinde en eau et oxygène, de la chaleur est mise en liberté. Quand la réaction a commencé à un endroit quelconque, l'espace environnant s'échauffe, la décomposition s'accélère, de nouvelles quantités de chaleur 'se dégagent, et les deux phénomènes se renforcent l'un l'autre jusqu'à ce qu'intervienne la réaction brusque qu'on appelle explosion, \È Ce cas est exceptionnel, car le plupart des phénomènes chimiques A ont lieu de telle manière qu'ils se limitent eux-mêmes (p. i56). Par exemple, quand de l'eau se vaporise, le liquide qui reste se refroidit et la tension de la vapeur diminue. Si l'eau oxygénée se comporte I d'une manière opposée, c'est parce que cette substance ne réalise • pas, pour les éléments qu'elle contient, un état d'équilibre, mais ( seulement un état transitoire, observable pendant un certain temps, parce que les éléments se rapprochent de leur état d'équilibre avec une certaine lenteur.
Quand de l'eau oxygénée en solution diluée se décompose sous l'action du platine ou du bioxyde de manganèse, il est facile d'observer, au moyen d'un thermomètre, le dégagement de chaleur, car la / température s'élève d'une façon très considérable. La solution ordi- ' naire, qui dégage un volume d'oxygène décuple du sien, en se décomposant brusquement, élèverait sa température de 20® en chiffres ronds, à condition qu'on évitât les pertes de chaleur.
Phénomènes calorifiques. — La connaissance de ces phénomènes calorifiques qui accompagnent les phénomènes chimiques est une
( ' ) Ceci ne s'applique qu'à Teau oxygénée pure ou aux solutions assez ccmcentrées. Dans les solutions très diluées, les conditions deviennent différentes, et il peut se former spontanément de faibles traces d'eau oxygénée.
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partie importante de la science, car elle intervient dans la solution de beaucoup de questions générales. L'importance de ces phénomènes consiste en ce que les quantités de chaleur perdues ou gagnées mesurent les variations (T énergie liées aux phénomènes chimiques. L'intérêt de ces mesures est facile à comprendre, étant donné que les phénomènes chimiques sont la source de l'énergie dont tous les êtres vivants, plantes et animaux, ont besoin pour entretenir leur vie, et que, d'un autre côté, les quantités d'énergie dépensées dans l'industrie sont, pour la plus grande part, de provenance chimique. Nous allons exposer brièvement les principes de l'étude de ces phénomènes.
Nous avons vu que la chaleur est une forme de l'énergie. Elle présente ce caractère spécial d'être engendrée avec une facilité particulière par les autres formes de l'énergie. Quand des phénomènes chimiques quelconques ont lieu, en général l'énergie des matières obtenues est différente de l'énergie des matières d'où l'on est parti, et la différence entre ces deux valeurs de l'énergie se manifeste sous forme de chaleur, pourvu qu'on évite la production d'autres formes de l'énergie, ce qui ne présente aucune difficulté. D'une manière plus précise, il y a dégagement de chaleur quand l'énergie des produits de la réaction est moindre que celle des matières dont on est parti; dans ce cas, la température du système s'élève. Si, au contraire, les matières primitives se transforment en d'autres matières qui contiennent plus d'énergie, l'énergie nécessaire à cette transformation est empruntée, sous forme de chaleur, au système des matières qui réagissent, et la température de ces matières s'abaisse. Les deux cas peuvent se présenter, mais le premier est de beaucoup le plus fréquent.
Si l'on entoure d'une grande quantité d'eau le système qui est le siège des phénomènes chimiques, la plus grande partie de M chaleur dégagée passe dans cette eau, ou, s'il y a absorption, c'est à l'eau qu'est empruntée la chaleur. Si l'on connaît le poids de cette masse d'eau, et qu'on mesure la variation de sa température, le produit de ces deux nombres donne la quantité de chaleur en calories. En effet, l'unité de chaleur appelée calorie est, par définition, la quantité de chaleur nécessaire pour élever d'un degré la température d'un gramme d'eau. Si la température de n grammes d'eau a varié de / degrés, la quantité de chaleur correspondante est nt calories, ce qui équivaut à 4? «8 /2^ joules.
Or, la quantité de chaleur dégagée varie avec la quantité de matière et lui est proportionnelle. Pour que les nombres aient un sens
déterminé, il faut donc qu'ils se rapportent à des quantités de matière déterminées. C'est ce qu'on obtient en général par le procédé suivant :
On exprime le phénomène par une équation chimique, et l'on suppose que chacune des matières intervient par un nombre de grammes égal au nombre qu'indiquent la valeur et le coefficient de son poids de combinaison. Une quantité telle que son poids en grammes soit, égal à la somme des poids de combinaison représentés dans la formule de la substance considérée, est ce que nous avons appelé molécule-gramme (p. i86). Nous pouvons donc dire plus brièvement qu'on rapporte les quantités de chaleur en jeu dans les relations chimiques aux molécules-grammes des matières qui réagissent.
Chaleur de formation de l'eau. — Pour prendre un exemple, considérons le dégagement de chaleur qui a lieu lors de la combinaison de l'oxygène et de l'hydrogène. Il faut évidemment qu'il soit considérable pour provoquer des élévations de température comme celles que l'on observe dans les expériences mentionnées page 121.
D'après les recherches faites à ce sujet, il se dégage 68 400*^"* pour une molécule-gramme (soit 18^,02) d'eau formés à partir des éléments. On pent se faire une idée de la valeur de ces chiffres en réfléchissant qu'ainsi la combustion de 3^ d'hydrogène dégage assez de chaleur pour porter à l'ébullition plus d'un litre d'eau à o".
Nous pouvons utiliser immédiatement ce nombre pour un calcul intéressant. Si l'on suppose que la chaleur dégagée par la combustion du gaz tonnant sert exclusivement à élever la température de la vapeur d'eau produite, on obtient la température de la flamme du gaz tonnant en divisant la quantité de chaleur 68400*^"' par la quantité de chaleur nécessaire pour élever d'un degré la température de 188,02 de vapeur d'eau (cette quantité est ce qu'on appelle la capacité calorifique de cette masse de vapeur d'eau). Comme pour élever d'un degré la température de 18» de vapeur d'eau, il faut en chiffres ronds 9*^"', le calcul indique que la température de la flamme donnée par le gaz détonant devrait s'élever à "^ *"", soit 7600*'. Or on trouve que ce nombre est bien trop élevé, car les mesures ont donné des nombres qui ne dépassent pas beaucoup 25oo".
Cet écart s'explique par des raisons de deux ordres différents.
D'abord la capacité calorifique de la vapeur d'eau n'a la valeur que
ji nous avons indiquée que pour les basses températures; aux tempé-
I* ratures plus élevées elle devient plus grande, et c'est là une raison
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pour que la température s'élève moins que ne l'indique noire calcul. De plus, et c'est là le point le plus important, aux températures éle- \ées l'oxygène et l'hydrogène ne se combinent pas intégralement, et, plus la température est haute, plus sont grandes les quantités qui n'entrent pas en combinaison. La combustion élève la température / de la flamme seulement jusqu'au pointa partir duquel toute éleva- \ lion de température déterminerait la décomposition de l'eau formée ) en ses éléments. A partir de cette température, la combustion n'a ! plus lieu que dans la mesure où il se perd de la chaleur par conduction et par rayonnement : une combustion nouvelle sert à remplacer la quantité de chaleur ainsi perdue. Cette température est la vraie température de la flamme ; pour le gaz tonnant elle est, comme nous l'avons dit, voisine de 2500".
En vertu de la loi de la conservation de l'énergie, nous pouvons dire dès à présent que, comme la formation de 1"*"* d'eau s'accompagne d'un dégagement de ()8 4oo"', il faut dépenser la même quantité de chaleur pour décomposer en ses éléments la même quantité d'eau . En eflet, s'il n'en était pas ainsi, on pourrait, par formation et décomposition alternatives d'une quantité d'eau donnée, faire apparaître ou disparaître des quantités d'énergie aussi grandes que l'on voudrait.
On peut affirmer encore qu'il doit toujours se dégager pour i*""' d'eau la même quantité de chaleur, de quelque manière que l'eau se soil formée à partir de ses éléments, que ce soit par combustion avec flamme ou par tout autre procédé. Cette proposition se déduit elle aussi de la loi de la conservation de l'énergie; la démonstration suppose qu'il n'apparaît et ne disparaît, au cours des phénomènes, aucune autre forme d'énergie.
Au contraire, la quantité de chaleur dégagée ne doit pas être la même quand l'eau se forme non à partir de ses éléments gazeux, mais aux dépens de substances quelconques aptes à fournir de l'hydrogène et de l'oxygène. La difierence doit être exactement égale aux quantités de chaleur libérées ou absorbées lors de l'entrée des éléments de l'eau dans les composés en question. Celte proposition [repose, elle aussi, sur la loi de la conservation de l'énergie.
D'une manière générale, dans cet ordre de recherches, le principe <le la conservation de l'énergie prend la forme suivante :
Toute matière prise dans un état déterminé peut être considérée comme contenant une certaine quantité d'énergie proportionnelle à sa masse, et ayant pour 1"*"^ une valeur déterminée. La valeur absolue de cette énergie nous est inconnue, parce qu'il nous est impossible d'enlever à une substance toute Ténergie qu'elle contient. Mais nous O. i3
pouvons mesurer les différences entre l'énergie des matières a\anl les réactions chimiques et leur énergie après ces réactions, car ces différences sont égales aux quantités de chaleur dégagées ou absorbées dans les réactions. On peut exprimer ces rapports d'énergie par des équations où l'énergie de chaque matière est représentée en ce sens qu'aux variations qu'elle subit correspondent des valeurs numériques déterminées.
Équations thermochimiques. — Il y a donc un procédé pour énoncer les résultats des mesures calorimétriques d'une façon qui se prête au calcul. On donne à la formule chimique de chaque substance un sens plus étendu; on lui fait exprimer non seulement la composition de la substance, mais aussi la quantité d'énergie qu'elle contient. Les formules ayant ce sens, l'équation d'un phénomène chimique, pour être complète, ne doit pas seulement contenir les mêmes éléments en même quantité dans ses deux membres (p. 174)» il faut encore que les quantités d'énergie soient égales de j)art et d'autre. Les quantités exprimées représentent la différence entre l'énergie des matières avant la réaction et leur énergie après la réaction, en d'autres termes, la quantité de chaleur dégagée par la réaction.
Par exemple, pour exprimer par une équation de ce genre la variation d'énergie qui a lieu lors de la formation de l'eau à partir de ses éléments, nous écrirons
2H,-h0i = -;tH,0-+- 9x68 400^"',
ce qui veut dire que Ténergie de 2 molécules-grammes d'hydrogène et de I molécule-gramme d'oxygène est supérieure de 2 x 68400*^*^ à l'énergie de 2™**^ d'eau; en d'autres termes, que, quand de l'hydrogène et de l'oxygène se combinent en donnant de l'eau, il en résulte de l'eau, et, en outre, le dégagement d'une quantité d'énergie égale à 68400"* par molécule-gramme d'eau.
L'équation ainsi écrite exprime d'une façon immédiate et non ambiguë les résultats des mesures. Elle a, de plus, ce grand avantage qu'elle permet de calculer les quantités de chaleurs qui entrent en jeu dans des réactions où l'on ne peut les mesurer directement. Nous expliquerons bientôt, à l'occasion d'un cas particulier, la méthode qu'on emploie dans ce but.
Relativement à la forme des calculs, remarquons que dorénavant, à l'unité arbitraire de quantité de chaleur, la petite calorie, nous substituerons l'unité absolue d'énergie, à savoir l'erg (p. 28). Cependant,
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comme celle unilé esl Irop pelile relalivement a la précision acUielle (les mesures ihermochimiques, nous nous servirons de son multiple le kilojoule kj, qui vaut lo'" ergs. Pour transformer les calories en kilojoules on applique l'équation
r*' = o,oo4i83kJ ou kj = 239, 1"'.
I /équation de la formation de l'eau à partir de ses éléments prend
ainsi la forme
lUt-h 0, = 2H,0-f-2 x-iSei^J.
Phénomènes caloriûques dans la décomposition du peroxyde d'hydrogène. — On peut représenter d'une manière analogue le dégagement de chaleur qui a lieu quand le peroxyde d'hjdrogène se transforme en eau et gaz oxygène (p. 190). D'après les mesures exécutées, il se dégage dans cette décomposition une quantité de chaleur de g'^^i [)ar mol de H2O2. Il faut donc écrire
•iH,0, = 2H,0 -T- O, -H 2 X 97''J,
d'où Ton tire, en transposant les termes,
Cette équation présente par rapport à celle de la formation de l'eau une différence frappante. A la formation de l'eau correspond un dégagement de chaleur, et ainsi celte combinaison possède moins d'énergie que ses parties constitutives; ici les choses se passent d'une façon inverse. Il n'est donc pas légitime d'admettre que tout phénomène de combinaison a lieu avec dégagement de chaleur. L'inverse est également possible, bien qu'il se produise plus rarement. Écrivons Tune après l'autre les deux équations
(1) -iHj-hO, = 2H,0 -hjja'^,
(2) •îHiO-f-Oi = 2H,0, - i94''J,
et additionnons-les; nous obtenons
•lUf -h 2O, = 2H1O, -+- 2 X iSgkJ.
Cette équation signifie que la combinaison de l'hydrogène et de l'oxygène en eau oxygénée donne lieu à un dégagement de iSg^Jpar molécule-gramme.
Nous obtenons ainsi la chaleur de réaction pour un phénomène qui ne peut être réalisé expérimentalement, et que, par suite, on ne peut étudier directement. La légitimité de ce calcul se fonde sur ce
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/que, dans une équation thermochiniique, chaque formule représente I une quantité d'énergie déterminée, et qu'il est permis, sans restriction, d'additionner des quantités d'énergie. Ce calcul suppose donc i uniquement la loi de la conservation de l'énergie.
Si l'on soustrait l'équation (i) de l'équation (2), on obtient
2H,o, ■+- 2H, = 4 n,o -h 2 X ssa^J,
ce qui signifie que dans l'oxydation de l'hydrogène au moyen de l'eau oxygénée, avec formation d'eau comme résultat, il se dégage 383''J par molécule-gramme d'eau oxygénée. Ici encore on calcule l'effel calorifique d'un phénomène qui ne peut être l'objet de mesures directes.
Comme on le voit par ces exemples, on peut, en se fondant sur quelques mesures, calculer les quantités de chaleur dégagées dans tout un groupe de réactions qui ont lieu ou pourraient avoir lieu entre les mêmes matières. Le nombre des calculs possibles croit très vite avec le nombre des mesures directes. Ces questions constituent l'objet d'une partie importante de la chimie scientifique, celle qu'on appelle tliermochiniie.
On rend le résultat des calculs aussi clair que possible en indiquant pour chaque composé le dégagement de chaleur (positif ou négatif) que produit ou que produirait la formation de ce composé à partir des éléments. Celte quantité est ce qu'on appelle la chaleur de formation, La chaleur de formation de l'eau est égale à 286**^, celle de l'eau oxygénée à iSg^i.
On indiquera dorénavant pour chacune des substances importantes sa chaleur de formation si elle est connue. Au moyen de ces chaleurs de formation on pourra calculer les phénomènes calorifiques dans les autres réactions auxquelles ces substances prennent part.
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Préparation par l'acide chlorhydrique et l'oxygène. — Occupons-nous de nouveau de l'acide chlorhydrique, dont nous nous sommes servis page 102 pour la préparation de l'hydrogène. D'après nos expériences, il entre de l'hydrogène dans cette substance. Elle contient en outre un autre élément, le chlore, dont nous n'avons pu, î'i ce moment, constater l'existence parce qu'il entrait en combinaison avec le zinc; c'est précisément cette circonstance qui permettait à l'hydrogène de se dégager.
Pour obtenir ce second élément, il nous faut opérer de la manière inverse : faire entrer l'hydrogène en une combinaison isolable, et mettre ainsi le chlore en liberté. Il est possible que nous obtenions ce résultat en faisant agir sur l'acide chlorhydrique Voxygène, Si cette expérience produisait l'effet souhaité, nous aurions, au lieu de
Fis. 58.
Facide chlorhydrique et de l'oxygène, de l'eau et du chlore, et notre but serait atteint.
En fait, cette réaction est réalisable. Faisons passer (Jig- 58) un
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courant d'air à travers un flacon rempli d'acide chlorhydrique ^oncentr^ et légèrement chauffé; il se produit par vaporisation un mélange d'air et d'acide chlorhydrique. Ce mélange passe dans le tube B, qu'on a rempli de pierre ponce. Pour une raison que nous indiquerons dans un instant, cette pierre ponce a été imbibée d'une solution de sulfate de cuivre, puis calcinée. L'appareil étant mis en marche, il sort du tube un mélange d'air, de vapeur d'eau et d'une nouvelle matière, qui révèle sa présence par son odeur extrêmement désagréable. Elle possède en outre la propriété de colorer instantanément en brun foncé une solution d'iodure de potassium (p. 56). Elle décolore des papiers imprégnés de couleurs végétales, comme le tournesol; et, sous son action, les surfaces métalliques polies, même le mercure et l'argent, sont altérées. Cette substance nouvelle est l'élément que nous cherchons, le chlore.
Les quantités de chlore que l'on peut obtenir de cette façon sont faibles. De plus le chlore obtenu est impur, puisqu'il est mélangé avec l'air en excès. Aussi ce procédé n'est-il pas propre à la préparation du chlore destiné aux recherches de laboratoire, et nous ne l'avons exposé qu'à cause de la simplicité de la réaction.
L'application du sulfate de cuivre sur la pierre ponce a pour bul d'accélérer la réaction entre l'acide chlorhydrique et l'air, car le sulfate de cuivre joue dans ce phénomène un rôle catalytique analogue à celui du platine placé dans le mélange tonnant (p. 124).
Ce procédé de préparation du chlore par l'acide chlorhydrique et l'air est employé en grand dans l'industrie; on l'appelle procédr Deacoriy du nom du chimiste qui l'a mis en œuvre.
Autre procédé de préparation du chlore. — On obtient un meilleur rendement et un produit plus pur en employant, pour transformer l'acide chlorhydrique, non plus l'oxygène gazeux de l'air, mais des composés de l'oxygène mieux appropriés à cet usage. On peut prendre à cet effet la plupart des matières que nous avons en l'occasion de signaler comme sources d'oxygène. La plus commode est le J)i_oxvde de manganèse, composé riche en oxygène du manganèse, métal analogue au fer (p. 65). Ce bioxyde existe en abondance dans la nature et sert à des usages industriels variés.
Le ballon A {fig- Sg) contient du bioxyde de manganèse en gros morceaux; on le chauffe doucement au bain-marie. L'acide chlorhydrique est contenu dans l'entonnoir B; un robinet permet de le faire couler à volonté sur le bioxyde. Le gaz qui se dégage sort par le tube C, traverse le flacon laveur D qui retient l'acide chlor-
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hydrique mélangé au chlore, et se dessèche en E sous Taclion de Tacide sulfurique.
Un procédé encore phis commode pour oblenir le chlore consiste à employer la chaux chlorée. Cette subslance, quand on l'arrose à froid d'acide chlorhydrique, fournit un abondant déj^agement de chlore.
On se sert d'un simple llacon rempli en parlie de chlorure de calcium et pourvu d'un entonnoir à robinet où l'on met l'acide rhlorhydrique conrentré. A mesure que Ton fait couler l'acide sur le chlorure, le gaz se dégage.
Nous ne pourrons donner que plus tard la théorie de cette réaction; indiquons seulement pour le moment qu'il s'agit ici encore d'une oxydation de l'acide chlorhydrique, dont l'hydrogène donne de Teau par combinaison avec l'oxygène.
Propriétés du cMore. — On obtient ainsi une matière à l'état gazeux, de couleur jaune verdàtre, et qui se distingue par des caractères très frappants de tous les gaz que nous avons étudiés jusqu'ici. Il possède à un haut degré l'odeur désagréable que nous avons déjà remarquée; il exerce sur la muqueuse de la bouche et celle du nez une action caustique; aussi est-ce un gaz toxique et dangereux. On ne peut le recueillir sur l'eau comme l'oxygène et l'hydrogène, car il est assez soluble dans l'eau. Pour d'autres gaz solubles dans l'eau, on se sert du mercure, mais on ne peut employer le mercure dans le cas du chlore, car il se combine instantanément avec ce gaz. Pour le recueillir, on tire parti de sa grande densité : si on l'envoie au fond d'un flacon bien desséché, il reste dans le bas du flacon et peu à peu il en expulse l'air qu'il contenait. On peut suivre la marche de l'opération au moyen d'un papier blanc qu'on met derrière le flacon, car le chlore, avec sa couleur verte, se distingue nettement de l'air incolore. Quand un flacon est plein, on le ferme au moyen d'un bouchon de verre rodé et enduit de vaseline, et l'on passe à un autre flacon.
Comme il s'échappe toujours un peu de chlore dans l'air au cours de l'opération, il faut l'exécuter, soit dans un endroit où la circulalion des gaz soit bien assurée, soit à l'air libre. On peut aussi fermer le flacon que l'on remplit par un bouchon percé de deux ouvertures, l'une pour le tube d'arrivée du chlore, l'autre pour un tube de sortie; il est facile alors d'éviter l'action nocive du chlore qui s'échappe eu le conduisant dans un flacon laveur rempli de lessive de soude.
Comme le suppose l'emploi de ce procédé, la densité du chlorr gazeux est sensiblement plus grande que celle de l'air. Le poids molaire du chlore, d'après les mesures efi'ectuées, est 71 . Ce gaz est donr à peu près 2,3 fois plus lourd que l'oxygène (dont le poids molaire est 82) et 2,5 fois plus lourd que l'air.
Le chlore difl'ère encore des gaz précédemment étudiés en ce qu'il suit beaucoup moins exactement les lois des gaz. Comme tous les gaz de grande densité, il présente par rapport à ces lois des écarts notables, même dans les conditions ordinaires; l'accroissement de la pression ou l'abaissement de la température augmentent la densité du chlore plus que ne l'indiqueraient les lois générales.
A cela se rattache ce fait que le chlore passe à l'étal liquide assez facilement. A o**, il suffit d'une pression de 3"*"*, 7; à la température ordinaire d'un laboratoire (18"), la pression nécessaire est 16**"*, 5; cl c'est seulement à i4(>*' qu'on arrive à la température critique, audessus de laquelle le chlore ne se liquéfie sous aucune pression. Lit pression la plus élevée sous laquelle le chlore peut exister comme gaz auprès de chlore liquide, en d'autres termes sa pression critique, est 94"^"*.
Ces propriétés du chlore permettent de le liquéfier, de le conserver
et de l'expédier dans des récipients de fer à l'épreuve de pressions
beaucoup plus fortes. Quoique, dans les conditions ordinaires, grâce
I à l'humidité, le chlore se combine vivement avec tous les métaux,
V / cependant le ohlore desséché avec soin est si inactif qu'il n'y a au-
Y cune difficulté à le conserver dans des récipients métalliques. On
peut placer sur ces récipients un robinet permettant d'en faire sortir
un courant gazeux réglable à volonté {fig* 3^, p. 122); on s'épargne
ainsi la peine de préparer du chlore, ce qui est onéreux quand on en
veut de grandes quantités.
Le cas du chlore n'est pas le seul où l'eau joue un rôle de ce
4;enre; dans beaucoup de réactions, c'est seulement en présence d'un
peu d'eau que la vitesse devient assez grande pour qu'on obtienne
des résultats observables au bout d'un temps assez court. Tous ces
■' faits se rangent parmi les phénomènes calalyliques (p. 12^).
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Le chlore liquide présente la couleur vert jaune du chlore gazeux a\ec une intensité encore bien plus marquée. C'est un liquide huileux dont la densilé est i,56.
A basse température, le chlore liquide se transforme en une substance solide, cristalline, qui a la même coloration vert jaune que le chlore liquide ou gazeux.
Solubilité dans Teau. — Le chlore est assez soluble dans Teau ; dans les conditions ordinaires, i^ d'eau dissout environ 3' de chlore. Cette solution présente Todeur et le goût du chlore gazeux, ainsi que ses propriétés caustiques et décolorantes; on l'appelle eau de chlore et elle sert à divers usages en chimie et en médecine. Comme il est de règle pour les gaz, le chlore se dissout en plus grandes quantités aux basses températures qu'aux températures élevées.
Des recherches précises sur le cldore en solution aqueuse ont montré qu'il n'y a pas simplement solution, mais qu'il se produit des réactions chimiques entre le chlore et l'eau. Nous ne pourrons entrer dans plus de détails à ce sujet qu'après avoir décrit les composés du chlore.
Décomposition de Teau de chlore à la lumière. — L'eau de chlore «lemande à être conservée à l'obscurité, car, sous l'influence de la lumière, elle subit ime décomposition remarquable. Le chlore se combine alors avec l'hydrogène de l'eau en donnant de l'acide chl orhydrique, et de l'oxygène est mis en liberté. Sous la lumière intense <lu soleil et en solution saturée, le phénomène est si rapide que l'oxygène se dégage en pétillant comme l'acide carbonique de l'eau de seltz. Si Ton recueille le gaz, il est facile de s'assurer de sa nature chimique en l'employant à rallumer un bout de bois en ignition.
Les cas de ce genre, où l'action de la lumière détermine ou accélère des réactions chimiques, constituent ce qu'on appelle des phénomènes photochimiques, et la science dont ils font l'objet est la photochimie. Ils jouent un grand rôle dans la nature et dans l'industrie. D'une part, la vie des plantes vertes repose sur des phénomènes photochimiques, comme le prouve le fait que ces plantes ne peuvent pousser cpiand elles sont privées de lumière; d'autre part, les phénomènes photochimiques sont la base de la photographie, dont dépendent plusieurs arts et qui a aujourd'hui des applications importantes dans les ordres d'étude les plus variés.
L'action de la lumière sur l'eau de chlore consiste vraisemblablement à accélérer une décomposition qui spontanément se produit avec lenteur. En efl'el, même dans l'obscurité, cette décomposition
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est appréciable, et les conditions d'équilibre chimique sont telles i[ue de l'acide chlorhydrique dilué et de l'oxygène constituent un '. système plus stable que de l'eau contenant du chlore en solution.
Les différentes sortes de lumière n'exercent pas une action égale sur l'eau de chlore. Les rayons rouges sont à peu près sans action, tandis que les rayons bleus et violets, ainsi que les radiations de longueur d'onde encore plus petite, celles qu'on appelle rayons u liraviolets, produisent des effets beaucoup plus intenses. On observe dans beaucoup de phénomènes photochimiques des inégalités analogues. Ce serait cependant une erreur de considérer les rayons de courte longueur d'onde comme les radiations chimiques par excellence. liC domaine de rayons qui exerce le plus d'action chimique est absolument variable avec le phénomène chimique étudié. En particulier pour le plus important des phénomènes photochimiques, l'assimilation chez les plantes vertes, c'est sous l'influence de la lumière jaune et rouge qu'elle a lieu avec le plus d'intensité.
Si l'on rapproche de la décomposition de l'eau de chlore le phénomène décrit page 197, dans lequel du chlore et de l'eau se forment aux dépens de l'acide chlorhydrique et de l'oxygène, il semble qu'il y ait contradiction avec notre avant-dernier paragraphe; en effet, dans le phénomène de la page 197, la transformation inverse avait lieu, et le système chlore et eau était plus stable que le système acide chlorhydrique et hjrrVrjfSgène. La différence consiste en ce qu'il s'agissait alors d'acide chlorhydrique gazeux, tandis que, dans le cas présent, nous avons une solution aqueuse diluée d^Acide chlorhydrique. La stabilité d'un composé est généralement beaucoup plus grande à l'état de solution qu'à l'état pur, et par suite les réactions peuvent avoir lieu dans un sens ou dans l'autre, selon que l'un ou l'autre de ces états se trouve réalisé.
Hydrate de chlore. Loi des phases. — Quand on amène du chlore à l'état gazeux sur de l'eau à la température de la glace (il convient qu'il nage quelques morceaux de glace dans le liquide), on voit bientôt se séparer une matière verdàtre, cristalline, composée de chlore et d'eau. Elle répond à la formule Cla-f- 8H2O et on l'appelle hydrate de chlore. Sous la pression atmosphérique, elle n'est stable que jusqu'à H-9°,6; portée à une température plus élevée, elle se décompose en donnant du chlore gazeux, qui s'échappe, et de l'eau saturée de chlore, qui reste dans le récipient. En augmentant la pression, on peut conserver l'hydrate de chlore à des températures plus élevées. Si, au contraire, on diminue la pression, la température
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niaxima de stabilité s'abaisse : à chaque température correspond donc une pression déterminée du chlore gazeux pour laquelle l'hydrate de chlore est encore stable.
Ces relations présentent la plus grande analogie avec celles qu'on observe dans le cas d'un liquide elde sa vapeur (p. 142). Dans ce cas, à l'existence simultanée du liquide et de la vapeur correspond une certaine pression maxima, qui croît quand la température s'élève, mais qui est indépendante des quantités relatives ou absolues des deux phases en présence. Dans le cas actuel, la stabilité de l'hydrate de chlore, en présence du chlore gazeux et de la solution, dépend d'une certaine relation entre la pression et la température, et les rapports de quantité n'ont aucune importance.
La seule différence consiste en ce que, dans cet équilibre, ce ne sont pas deux phases qui sont en présence (p. i53), mais trois phases, savoir l'hydrate de chlore, l'eau saturée de chlore et le chlore gazeux. Cela tient à ce qu'il ne s'agit pas de l'équilibre d'une matière unique, comme dans le cas de l'eau, mais de l'équilibre de deux matières, l'eau et le chlore. Le nombre des phases qui peuvent subsister simultanément croît en même temps que le nombre des matières eu présence.
Nous avons vu que soit de l'eau liquide et de la glace, soit de l'eau liquide et de la vapeur d'eau, ce qui fait toujours deux phases de l'eau, peuvent subsister simultanément à rfiVer^e^ températures, mais que les trois phases, eau, glace et vapeur, ne peuvent exister ensemble qu'à une température unique. De même ici, trois phases peuvent exister ensemble à des températures diverses, et il doit exister un point unique pour lequel quatre phases peuvent subsister à la fois. On trouve un point de ce genre en prenant la glace comme ([uatrième phase. A la température — o**, 24, on peut avoir à la fois de la glace, de l'hydrate de chlore, de l'eau de chlore et du chlore gazeux. Mais cette réunion n'est possible qu'à cette température; si Ton élève la température, la glace disparaît, et nous n'avons plus que trois phases; si on Tabaisse, l'eau de chlore disparaît en donnant de la glace et de l'hydrate de chlore, et il ne reste de nouveau que trois phases.
De même que la température, la pression est déterminée en ce point : elle est de 24*^'", 4- Si on l'augmente, le chlore gazeux disparaît; si on la diminue, c'est une des autres phases qui disparaît.
Tout se passe donc comme dans le cas d'une seule matière, sauf que le nombre des phases est supérieur d'une unité, de même que le nombre des parties constitutives du système. C'est là un cas d'une
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l(»i tout à fait générale, qui a été établie par W. Gibbs. Celte loi des phases s'exprime par Téquation suivante :
P représente le nombre des phases, F le nombre des libertés (au sens expliqué p. i53), B est le nombre des parties constitutives du système considéré. Quand il n'y a qu'une partie constitutive, la somme des [)hases et des libertés est égale à 3, c'est-à-dire que des systèmes composés d'une phase ont deux libertés, les systèmes composés de deux phases ont une liberté, les systèmes composés de trois phases n'ont aucune liberté; ce qui se vérifie dans le cas de l'eau et de toute substance qui se présente dans plusieurs états physiques. Dans les systèmes où entrent deux parties constitutives, il faut quatre phases pour qu'il ne subsiste plus aucune liberté, et chaque système de trois phases possède une liberté; exemple : le système formé pari'eaii et le chlore. Nous appliquerons souvent dans la suite cette loi importante.
Propriétés chimiques du chlore. — Le chlore possède une grande activité chimique et la manifeste dès la température ordinaire, en quoi il diffère de l'oxygène. Cette différence ne tient pas à ce que l'action du chlore sur les autres substances rend disponibles des quantités d'énergie beaucoup plus grandes qu'il ne s'en dégage dans les réactions correspondantes de l'oxygène ; au contraire, l'énergie dégagée est, dans les deux cas, sensiblement égale. L'excès d'activité du chlore se réduit à ce que ses réactions sont beaucoup plus rapides que celles de l'oxygène à la température ordinaire.
On peut se rendre compte de cette action immédiate par des expériences de combustion qui ont la même allure que les expériences analogues faites avec l'oxygène, sauf qu'il est inutile d'enflammer préalablement les substances qui réagissent avec le chlore : elles s'enllamment d'elles-mêmes.
Par exemple, des feuilles métalliques composées principalement de cuivre (fausses feuilles d'or) entrent immédiatement en incandescence (piand on les jette dans un flacon qui contient du chlore, et il se forme une combinaison de chlore et de cuivre.
L'antimoine donne une pluie de feu quand on le jette en poudre fine dans le chlore. Le phosphore qu'on introduit dans du chlore s'enflamme spontanément et brûle avec une flamme pâle en donnant une matière solide, d'un blanc verdâtre, qui se dépose sur les parois du flacon.
CHLORE
Combustions sans oxygène. — Ces phénomènes présentent les mêmes caractères essentiels que les combustions dans le gaz oxygène. Il faut conclure de là que la combustion au sens large du mot ne suppose pas la combinaison avec l'oxjgène. D'autres réactions chimiques peuvent donner lieu aux mêmes phénomènes, pourvu qu'elles soient assez rapides et qu'elles s'accompagnent d'un dégagement de chaleur assez grand pour que les produits de ces réactions soient portés à l'incandescence, c'est-à-dire au moins à 5oo**.
Quand, dans ces conditions, il se forme des gaz, on a le phénomène de la flamme, qui résulte de l'incandescence des gaz. Dans le cas contraire, on voit seulement des masses solides ou liquides en incandescence, comme dans la combustion du fer (p. ^j).
En se rappelant ce qui a été dit, page 78, au sujet des combustions rapides, on comprend tout de suite que les caractères particuliers des réactions du chlore tiennent à ce que leur vitesse est déjà considérable à la température ordinaire.
Chlorures. — Le chlore se combine avec la plupart des éléments de la même manière qu'avec ceux que nous avons cités.
Ce sont surtout les métaux qui donnent des combinaisons avec le chlore. Si un élément s'unit avec des quantités différentes de chlore, on nomme la combinaison la plus connue chlorure. S'il y en a une qui contient moins de chlore, on la nomme sous-chlorure; s'il y en \\ une qui contient plus de chlore, on Ya\\\)e\\e perchlorure, etc.
Parmi les divers composés que peut donner le chlore, nous citerons encore un exemple. Quand on met dans un tube du métal appelé sodium, et que, dans ce tube chauflié, on fait passer un courant de chlore, les deux éléments se combinent d'une manière très vive et avec un grand dégagement de chaleur. Le produit de cette réaction est une matière blanche, cristalline, qui se dissout facilement dans l'eau. Elle a un goût salé et ne diffère à aucun égard du sel marin ordinaire. Le nom chimique du sel marin est donc chlorure de sodium^ puisque ce produit a pour éléments le chlore et le sodium.
Chlore et hydrogène. — Un des plus importants composés du chlore est celui qu'il forme avec l'hydrogène. Si l'on enflamme un courant d'hydrogène et qu'on fasse arriver. la flamme dans ime éprouvette contenant du chlore {/ig- 60) l'hydrogène continue à brûler, mais la couleur de la flamme passe du bleu au vert blanchâtre. La combustion se poursuit un certain temps, puis la flamme s'éteint, el, à ce moment, on ne voit plus dans l'éprouvelte la couleur verdâtr.r
du chlore. A sa place on trouve un gaz incolore, qui forme d'épaisses fumées blanches au contact de Tair humide, el qui est absorbé par Kig, Go. l'eau beaucoup plus facile-
ment que le chlore. En niellant un peu d'eau dans Téprouvelte, on obtient un liquide de saveur forlemenl acide. Ce liquide ne décolore pas le papier bleu de lournesol, comme fait le chlore, mais il le fait virer
Il est facile de deviner ce qu'a produit cette combuslion de Thydrogène dans le chlore. Nous avons vu précédemmenl que l'acide chlorhydrique donne du <hlore et de l'hydrogène ; il faut donc s'attendre à ce que le produit (le la réaclion du chlore et de l'hydrogène soit de l'acide chlorliy- (bique.
En fait, la solution dans l'eau du produit obtenu présenle les mêmes propriétés que l'acide chlorhydrique. Diluée, elle a une saveur fortement acide et rougit le papier bleu de tournesol. Il est vrai qu'un {;rand nombre d'aulres substances ont les mêmes propriétés ; mais on peut se convaincre par des réactions propres à l'acide chlorhydrique (|ue c'est bien celle substance seule qui résulle de la combustion de l'hydrogène dans le chlore.
Formation indirecte d'acide chlorhydrique. — Il n'est pas nécessaire que l'hydrogène se trouve à Tétat libre pour que le chlore entre en combinaison avec lui; dans un grand nombre de réactions il y a formation d'acide chlorhydrique par action du chlore sur des composés de l'hydrogène.
La décomposition de l'eau par le chlore à la lumière (p. 201) nous a déjà fourni un exemple de ce genre de réactions. Une expérience plus frappante consiste à placer un papier aspergé d'essence de térébenthine dans un flacon où il y a du chlore. Cette substance est un composé de l'hydrogène et du carbone; au bout de quelques instants le chlore se combine à l'hydrogène avec grande élévation de température et en donnant une flamme rouge sombre; en même temps le
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carbone se dépose sous forme de noir de fumée. Il s'est formé de l'acide chlorhydrique, car, si Ton arrose d'eau le contenu du flacon, Il solution présente exactement les mêmes propriétés que le produit de la combustion de l'hydrogène dans le chlore.
La combustion de la cire à bougie dans le chlore repose sur le même phénomène. Cette cire, elle aussi, est formée essentiellement d'hydrogène et de carbone (elle contient, en outre, un peu d'oxygène). Quand on introduit dans un flacon rempli de chlore une bougie allumée, elle continue à brûler, mais la flamme devient rouge sombre et projette de grandes quantités d'une fumée noire, qui est du charbon, parce que dans ces conditions le chlore ne peut se combiner avec le carbone. Dans ce cas également, il est facile de vérifier qu'il s'est bien produit de l'acide chlorhydrique.
La propriété que possède le chlore d'enlever leur hydrogène aux matières qui en contiennent, et par suite de les détruire, c'està-dire de les transformer en d'autres substances, donne lieu à diverses applications industrielles importantes.
D'une part, le chlore est employé comme décolorant. Les fibres végétales dont on fait des tissus et du papier ne sont généralement pas incolores, et l'on a besoin de les avoir incolores, soit pour les employer dans cet étal, soit pour leur donner d'autres colorations. Pour les débarrasser de leurs colorants naturels, on les traite par le chlore, qui retire à ces colorants leur hydrogène et les transforme ainsi en substances non colorées.
En même temps qu'il enlève l'hydrogène, le chlore exerce une action oxydante^ }j:râce à l'eau qui, comme nous Tavons déjà vu, est décomposée par le chlore avec dégagement d'oxygène. Si ce phénomène a lieu en présence de substances aptes à former des composés oxygénés, ces composés se forment beaucoup plus facilement; en d'autres termes les matières sont oxydées.
D'un autre côté, on emploie le chlore pour désinfecter et pour stériliser. Cette application repose, elle aussi, sur la perte d'hydrogène ou l'oxydation qu'éprouvent, sous l'action du chlore, certaines matières nuisibles par leur odeur, ou à d'autres points de vue.
En particulier le chlore est un poison violent pour les micro-organismes, dont l'action produit la putréfaction, la décomposition, etc., et qui jouent un rôle dans la propagation de certaines maladies. Ce qui, malheureusement, limite beaucoup cet emploi du chlore, c'est (|u'il est aussi très nocif pour les organismes supérieurs et que l'action énergique du chlore peut avoir des conséquences très fâcheuses.
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Composition de Tacide chlorhydrique. — A la combinaison du chlore et de l'hydrogène s'applique la loi de Gay-Lussac sur la simplicité des rapports de volume dans les réactions des gaz entre eux (p. i65). En fait, le chlore et l'hydrogène se combinent à volumes égaux, et l'acide chlorhydrique gazeux ainsi formé occupe le même volume qu'occupait auparavant le mélange des deux gaz. Tandis que pour l'eau la formation avait lieu avec diminution de volume dans le rapport de 3 à 2, nous avons ici une combinaison sans changemeut de volume. On aura donc le poids molaire du gaz chlorhydrique en divisant par 2 la somme des poids molaires du chlore et de l'hydrogène. Voici les nombres que l'on obtient :
Cl«-+-IP = 'ïHCI, 70,90-1-2,02 = 2 X 36,40.
On peut se convaincre de l'exactitude de ces résultats soit par analyse, en décomposant l'acide chlorhydrique, soit par synthèse, en formant l'acide chlorhydrique à partir de ses éléments.
Si l'on fait passer, au moyen de deux lames de platine, un courant dans un récipient rempli d'acide chlorhydrique, il apparaît à l'une des plaques du chlore, à l'autre de l'hydrogène. Le courant I fournit autant d'énergie qu'il en avait été dégagé par la formation * de l'acide chlorhydrique au moyen de l'hydrogène et du chlore, et ( par la dissolution du gaz chlorhydrique dans l'eau ; il permet ainsi aux deux éléments de se séparer et de revenir à l'état libre. Nous étudierons plus tard de plus près les détails de ce phénomène ; pour le moment, retenons seulement le fait que sous l'action du courant électrique l'acide chlorhydrique est décomposé et que ses éléments se dégagent.
On exécute l'expérience dans l'appareil représenté par la figure 3(> (p. i65). Au commencement de l'expérience, quand après avoir rempli l'appareil d'acide concentré on ferme le courant, on voit d'abord se dégager à une électrode un gaz qui est de l'hydrogène. A l'autre électrode on voit seulement apparaître une teinte jaune verdâtre, parce que le chlore se dissout dans l'acide chlorhydrique. Peu à peu la solution arrive à être saturée de chlore, et les gaz se dégagent régulièrement sur les deux lames de platine qu'on appelle électrodes. Si Ton a retiré, en ouvrant les robinets, les gaz qui se sont dégagés pendant la première période, on reconnaît aisément que, dans un temps donné, les deux branches de l'appareil se remplissent également de gaz, et qu'ainsi, dans la décomposition de l'acide chlorhydrique, il se dégage bien des volumes égaux des deux gaz.
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L'un de ces gaz est bien de l'hydrogène, comme on le voit par la ilamme bleue qu'il donne en brûlant dans l'air. Quant à l'autre gaz, sa couleur particulière indique déjà que c'est du chlore, ce que confirment son odeur et la décoloration du papier de tournesol.
Formation de l*acide chlorhydrique à partir des éléments. — Si l'on a un mélange à vojumes égaux de chlore et d'hydrogène préparés séparément, on peut enflammer ce mélange, de la même manière que le gaz tonnant, par une étincelle électrique, et il se transforme intégralement et avec explosion en acide chlorhydrique. Ce phénomène présente plusieurs points remarquables.
Le mélange à volumes égaux de chlore et d'hydrogène, qu'on peut appeler gaz tonnant au chlore en raison de l'analogie que nous avons signalée, n'a pas besoin d'une élévation de la température pour se transformer en acide chlorhydrique; la lumière jouit aussi de la propriété de produire cette combinaison. Un éclairement faible, comme la lumière difl'use d'un laboratoire, a une action assez lente i un fort éclairement, comme les rayons solaires, agit au contraire si rapidement qu'il se produit une explosion violente.
On peut réaliser l'expérience sous la forme suivante : on remplit de chlore, par le procédé habituel, un flacon de verre, et l'on remplit d'hydrogène un flacon d'égale contenance. Dans une chambre faiblement éclairée par une bougie placée à l'écart, on enlève les bouchons des deux flacons et l'on place le flacon d'hydrogène, l'ouverture en bas, sur le flacon de chlore. Pour que la fermeture soit plus hermétique, on peut mettre entre les deux fla- Fig. 61.
cons un anneau de caoutchouc; et, pour que le système soit plus maniable, on peut le serrer dans un cadre {fig* 61). Après avoir opéré le mélange des deux gaz en retournant plusieurs fois l'appareil, on sépare les deux flacons, on les bouche et on les enveloppe de papier noir ou de carton bien opaque.
Si l'on expose l'un des deux flacons directement à la lumière du soleil (après avoir pris des précautions pour que les débris de verre qui se disperseront ne causent aucun dégât), il se produit une explosion violente. Si on laisse l'autre flacon découvert dans un coin d'une pièce modérément éclairée, il ne s'y passe en apparence aucune réaction. Mais, au bout d'un certain temps, qui dépend de l'intensité de la lumière, la couleur verte du chlore a disparu et le contenu du flacon csl O. i4
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devenu incolore. Si Ton engage sous le mercure le col du flacon et qu'on enlève le bouchon, il ne sort pas de gaz et il n'entre pas de mercure dans le flacon, ce qui prouve que la combinaison des deux gaz a eu lieu sans changement de volume (*).
Si l'on place alors le flacon sur l'eau, l'eau y pénètre avec une grande vitesse en dissolvant l'acide chlorhydrique.' 11 reste d'ordinaire un petit résidu gazeux, parce que les conditions de l'expérience ne permettent d'avoir les gaz ni parfaitement purs, ni en proportions rigoureusement exactes. On reconnaît la présence de l'acide chlorhydrique dans l'eau à ce qu'elle a pris un goût acide et à ce qu'elle colore en rouge le papier bleu de tournesol.
Préparation par électrolyse du £az tonnant chloré. — 11 existe, pour constater ces relations, un procédé plus commode et indépendant de la lumière solaire. Dans le récipient de la figure 62, qui est muni de deux électrodes de platine ou de charbon (on se sert des Pj„ ^.^ charbons minces poiir
lampes à arc), on décompose par le cou- ^ rant électrique de l'acide chlorhydrique concentré. Les gaz ainsi produits se mélangent immédiatement, et, quand le dégagement dure déjà depuis I demi-heure ou I heure, ils se dégagent à volumes exactementégaux.Le tube à dégagement est muni de deux boules qu'on y a soufflées; elles contiennent quelques gouttes d'eau qui servent à débarrasser le gaz de l'acide chlorhydrique entraîné. On a relié à ce tube une série de petites sphères en verre mince, réunies par de minces tubes capillaires; ces sphères peuvent avoir de 4*^"* à 6*^™ de diamètre. Le gaz tonnant au chlore y est refoulé; comme ce mélange est
( ' ) Quelquefois il pénètre ua peu de mercure dans le flacon parce que les gaz n'étaient pas secs et qu'une partie de l'acide chlorhydrique produit s'est dissoute dans Teau. Aussi faut-il avoir soin que les gaz soient secs. Le moyen le plus simple p<iur remplir le flacon d'hydrogène est de procéder par déplacement, en mettant le flacon à Tenvcrs et en introduisant le gaz par un tube qui va jusqu'en haut.
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plus lourd que l'air, on place celte série de boules verticalement et l'on fait arriver les gaz à Texlrémité inférieure. Tous ces préparatifs doivent avoir lieu à Tabri de la lumière du jour et sous un faible éclairement; le plus commode est de se servir d'une lampe à verre jaune, comme celles qu'on emploie en photographie. Au bout d'une demi-heure au moins d'écoulement des gaz (on s'est débarrassé des gaz en excès), on bouche avec de la cire les deux extrémités de la suite de sphères, puis on fond à la lampe les tubes capillaires pour séparer les boules.
Quoique la chaleur fasse faire explosion au mélange, on peut sans danger ramollir les tubes à la chaleur d'Une petite flamme de gaz et les fermer en les étirant. Le gaz directement chaufl(é brûle en donnant de l'acide chlorhydrique ; mais, comme la chaleur dégagée est absorbée par les parois des tubes, la combustion ne se propage pas dans les boules.
Avec les sphères ainsi obtenues, on peut réaliser parfaitement les expériences que nous avons décrites; leur explosion est absolument sans danger, des débris de verre aussi légers ne pouvant produire aucun dégât. Au lieu de la lumière solaire, on peut employer, pour provoquer l'explosion, la lumière produite par la combustion du magnésium ; dans ce but, on verse de la poudre de magnésium dans un tube de verre de i*^™ de largeur et l'on souffle cette poudre sur une flamme; ou bien on emploie une lampe comme celles qui servent en photographie pour produire des éclairs.
Actions photochimiques. — Des expériences que nous avons décrites, il résulte que l'action de la lumière sur le mélange tonnant au chlore, comme son action sur l'eau de chlore (p. 201), consiste à augmenter la vitesse de combinaison des deux parties constitutives. Comme nous l'avons plus d'une fois expliqué, il y a des raisons d'admettre que, dans tout système où pourrait avoir lieu une réaction chimique, cette réaction se produit effectivement, mais souvent avec une vitesse trop petite pour, être mesurable. Il est permis de faire la même hypothèse pour le mélange en question, et l'action de la lumière consiste à élever jusqu'à une valeur mesurable celte vitesse extrêmement petite.
En fait, des recherches appropriées ont établi que la vitesse de la transformation du mélange en acide chlorhydrique est proportionnelle à l'intensité de la lumière qui agit sur ce mélange.
La nature de cette action est assez mystérieuse. On ne peut admeltre qu'il faille une dépense d'énergie lumineuse pour que le phé-
nomène devienne possible. La combinaison de ces gaz n'exige aucunement une dépense d'énergie; au contraire, elle met en liberté une quantité d'énergie assez considérable, comme le prouvent les phénomènes d'explosion et la propagation spontanée de l'inflammation à travers un tube quand on l'a provoquée à une de ses extrémités. On a observé qu'un mélange tout à fait sec est à peine sensible à l'action de la lumière; ce fait, joint à certains autres, rend vraisemblable que la combinaison est un phénomène assez compliqué auquel prennent part les éléments de l'eau.
Acide chlorhydrique. — L'acide chlorhjdrique qu'on trouve dans le commerce est un liquide semblable ù l'eau par son aspect. A l'étal pur, il est incolore ; grossièrement préparé, il est d'ordinaire teinté de jaune par le fer qui est une de ses impuretés. Cet acide n'est pas le composé du chlore et de l'hydrogène à l'état pur, mais une solution de ce composé dans l'eau. Le composé pur est un gaz, et, par suite, difficile à employer et à transporter. C'est pourquoi l'on se sert d'une solution dans l'eau qui contient, de ce composé pur, un peu plus du tiers de son poids. Les solutions aussi concentrées ou plus concentrées fument à l'air en perdant du gaz chlorhydrique; les solutions qui contiennent moins de 20 pour 100 du composé pur ne fument pasà la température ordinaire.
Pour préparer le gaz chlorhydrique pur au moyen de sa solution,, l'acide chlorhydrique du commerce, il faut débarrasser ce produit de l'eau qu'il contient. Nous savons déjà que pour cette opération on l)eut se servir d'acide sulfurique concentré. Notre appareil consiste en un flacon rempli d'acide sulfurique concentré et par le bouchon duquel passent un entonnoir à gouttes et un tube de dégagement. Le tube de l'entonnoir a été étiré et se termine en une pointe fine qui aboutit au fond du flacon. L'entonnoir est rempli d'acide chlorhydrique fumant. Quand, en ouvrant le robinet, on fait arriver lentement l'acide chlorhydrique sur l'acide sulfurique, ce dernier retient l'eau et l'acide chlorhydrique s'échappe à l'état gazeux.
La partie supérieure du flacon de dégagement ne se colore pas; le gaz chlorhydrique est donc incolore. On ne peut le recevoir sur l'eau, et par déplacement on le recueille mal, car il n'est guère plus lourd que l'air. Mais on peut le recueillir sur le mercure, car il n'attaque pas ce métal, pourvu que les deux substances soient bien pures.
L'emploi du mercure pour recueillir les gaz que l'eau dissout en trop grandes quantités a été imaginé par Priestley (1780). Ce fut à l'époque une Invention importante, car elle amena immédiatement la
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découverte de tout un groupe de gaz dont on n'avait rien pu savoir jusqu'alors parce qu'ils sont solubles dans l'eau. La cuve à mercure qui sert à cette opération est ordinairement en porcelaine. On lui donne une forme telle qu'il faille pour la remplir une petite quantité de mercure, car ce métal est assez cher.
Propriétés du gaz chlorhydrique pur. — Le gaz chlorliydriquc est incolore; sa densité, qui correspond à la formule H Cl, est 36,5. Il est donc un peu plus lourd que l'air. La pression et le froid le transforment en un liquide; à — i iS*', il se solidifie. Le liquide bout sous la pression atmosphérique à — So''; il bout à o° sous une pression de 2**", 8.
Le gaz chlorhydrique pur donne par liquéfaction un liquide incolore, assez indifférent au point de vue chimique; ce liquide ne présente guère de traces de l'activité chimique qu'on observe dans la solution aqueuse. Il n'agit pas sur les métaux, ne rougit pas le papier de tournesol, et, quand on évite soigneusement la présence de l'eau, il ne présente aucune des propriétés des acides. Ce contraste remarquable entre les propriétés du liquide pur et celles de la solution dans l'eau est d'une grande importance; nous en donnerons plus tard l'explication.
Parmi les autres propriétés du gaz chlorhydrique, la plus frappante est sa grande solubilité dans l'eau. A la température ordinaire, i^"* d'eau absorbe 45o^"* de gaz chlorhydrique (yî^. 63). Cette dissolution met en liberté une grande quantité de chaleur, ce qui indique une réaction chimique entre l'eau et le gaz chlorhydrique. Ce phénomène est d'une nature particulière et sera plus tard l'objet d'explications précises.
Pour prouver la grande solubilité du gaz chlorhydrique dans l'eau, on peut insuffler à travers le mercure, au moyen d'une pipette à pointe recourbée, un peu d'eau dans le gaz chlorhydrique d'une éprouvette placée sur la cuve à mercure. Instantanément, le mercure s'élève dans le cylindre et le remplit bientôt tout entier si le gaz est pur. D'ordinaire, il reste une bulle de gaz au-dessus du mercure, car il est très difficile de chasser les dernières traces des gaz étrangers.
L'eau qu'on a introduite en dissolvant le gaz chlorhydrique s'est transformée en acide chlorhydrique. Si l'on introduit sous le mercure
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un morceau de magnésnim métallique et qu'on le fasse arriver jusqu'à cet acide, il le décompose en s'unissant au chlore et en mettant l'hydrogène en liberté. Quand le dégagement de gaz a pris fin, on vérifie aisément que le gaz restant est de l'hydrogène, et que son volume est la moitié de celui du gaz chlorhydrique (*).
Dissolution du gaz chlorhydrique dans l'eau. — Quand on fait arriver dans l'eau de grandes quantités de gaz chlorhydrique afin de préparer de l'acide chlorhydrique en solution aqueuse, il y a certaines précautions à prendre en raison de la vivacité de la réaction. L'appareil dont on se sert est représenté par la figure 64. A est le récipient
Fig. 64.
OÙ se dégage du gaz chlorhydrique, B est un flacon laveur vide, C un flacon à moitié rempli d'eau. Les deux flacons sont disposés de telle façon que le gaz entre en B par le tube court et en sorte par le tuhe long, tandis qu'en C il arrive par le tube long.
Quand le gaz se dégage, il commence par remplir le flacon vide B, puis il passe en C, où il se dissout dans l'eau; l'air qui lui est mélangé s'échappe parle tube court qui aboutit en C. Le dégagement de gaz peut être arrêté par un accident quelconque; alors, si le flacon B n'existait pas, Teau pourrait refluer jusque dans le récipient A par suite de la dissolution d'une partie du gaz produit dans ce récipient et l'action de l'eau sur l'acide sulfurique concentré pourrait déterminer une explosion ; à tout le moins l'expérience serait manquée. C'est ce que le flacon B permet d'éviter : Teau en refluant ne peut revenir que jusqu'à ce flacon, et, si la pression diminue davantage en A, de l'air passe de C en A à travers le liquide contenu en B. Si
(•) Pour que l'expérience réussisse, il faut que Tapparcil ait été préalablement desséché avec soin; aulrement, on trouve pour le gaz chlorhydrique un volume trop petit, à cause de sa grande solubilité dans Teau. Il ne faut pas négliger non plus de ramener le gaz à la pression primitive. Le moyen le plus simple pour cela est de fermer l'éprouvette sous le mercure, puis de la transporter dans un grand récipient rempli d'eau, et de l'enfoncer jusqu^à ce que l'eau soit au même niveau à l'intérieur qu'à l'extérieur. Ceci suppose que, quand on a mesuré le volume du gaz chlorhydrique sur le mercure, ce gaz se trouvait à la pression de i'""
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la pression s'élève de nouveau en A, le liquide est refoulé de B en C, cl la dissolution reprend sa marche régulière.
Outre celte disposition, il en existe beaucoup d'autres qu'on peut employer pour prévenir le reflux du liquide dans le récipient où se dégage le gaz chlorhydrique. Une des plus simples consiste à placer un tube à entonnoir ouvert dans le bouchon de ce récipient (^fig> 64). Il est facile de se représenter ce qui se produit dans ces conditions si la pression diminue.
Quand on dissout dans Teau des quantités un peu considérables de gaz chlorhydrique, la chaleur qui se dégage élève la température de la solution d'une façon excessive. Pour la modérer, on place le flacon dans l'eau froide ou on l'entoure de glace.
Dans la préparation industrielle de l'acide chlorhydrique, on se sert de gaz chlorhydrique obtenu par des procédés difi*érents de nos procédés théoriques. On l'obtient par l'action de l'acide sulfurique sur le sel marin, phénomène dont nous exposerons plus tard la théorie
L'eau et le gaz chlorhydrique. — La plupart des gaz se dissolvent dans l'eau moins abondamment que le gaz chlorhydrique. De plus, leur dissolution a lieu suivant une loi découverte par Henry, et d'après laquelle le^ poids de gaz dissous est proportionnel à la pression_^ Dans le cas de l'acide chlorhydrique, cette loi ne se vérifie pas même d'une manière approximative; au contraire, la plus grande partie du gaz se dissout quelle que soit la pression, et l'augmentation de la pression ne détermine qu'une faible augmentation de la concentration.
La façon dont se comporte l'acide chlorhydrique indique qu'il intervient lors de sa dissolution un phénomène chimique particulier. (Je phénomène consiste en ce que les éléments de Vacide chlorhydrique passent à un nouvel état quand il y a dissolution dans l'eau. C'est un fait très remarquable que le composé du chlore et de rhydrogène, à l'état liquide et non mélangé d'eau, ne présente pas de propriétés acides (p. 21 3), quoiqu'il contienne les éléments d'un acide; ce fait tient à ce que les parties constitutives de cette substance n'exercent leurs propriétés acides caractéristiques que quand, en se dissolvant dans l'eau, elle est passée à un état particulier.
Ainsi, quand du gaz chlorhydrique se dissout dans de l'eau, il se produit deux phénomènes. Une partie de l'acide, d'autant plus considérable que la solution est plus diluée, passe dans le nouvel état en question, une autre partie se dissout sans éprouver de modification. La première de ces parties ne suit pas la loi de Henry sur la dissolu-
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lion des gaz; la seconde se dissout conformément à cette loi. C'est pourquoi la quantité de matière dissoute croît beaucoup moins vite que la pression.
A cela se rattache un autre phénomène remarquable. L'acide chlorhydrique pur bout sous la pression atmosphérique à — 102^; l'eau bout à -+-100°. On doit s'attendre à ce que les points d'ébullition des solutions d'acide chlorhydrique dans l'eau se trouvent entre ces deux températures. Or cela n'a lieu que pour les solutions très concentrées; celles qui sont assez diluées bouillent à une température plus élevée que l'eau, de telle sorte que l'addition à l'eau de cette substance très volatile n'augmente pas, mais au contraire diminue la volatilité de l'eau.
La courbe de la figure 65 représente les rapports existant entre la composition du liquide et son point d'ébullition; on a porté horizontalement les pourcentages d'acide chlorhydrique, et, verticalement, Pig 65 les températures d'ébulh-
tiop sous la pression atmosphérique. Comme on le voit sur cette courbe, à la proportion d'acide 20 pour 100 correspond un maximum égal à 1 10", et toutes les autres solutions ontdes températures d'ébullition moins élevées que la solution à 20 p. 100.
Il en résulte, quand on distille ces solutions, le phénomène suivant. Nous admettons que, quand un mélange distille, sa température d'ébullition ne peut varier qu'en s'éle- 100% sa çcint; en elTet, la partie qui passe d'abord est la plus volatile, et, par suite, celle qui bout à la température la plus basse; par conséquent, la partie restante doit nécessairement bouillir à une température plus élevée que le mélange primitif. Cela posé, si la concentration d'une solution est inférieure à 20 pour 100, il doit passer, par distillation, de l'acide plus dilué et à ébullition plus facile, et il doit demeurer un résidu d'acide plus fort, à point d'ébullition plus élevé. Le phénomène se poursuit
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jusqu'à ce que le mélange ait atteint la concentration 20 pour 100. Cette solution ne peut pas laisser de résidu à point d'ébullition plus élevé, puisque c'est elle qui bout à la température la plus haute. Elle ne doit donc pas être modifiée par la distillation; et c'est ce que confirme l'expérience.
Si, au contraire, on part d'une solution qui contient plus de 20 pour 100 d'acide, il doit distiller un acide plus concentré, car le moins concentré a un point d'ébullition plus élevé et, par suite, forme le résidu. Mais, ici non plus, la séparation ne se poursuit pas indéfiniment, car, quand on est descendu à la concentration 20 pour 100, il ne peut plus se former d'acide à point d'ébullition plus élevé, et le liquide distille sans se modifier.
Ainsi, quelle que soit la concentration de l'acide dont on part, on\ obtient toujours, comme résidu final de la distillation, l'acide à \A 20 pour 100; et la partie distillée se compose d'acide plus dilué ou ^ plus concentré, selon qu'on était parti d'un acide de concentration inférieure ou supérieure à 20 pour 100.
On a souvent commis l'erreur de considérer cet acide à température d'ébullition constante comme une combinaison chimique déter- / minée. Ce n'en est pas une, car la concentration de l'acide qui bout l à température constante dépend de la pression sous laquelle on pra- j tique la distillation. Pour 2"'"*, 3 la concentration est de 18 pour 100, \ et pour o*'",o66 elle est de 23 pour 100. S
Les considérations qui précèdent permettent, au contraire, d'affirmer d'une manière générale que toute solution dont le point d'ébullition est plus élevé que ceux des solutions de concentration voisine conservera en distillant une composition constante. Par un .^ raisonnement tout à fait analogue, on établit que les solutions dont le point d'ébullition est plus bas que ceux des solutions qui l'avoisinent de part et d'autre ne peuvent être divisées par distillation en parties de composition différente. Seulement, dans ce cas, la solution de composition constante à laquelle on aboutit n'est pas un résidu, mais un liquide distillé.
Ces propriétés de l'acide chlorhydrique fournissent enfin l'explication d'un phénomène très frappant que présente le gaz chlorhydrique, et qu'on remarque également dans l'acide chlorhydrique concentré; il s'agit du fait que ces substances fument à l'air. On sait i que l'eau chaude fume ou forme des nuages dans l'air, parce qu'en \ raison de sa température plus élevée que celle du milieu, elle émet plus de vapeur qu'il n'en peut subsister à la température de l'air ambiant. Mais l'eau qui se trouve à la température de l'air ne forme
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pas de nuages, parce qu'il lui est absolument impossible d'émettre plus de vapeur que Tair n'en peut contenir. Au contraire, l'acide (!hlorhydrique concentré fume même sans qu'on le chauffe.
La cause en est que l'acide chlorhydrique qui se vaporise forme, avec la vapeur d'eau contenue dans l'air, un liquide dont la tension de vapeur est beaucoup plus faible que celle de l'acide concentré. C'est pourquoi cette solution se précipite sous forme de brouillard. Au contraire, l'acide dilué ne fume pas; en effet, ces vapeurs ne peuvent pas former avec la vapeur d'eau de l'air des solutions moins volatiles qu'elles-mêmes, puisqu'elles sont plus riches en eau que Tacide le moins volatile, dont la concentration est 20 pour 100. D'ailleurs l'acide concentré ne fume qu'à l'air humide; si l'on introduit de l'acide chlorhydrique dans un flacon desséché à l'intérieur au moyen d'acide sulfurique, on n'observe aucune trace de fumée ou de brouillard.
Il résulte de ces considérations que toute matière qui forme avec l'eau une dissolution (ou une combinaison) dont le point d'ébullition est sensiblement plus élevé que le sien propre, doit fumer au contact de l'air humide, ce qui ne peut arriver aux substances qui ne présentent pas cette propriété. Nous aurons souvent, dans la suite, l'occasion d'appliquer et de vérifier cette proposition.
Propriétés des acides. — L'acide chlorhydrique, dissolution dans Teau du gaz chlorhydrique, est un acide fort. Sous le nom diacide on comprend toute une série de propriétés communes à des matières de compositions diverses. La plus anciennement connue de ces propriétés est le goût acide; nous savons déjà qu'elle se rencontre dans des matières très différentes les unes, des autres. Une seconde propriété que présentent les matières de goût acide est celle de colorer en rouge la teinture de tournesol (p. 179). Une troisième propriété commune à ces matières consiste à dégager de l'hydrogène nu contact de certains métaux, comme le zinc ou le magnésium.
Cette dernière propriété est, à notre point de vue, la plus importante de toutes. On peut vérifier qu'elle appartient à tous les acides, en mettant en contact avec de la poudre de magnésium des liquides acides de toute espèce, comme du vinaigre, des sucs de fruits acides, de l'acide chlorhydrique ou sulfurique dilué, de l'acide citrique dissous, etc. Dans tous les cas, on observe un dégagement de gaz plus ou moins considérable, et en examinant ce gaz on reconnaît que c'est de l'hydrogène.
En réservant le nom diacide aux substances qui possèdent ces
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propriétés, nous pouvons dire que tous les acides contiennent de rhjdrogène et en dégagent sous Taction du magnésium. On pourrait objecter que l'hydrogène provenait de l'eau dans laquelle tous les acides considérés étaient dissous, mais nous savons déjà que l'acide rhlorhydrique contient de l'hydrogène, et l'analyse chimique a montré qu'il en est de même des autres acides. D'ailleurs l'eau à la température ordinaire n'a pas d'action sensible sur le magnésium.
Tous les composés de l'hydrogène ne présentent pas les propriétés en question; elles font défaut à l'eau et de même à l'alcool, au pétrole, à la stéarine, matières qui contiennent bien de l'hydrogène, car, si on les allume et si l'on tient au-dessus de Ja flamme un verre propre et sec, il s'y précipite immédiatement une buée de gouttes d'eau. L'hydrogène des acides doit donc se trouver dans l'état particulier dont nous avons parlé page 21 5, et qui leur confère leurs propriétés caractéristiques. Nous expliquerons prochainement en quoi consiste cet état particulier.
Acides et bases. — Les propriétés qui nous ont servi à caractériser les acides disparaissent (|uand on ajoute aux liquides acides de la soude (p. 180). Le meilleur signe de ce phénomène est le changement de coloration du tournesol. Une goutte de teinture de tournesol colore en rouge l'acide chlorhydrique dilué; si l'on verse dans cet acide ainsi coloré une solution de soude, au début la couleur ne change pas; puis il apparaît, aux endroits où tombe la soude, des taches bleues qui s'eflacent quand on agite le liquide; puis, tout d'un coup, la totalité du liquide devient bleue. 11 est facile, si l'on procède avec précaution, de voir que c'est une goutte unique de la solution de soude qui détermine la coloration bleue.
En même temps ont disparu toutes les autres propriétés des acides. Le liquide n'a plus le goût acide et ne dégage plus d'hydrogène sous l'action du magnésium. On peut faire avec tous les acides les mêmes expériences.
Il doit alors s'être produit une réaction chimique entre l'acide rhlorhydrique et la soude. Pour connaître ce qu'a produit cette réaction, il suffît d'évaporer le liquide; on obtient un résidu qui présente tous les caractères du sel marin.
Or nous savons que le sel marin est composé de chlore et de sodium (p. 2o5). Quand la soude et l'acide chlorhydrique donnent du sel marin, il faut que les autres matières qu'ils contenaient se soient transformées en d'autres produits. Ces matières sont : l'hydrogène qui provient de l'acide, l'hydrogène et l'oxygène qui proviennent de
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la soude. La réunion de ces éléments donne la formule de l'eau et, en effet, l'eau est le second produit de l'action de l'acide chlorhydrique sur la soude.
On exprime plus clairement ces relations en écrivant l'équation chimique du phénomène
NaOn -i- HGl = NaCI -h 1^0.
On peut vérifier expérimentalement qu'il se forme bien de l'eau dans cette réaction. Si l'on fait passer sur un peu de soude en morceaux du gaz chlorhydrique sec, et qu'on chauffe fortement, il se produit de la vapeur d'eau que l'on peut condenser, et, si la réaction dure assez longtemps, il reste un dépôt de sel marin.
11 y a beaucoup d'autres matières qui, comme la soude, enlèvent aux acides leurs propriétés, et forment avec eux des substances nouvelles en même temps que l'eau. Elles sont faciles à reconnaître (du moins celles qui sont solubles dans l'eau) à ce qu'elles rendent sa couleur bleue à la teinture du tournesol rougie par les acides, et à ce qu'elles enlèvent aux acides la propriété de dégager de l'hydrogène en présence du magnésium ou d'autres métaux. Ce sont les mêmes matières que nous avons déjà rencontrées comme combinaisons des métaux avec le groupe hydroxyle, et auxquelles nous avons donné le nom de bases.
Ce nom provient de ce que les matières en question constituent la partie non volatile des sels, tandis que la plupart des acides peuvent être plus ou moins chassés de leurs combinaisons par l'action de la chaleur. La partie qui reste relativement stable sous cette action était considérée autrefois comme la plus importante; de là son nom de base^ c'est-à-dire partie fondamentale.
Rapports de poids dans les réactions entre acides et bases. — La réaction entre acide et base qui aboutit à la formation d'un sel et d'une certaine quantité d'eau a lieu suivant des rapports de poids bien déterminés. Si nous versons une base sur un acide, il disparaîtra autant d'hydrogène qu'il en faut pour former de l'eau avec l'hydroxyle de la base, soit i^, oi d'hydrogène pour 17^,01 d'hydroxyle. Tant qu'il restera de l'hydrogène en excès, le liquide gardera sa réaction acide qui, en effet, n'est pas supprimée par la présence d'autres matières. En ajoutant progressivement de nouvelles quantités de base, on finira par arriver à un moment où tout l'acide aura disparu et où il n'y aura pas encore de base en excès. A ce moment le liquide ne présenterani les réactions des acides, ni celles
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des bases; en parlicuHer, il ne colorera le tournesol ni en rouge, ni en bleu, mais lui laissera simplement sa couleur violette. Un tel liquide s'appelle liquide neutre. L'eau pure et les solutions de la plupart des sels sont des liquides neutres; le sel marin, par exemple, forme des solutions neutres.
On peut tirer de ces phénomènes un grand nombre d'applications. Quand on veut former des sels en combinant des acides et des bases, on se sert du tournesol (dont le mode d'emploi le plus commode est le papier de tournesol) pour vérifier si les proportions des matières employées sont exactes; tant que le papier bleu passe au rouge, il n'y a pas assez de base; si le papier rouge se colore en bleu, il n'y a pas assez d'acide.
Le papier de tournesol peut aussi servir à montrer si un sel donné est mélangé d'impuretés acides ou basiques.
Fi!?, m.
Titrage des acides et des bases. — L'application la plus importante de ces phénomènes est la mesure des concentrations des acides et des bases. Si l'on emploie toujours la même solution de soude, la quantité de cette solution nécessaire pour neutraliser diverses solutions d'un acide sera proportionnelle à la quantité d'acide contenue dans chaque solution.
Les mesures fondées sur ce l)rincipe s'exécutent de la façon suivante. On place la solution de soude dans un tube de i*^" à 1^^ de diamètre, divisé par des traits gravés en centimètres cubes et fractions de centimètre cube, et fermé en bas par un robinet.
On emploie généralementcomme fermeture un petit tube de caoutchouc comprimé par une pince de laiton; pour mieux régler l'écoulement on y ajuste un tube de verre étiré. Cet appareil porte le nom de burette {fig> 66).
i^our mesurer la quantité d'acide contenue, par exemple, dans un échantillon donné d'acide rhlorhydrique, on verse dans cet acide une goutte de teinture do tournesol; on remplit la burette de solution de soude jusqu'au zéro
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de la graduation, en prenant soin qu'il n'y ait pas de bulle d'air dans le robinet ni dans le petit tube d'écoulement. Puis on fait couler la soude sur l'acide jusqu'à ce que la couleur rouge de l'acide fasse brusquement place à la couleur bleue. On peut prévoir l'approche de ce moment, car peu de temps avant il commence à se produire, aux endroits où tombe la soude, des taches bleues qu'on fait disparaître en agitant le liquide. A partir de ce moment, on verse la soude goutte à goutte, et l'on peut mesurer à une goutte près la quantité pour laquelle apparaît la coloration bleue. La graduation delà burette permet de lire la quantité de soude employée et de calculer d'après cette quantité la quantité d'acide.
Pour faire ce calcul il faut connaître la teneur de la solution de soude. D'ordinaire on la prépare de telle façon qu'il y ait la valeur en grammes d'un poids de combinaison de soude, soit 40*^? 06, dissoute dans I* d'eau. Cette solution s'appelle solution normale; il en faut exactement 1* pour neutraliser la quantité d'acide qui contient iK,oi d'hydrogène, soit pour l'acide chlorhydrique 36», 46. Si Ton a employé n centimètres cubes de la solution de soude, iJ doit y avoir
dans le liquide étudié ^— grammes d'acide chlorhydrique.
D'ordinaire, on se propose de déterminer, non pas des quantités p,j.j, absolues d'acide, mais la concentration de solutions données. Pour la connaître, il faut doser l'acide contenu dans une quantité de solution déterminée. Cette quantité peut être évaluée par pesée, mais il est plus commode de la mesurer volumétriquement. On se sert pour cela d'appareils qui portent le nom de pipettes (fig. 67). Ce sont de fins tubes de verre, élargis à leur partie moyenne. Ils sont construits de manière que le volume compris entre une extrémité et une marque gravée sur le col soit égal à un nombre rond de centimètres cubes. On les remplit au-dessus de la marque en aspirant le liquide, puis on ferme avec l'index et l'on fait couler le liquide jusqu'à ce qu'il s'arrête à la marque. Alors on vide la pipette dans le récipient où Ton veut faire la mesure.
En neutralisant le liquide avec la soude de la burette, ce qui s'appelle titrer, on obtient la quantité d'acide contenue dans le volume mesuré, et il est facile d'en conclure la quantité d'acide par unité de volume, c'est-à-dire la concentration. Si, par exemple, nous avons mesuré 5*^"*' d'acide avec la pipette, et employé /i*^™' de soude normale, la concentration est de - poids de combinaison par litre, autrement dit par centimètre cube. Soit M le poids de combinaison
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de l'acide; alors représente la quantité d'acide par centimèln;
cube.
Analyse quantitative. — Ce procédé de mesure chimique au moyen de liquides de concentration connue est ce qu'on appelle Vanalyst^ quantitalive; faire l'analyse quantitative d'un liquide, c'est le titre/-. Cette méthode n'a pas pour unique application le dosage réciproque des acides et des bases; il y a un certain nombre de réactions qui onl lieu en solution aqueuse et s'accompagnent de changements de couleur ou d'autres phénomènes frappants. Chacune d'elles peut servir de principe à une méthode d'analyse quantitative.
Les solutions qui contiennent par litre la valeur en grammes'd'un poids de combinaison du réactif, s'appellent solutions normales. Celles qui contiennent j^ de ce poids s'appellent décinormales, etc. Pour préparer les solutions on pèse les quantités de matière nécessaires et on les met dans des récipients du volume que l'on veut avoir. Une marque annulaire au col du récipient limite exactement le volume {fig* 68). On appelle ces récipients ballons jaugés.
Enfin, on se sert encore dans l'analyse quantitative à^éprouvettes graduées {Jîg* 69), quand on a à mesurer de grandes quantités de liquide dont le volume ne s'exprime pas en nombres ronds. Ce sont des éprouvettes à pied, munies d'une graduation gravée.
Fi g. 68.
Fig. 6<|.
Les ions. — Nous avons déjà plusieurs fois remarqué que l'hydrogène des acides diffère essentiellement, par ses propriétés, de l'hydrogène des autres composés. Il présente des réactions qui sonl toujours les mêmes, quelles que soient les autres parties constitutives des acides. En particulier, il peut toujours être remplacé par des métaux, et c'est de lui que vient la propriété, commune à tous les acides, de rougir le tournesol.
De même, l'hydroxyle des différentes bases présente des propriétés constantes. C'est à cause de lui que les bases bleuissent le tournesol rouge et forment sous l'action des acides, avec production d'eau, des composés nouveaux, des sels. Ces propriétés n'appartiennent qu'à l'hydroxyle des bases; les autres composés qui contiennent le groupe hydroxyle, et Ton en connaît un grand nombre, ne les, présentant pas.
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Enfin, dans les sels également, les parties constitutives présentent (les propriétés chimiques indépendantes des combinaisons où elles sont comprises. C'est ce que montre, par exemple, le fait suivant :
Quand on ajoute, à une solution diluée d'acide chlorhjdrique, une certaine quantité d'un sel d'argent soluble, par exemple l'azotate d'argent (pierre infernale), il se produit aussitôt un précipité blanc ; ce précipité, quand on l'agite, se rassemble en flocons qui ont l'aspect du lait caillé; il a la propriété de se colorer en gris sous l'action de la lumière.
Si, maintenant, on prépare différents sels au moyen de l'acide chlorhjdrique, soit en le décomposant par des métaux, soit en le saturant avec des bases, tous ces sels possèdent la même propriété ; tous donnent avec les sels d'argent le même précipité, et le métal qui a formé le sel, en réagissant avec l'acide chlorhydrique, est sans influence sur la formation et sur la nature de ce précipité.
Cette indépendance des propriétés n'est pas du tout un fait général. L'eau et l'eau oxygénée sont des exemples de combinaisons qui contiennent Thydrogène ou l'hydroxyle sans présenter les propriétés des acides ou des bases; de même il y a beaucoup de composés du chlore qui ne donnent pas de précipité avec les sels d'argent.
Pour mieux embrasser l'ensemble des phénomènes chimiques, il est utile de comprendre dans une classe spéciale les matières qui présentent ainsi des réactions communes. Nous l'appellerons classe des sels; le mot sel, employé dans ce sens large, s'applique aux acides et aux bases comme aux sels proprement dits.
La propriété caractéristique de ces manières est qu'une partie constitutive d'un sel en solution présente des réactions propres, indépendantes de l'autre partie constitutive. Cette relation est réciproque : l'autre partie constitutive a aussi ses réactions propres, indépendantes de la première.
Ainsi, l'acide chlorhydrique présente, d'une part, les propriétés de sa partie chlore, puisqu'il donne avec les solutions de sels d'argent le précipité que nous avons décrit. D'autre part, il présente les propriétés de sa partie hydrogène, puisque sous l'action du magnésium il dégage de l'hydrogène. La première de ces propriétés lui est commune avec tous les composés salins du chlore; la seconde lui est commune avec toutes les combinaisons salines de l'hydrogène, c'està-dire avec tous les acides.
On appelle ions ces parties constitutives des sels mu jr.<Ja^issenl indépendamment les unes des autres. Ce nom d'/o/î leur a été donné
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à propos de leurs propriétés électriques, que nous expliquerons incessamment. L'hydrogène existe donc dans les acides à Tétat d'ion hydrogène, et le chlore existe dans les sels du chlore à l'état d'ion chlore. La propriété de rougir le tournesol appartient à l'ion hydrogène, la propriété de précipiter les sels d'argent appartient à l'ion chlore.
Les ions se distinguent donc des parties constitutives ordinaires des autres combinaisons chimiques en ce qu'ils ont toujours les mêmes propriétés, quel que soit l'autre ion avec lequel ils sont associés; ils se distinguent également des éléments libres ou des combinaisons de même composition, d'abord en ce qu'ils ont des propriétés différentes, ensuite en ce qu'ils se présentent toujours par couples. Ainsi l'ion hydrogène des acides est absolument différent du gaz hydrogène ordinaire; tandis qu'il présente les réactions acides que nous avons plusieurs fois expliquées, le gaz hydrogène n'en possède aucune; et, tandis que l'hydrogène libre est gazeux et faiblement soluble dans l'eau, l'ion hydrogène ne nous est connu qu'en solution. De plus, on ne trouve l'ion hydrogène que dans les solutions aqueuses des acides; et dans ces solutions existe en même temps l'autre partie constitutive des acides, laquelle présente aussi les propriétés des ions. Ainsi l'autre ion de l'acide chlorhydrique doit être le chlore, puisque cet acide ne contient aucun autre élément (p. 206). Cet ion chlore a, de son côté, des propriétés qui sont identiques dans tous les sels dont ilfait partie (p. 224) lui aussi, l'ion chlore est absolument différent de l'élément chlore à l'état ordinaire ; il n'a ni sa couleur, ni son odeur, ni ses propriétés décolorantes ; il n'existe pas à l'état de gaz, mais seulement en solution.
Nous avons déjà étudié un cas où deux matières ont la même composition chimique et cependant manifestent des propriétés toutes différentes : c'est celui de l'oxygène et de l'ozone (p. 97). Nous avons donné à ce phénomène le nom à' allotropie. De même, nous consiflérerons le gaz hydrogène et l'ion hydrogène comme deux états allô- ^ tropiques du même élément ; la même remarque s'applique au chlore. 11 y a aussi des ions complexes qui, tout en ayant la même composition chimique que d'autres matières qui ne sont pas des ions, présentent des propriétés toutes différentes. Tel est, par exemple, le cas de l'hydroxyle par rapport à l'eau oyygénée. Dans le cas des matières composées le phénomène analogue à l'allotropie s'appelle isomérie; les ions complexes sont donc des isomères des matières de même composition qui ne sont pas des ions.
La différence essentielle que nous avons trouvée entre les états allotropiques d'une même matière (p. 97), et qui consiste en ce O. i5
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(jirils ne conlienneul pas la même quantilé A'énerf(ie, evisle é«»;alrmenl entre les ions et les matières de même composition, mais qui ne sont pas des ions. Entre le chlore à Tétat d'ion et le chlore à Tétai j;azeux la différence d'énergie est considérable : le gaz chlore contient beaucoup plus d'énergie que l'ion chlore. Dans le cas de l'hydrogène, la différence est petite. 11 y a aussi des cas où c'est, au conïraire, l'ion qui contient plus d'énergie.
Les sels sont les électroljrtes. — Les propriétés chimiques des sels nous ont conduit à les regarder comme une catégorie spéciale de matières composées, caractérisée par l'indépendance réciproque de leurs parties constitutives. Nous avons maintenant à nous demander si à ces traits caractéristiques se rattachent encore d'autres propriétés communes. Les faits donnent une réponse affirmative ; les sels présentent encore beaucoup d'autres propriétés communes que nous étudierons plus tard en détail. Cependant, il en est une si importante et qui demande des explications si développées qu'il convient d'en traiter dès à présent. 11 s'agit de la façon dont les sels se comportent sous l'action du courant électrique.
On sait que les matières diflerent les unes des autres par leurs propriétés électriques : il y a des corps conducteurs et des corps non conducteurs. Les métaux sont conducteurs, le soufre est un exemple de non conducteur (p. 8).
Les conducteurs se divisent eux-mêmes en deux classes. La première est formée par les métaux. Le passage d'un courant électrique ne leur fait pas éprouver d'autres modifications qu'une élévation de leur température.
La seconde classe de conducteurs comprend ])rincipalement les solutions dans l'eau de certaines substances. En même temps qu'elles sont traversées par le courant, elles subissent un changement chimique : elles sont chimiquement décomposées en leurs parties constitutives, qui se déposent séparément sur les électrodes, c'est-à-dire aux endroits où aboutissent les conducteurs métalliques.
On appelle électrolyse ce phénomène de décomposition chimique sous l'action du courant électrique; et les matières qui présentent ce phénomène, c'est-à-dire les conducteurs de seconde espèce, portent le nom d^électrolytes. Les extrémités métalliques par lesquelles le circuit aboutit à l'électrolyte sont les électrodes. Nous avons déjà ])lus d'une fois fait usage des phénomènes d'électrolyse pour séparer et caractériser par un procédé simple les parties constitutives d'un électrolyte (p. if)5, 208).
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L'étude approfondie des malières qui possèdent la propriété électroly tique a montré que ce sont justement les matières composées d'ions, autrement dit les sels, et seulement les sels. Les sels sont les élec- Irolytes, e'esl-à-dire (|ue la propriété de conduire le courant élec- Irique en se décomposant sous son action, est inséparablement liée à Tevislence d'ions, c'est-à-dire de parties constitutives réciproquement indépendantes dans leurs réactions.
Ainsi Teau, par exemple, nVst pas un élec^roljte (*). On peut vérifier ce fait à Taide de l'appareil à électroljse de la figure 70. Cet appareil se compose d'un gobelet de verre qu'on remplit de liquide à étudier, et auquel on fait arriver par deux électrodes de platine le
eourant d'une pile (ou d'un accumulateur). On choisit le platine parce qu'il n'est pas attaqué par les substances qui se dégagent aux électrodes; la plupart des autres métaux ne sont pas aussi résistants. Pour reconnaître si le courant passe dans le liquide on se sert d'un signal quelconque, par exemple d'une sonnerie électrique. On peut en même temps mesurer le courant en employant comme indicateur un instrument de mesure des courants, un ampèremètre (l'instrument doit indiquer les centièmes d'ampère).
Si Ton remplit le récipient d'eau pure et qu'on ferme le courant, l'ampèremètre n'indique pas de déviation. Mais, si l'on ajoute au li- 4|uide un peu d'acide chlorhydrique, de soude ou de sel marin, immédiatement il passe un courant, l'ampèremètre indique une dévialion et il se dégage des gaz aux électrodes.
(') A strictement parler l'eau est un éleclrolyte, mais un électrolyte cxtraordinairemcnt faible. Un cube d'eau d'un cenlinDctre carré de section conduit moins réiectricité qu'un prisme de mercure d'un centimètre carré de section et d'un million de kilomètres de longueur. Nous étudierons plus tard les propriétés de l'eau 4iui dérivent de cette faible conductibilité; pour le moment, nous en faisons abïîtraclion afin de ne pas trop compliquer notre exposé.
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Anions et cations. — L^étude approfondie de ce qui se passe dans les éleclroljtes sous Faction du courant électrique a conduit aux résultats suivants :
L'hydrogène des acides se dégage toujours à l'électrode qu'on ap pelle négative, c'est-à-dire à celle où le courant quitte l'électrolyte pour passer dans le conducteur métallique. A la même électrode se déposent les métaux des sels. Il est facile de le voir quand on décompose un sel d'argent ou de cuivre dans l'appareil que nous venons de décrire : l'argent forme de longs cristaux en forme d'aiguilles, le cuivre recouvre l'électrode d'une couche métallique rouge, qui a la couleur du cuivre pur.
Les ions qui viennent se déposer sur l'électrode négative sont appelés cations (*) et cette électrode porte le nom de cathode. L'hydrogène est le cation des acides; dans les sels et les bases, les cations sont les métaux.
A l'autre électrode, dans l'électrolyse de l'acide chlorhydrique et des composés métalliques salins du chlore, se dépose le chlore, qu'il est facile de reconnaître à sa couleur et à ses réactions. Les ions qui se meuvent dans ce sens, opposé à celui des cations, s'appellent a/i/o/25. Le chlore est donc l'anion de l'acide chlorhydrique et des chlorures métalliques. L'électrode où se déposent les anions s'appelle Vanode.
Pour la brièveté, nous avons donné jusqu^'ici le nom dUons aux produits qui se déposent aux électrodes. Mais il faut se bien souvenir que les ions ne conservent leur nature que tant qu'ils sont en solution. Aux électrodes le courant électrique passe dans les conducteurs métalliques en même temps que les ions s'y déposent. 11 se produit donc aux électrodes une transformation des ions en leurs formes allotropiques ou isomères (p. 225); à cette transformation se rattache un changement dans leur état électrique, que nous allons maintenant étudier.
Première loi de Faraday. — Par une série de mesures précises^ Faraday a établi la loi suivante (i833) : la quantité des matières qui se déposent aux électrodes est rigoureusement proportionnelle à l'intensité du courant électrique qui traverse l'électrolyte. Cette constatation conduit à penser que le passage de l'électricité dans les électrolytes est lié au déplacement simultané des ions, de telle sorte qu'il ne peut se produire dans les électrolytes de courant qui ne soit pas transporté par les ions.
(') Ce nom signifie que ces ions se déplacent dans le sens du courant cleclrique.
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D'après la relation que nous avons énoncée entre la direction du courant et la nature chimique des matières qui se séparent, il faut considérer les cations (c'est-à-dire l'hydrogène et les métaux à l'état d'ions) comme les véhicules de l'électricité positive, tandis que l'ion chlore transporte l'électricité négative. Aux électrodes le courant quitte les ions et se propage dans le conducteur métallique sans déplacement de matière.
On peut donc se représenter la différence entre les ions et les éléments, ou les combinaisons qu'ils constituent, en considérant les ions comme des matières chargées d'électricité, tandis que les matières à l'état ordinaire ne sont pas électrisées. Cette notion correspond bien aux faits observés, et l'on peut s'en servir sans déterminer d'une façon plus précise les rapports qui existent dans les ions entre la charge électrique et la matière. Cette nouvelle conception des ions n'est pas contradictoire avec la première idée que nous en avons donnée (p. 226), savoir que les ions diffèrent des non-ions de même composition par la quantité d^énergie qu'ils contiennent. En effet, un corps chargé d'électricité contient nécessairement, en raison de cette charge, une autre quantité d'énergie que le même corps non élec- Irisé.
Unités électriques. — Pour exprimer clairement les rapports des phénomènes chimiques avec les phénomènes électriques, il faut rappeler ici quelques lois fondamentales de l'électricité.
Différents appareils, comme les piles galvaniques, les dynamos, les piles thermoélectriques, etc., permettent de produire dans les corps conducteurs de Télectricité le phénomène qu'on appelle courant électrique. Ce phénomène permet d'obtenir dans toutes les régions du conducteur des travaux de toute sorte : des effets mécaniques, des décompositions chimiques, de la chaleur, de l'énergie sous toute autre forme. Ainsi le courant électrique représente une forme particulière de l'énergie.
On peut mesurer le courant électrique en appliquant la loi de Faraday que nous venons d'énoncer, et d'après laquelle la quantité d'électricité qui traverse un électrolyte est dans un temps donné proportionnelle à la quantité de matière décomposée dans Iç même temps. Si l'on intercale sur le trajet du courant une cuve à électrolyse, la quantité de gaz qui se dégage mesure la quantité d'électricité qui traverse le récipient. On entend par intensité du courant la quantité d'électricité qui passe divisée par le temps que dure son passage, autrement dit la quantité d'électricité qui passe dans l'unité
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(le lemps; la quanlité de gaz qui se dégage dans runité de temps mesure donc l'intensité du courant.
L'unité de quantité d'électricité est le coulomb; elle a été choisie pour des raisons que nous n'exposerons pas ici. Pour rapprocher le coulomb d'une quantité qui nous soit familière, nous indiquerons (jue le dégagement de i*, oi d'hydrogène nécessite le passage de 96540 coulombs à travers l'éleclroljle.
L'intensité d'un courant qui fait passer 1 coulomb par seconde à travers le conducteur est égale à un ampère. Pour qu'un courant de 1 ampère produise le dégagement de 1*5,01 d'hydrogène, il faut donc qu'il traverse l'électrolyle pendant 960^0 seccmdes, ce qui fait :S heures 49 minutes.
Le nombre d'ampères ne suffît pas à définir un courant : des c(mrants de même nombre d'ampères peuvent produire des efl'ets très variés selon la nature des conducteurs. 11 en est d'un courani électrique comme d'un courant d'eau, qui, à quantité d'eau constiinte, peut fournir des travaux très différenls suivant la pression ou la hauteur de chute. Dans le cas du courant électrique, la quantité analogue à la pression s'appelle tension, et l'unité de tension est le volt. Pour le moment, nous n'avons pas à nous occu|)er de cette (|uantité.
Les courants très faibles se mesurent en millièmes d'ampère (milliampères).
On trouve dans le commerce des appareils, fondés sur l'action magnétique des courants, et qui donnent l'intensité des courants directement en ampères. Dans les recherches chimicpies, te type d'appareil le plus commode est celui sur lequel on peut lire immédiatement le milliampère; quand il s'agit de mesurer des courants plus forts, on associe à ces appareils des instruments auxiliaires (shunts) qui réduisent l'intensité à une fraction (ordinairement ~ ou yj^) de sa valeur primitive.
Deuxième loi de Faraday. — De la loi suivant la({uelle les ions des électrolytes sont liés à des quantités d'électricité déterminées, on peut immédiatement tirer des conséquences importantes, qui augmentent considérablement la portée de l'éleclrochimie.
Une solution d'acide chlorhydrique est un corps neutre au ])oinl de vue électrique; par suite, (piand l'ion hydrogène y prend une oharge positive de cette importance, il faut qu'il existe d'autre pari de l'électricité négative en quantités égales. Ces quantités sont attachées au chlore, qui passe ainsi à Pélat d'ion chlore. D'après la loi
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des poids de eombîiiaison, il y a, pour i6,oi d'hydrogène, 35*, 46 de chlore; par suite, i molécule-gramme, autrement dit 35*^,46 d'ion chlore, sont liés à une quantité d'électricité négative égale à 96540 coulombs.
D'autre part, toutes les solutions de sels quelconques sont aussi électriquement neutres. Si donc on considère, par exemple, des quantités de différents chlorures, telles que chacune contienne 35^,4^ de chlore, il faut que les quantités correspondantes des différents métaux, quelle que soit leur nature, contiennent toutes 96540 coulombs d'électricité positive. Or ces quantités sont égales aux poids de combinaison des métaux considérés qui s'unissent à un poids de combinaison du chlore. Nous arrivons donc à cette conclusion générale :
Les quantités de différents ions qui sont liées à des quantités d'électricité égales sont entre elles dans le même rapport que les poids de combinaison des ions considérés,
La loi n'est valable sous celte forme que si l'on choisit les poids de combinaison de telle manière qu'ils correspondent à 1^,01 d'hydrogène ou à 35^,46 de chlore. 11 y a des métaux dont un poids de combinaison s'unit à deux, trois ou plusieurs poids de combinaison du chlore. La quantité d'électricité attachée à ces métaux est un multiple convenable de la quantité correspondant à un poids de combinaison du chlore. On appelle ces métaux plurivalents; il y a aussi des unions plurivalents. Nous reviendrons plus tard à l'étude de ces faits.
La loi que nous venons d'énoncer a été également découverte par Faraday et porte le nom de loi de Faraday, La loi de Faraday comprend donc deux lois qui sont liées entre elles, mais qui, néanmoins, expriment deux choses distinctes. En résumant le tout, on peul l'énoncer sous la forme suivante :
Dans les électrolytesy ^électricité ne se meut qu^avec leurs parties constitutives, les ions. Les quantités d'électricité transportées sont proportionnelles aux quantités des ions; elles sont en valeur absolue égales à 96540 coulombs, ou à un multiple de ce nombre, par molécule-gramme,
La loi de Faraday a une certaine analogie avec la loi de Gay- Lussac, relative aux volumes des gaz dans les combinaisons chimiques. De même que les quantités de gaz d'égal volume sont entre elles comme les poids de combinaison correspondants ou leurs multiples, de même les quantités d'ions chargées de la même quantité d'électricité sont entre elles comme les poids de combinaison on leurs fractions.
Produits primaires et produits secondaires de Téléctrolyse. — Si Von soumet à Télectrolyse de l'acide chlorhydrique très dilué, il se dégage à la cathode de l'hydrogène comme auparavant, mais, à l'anode, il apparaît, au lieu de chlore, une quantité d'oxygène équivalente.
Cela provient de ce que l'eau est décomposée par le chlore, avec*
formation d'acide chlorhydrique et dégagement d'oxygène, suivant
l'équation (p. 201)
HiOH-CI,= 4HClH
Ce phénomène n'a lieu avec une vitesse mesurable qu'à la lumière; mais nous avons le droit d'admettre, comme dans les autres cas analogues, qu'il se produit aussi sans intervention de la lumière, mais alors très lentement. En fait, à l'aide du platine ou d'autres matières catalytiques, on peut rendre cette réaction assez rapide pour être mesurable même dans l'obscurité.
Pour s'expliquer la production de l'oxygène dans l'électrolyse de l'acide chlorhydrique dilué, on admet donc d'ordinaire qu'il se dégage d'abord du chlore, mais que ce chlore agit sur l'eau et donne avec elle de l'oxygène et de l'acide chlorhydrique. Aussi dit-on de l'oxygène ainsi obtenu que c'est un produit secondaire de l'électrolyse.
11 y a contre cette manière de voir des objections qui se ramènent à ceci : après que le courant a décomposé l'acide chlorhydrique, cet acide devrait se former de nouveau, dans les mêmes conditions, aux dépens de l'eau présente. On peut éviter cette hypothèse par des considérations que nous n'exposerons pas ici ; nous nous en tiendrons à cette conception dont l'emploi n'offre aucun désavantage et qui facilite le raisonnement.
11 y a souvent, dans l'électrolyse, formation de produits secondaires; cela arrive quand les ions, une fois déchargés de leur électricité, ne constituent pas des substances stables dans les conditions où iTs se trouvent.
Ainsi le cuivre et l'argent se séparent de leurs sels, comme nous l'avons dit, à l'état de métaux; ce sont donc des produits primaires. Au contraire, dans Télectrolyse du chlorure de sodium, il apparaît bien du chlore à l'anode (pourvu qu'on opère en solution concentrée), mais à la cathode on obtient, au lieu du sodium, de l'hydrogène. Cela tient à ce que le sodium, produit primaire de l'électrolyse, n'est pas stable en présence de l'eau de la solution : il faut qu'il passe immédiatement à l'état de soude avec dégagement d'hydrogène (p. 100). Dans ce cas encore, on peut admettre qu'il se sépare bien du sodium, mais que, au moment même où il passe de l'état d'ion à l'état métal-
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lique, il réagit sur l'eau avec formation de produits secondaires. De fait, on trouve aussi de la soude à la cathode, car, si Ton verse dans le liquide de la teinture rouge de tournesol, elle se colore aussitôt en bleu.
Si Ton soumet à Télectrolyse une solution de soude, c'est-à-dire (l'hydrate de sodium, il se dégage à la cathode de l'hydrogène, pour les mêmes raisons que nous venons de donner. A l'anode se décharge l'ion hydroxyle OH. Cet ion ne subsiste pas isolé, mais on connaît le composé qui contient 2 OH, l'eau oxygénée O2H2. Cette matière elle-même, par suite de son instabilité, ne se forme pas ou ne subsiste qu'à l'état de traces. Il se produit la réaction
et il apparaît de l'oxygène libre. Cet oxygène doit donc être, lui aussi, considéré comme un produit secondaire.
Que les produits de l'électrolyse soient primaires ou secondaires, la loi de Faraday se vérifie nécessairement. En effet, les quantités des produits secondaires sont liées aux quantités des produits primaires par des équations chimiques simples, et, par suite, chacun d'eux se forme nécessairement en quantités proportionnelles et chimiquement équivalentes aux quantités des produits primaires.
11 arrive que, par de petits changementsdans les conditions de l'expérience, on puisse obtenir à volonté soit les produits primaires, soit les produits secondaires. Si, par exemple, dans l'électrolyse de l'hydrate ou du chlorure de r"^^^^^^^^ I sodium, on remplace la cathode de pla- ^"^^ ^^t tinepar une cathode de mercure (^^.71), il ne se dégage pas d'hydrogène, et le sodium lui-même se dissout dans le mercure. Si, ensuite, on transporte dans de l'eau pure ce mercure qui contient le sodium en solution, il se produit lentement la transformation suivante :
2ÎMa 4- 2H, O = aNaOH 4- H„
de l'hydrogène se dégage, et le liquide obtenu réagit comme une base.
Dissociation des électrolytes. — Voici un autre fait important, qui jette une lumière nouvelle sur la différence entre les électrolytes et
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les non ëlectrolyles. Nous avons expliqué plus haut qu'on peut déterminer le poids molaire des substances solubles dans l'eau en se fondant sur le déplacement qu'elles font subir au point de congélation de Peau, i molécule-gramme d'une matière quelconque, dissoute dans i* d'eau, abaisse le point de congélation de i°,85. Si l'on mesure la quantité d'acide chlorhydrique qui produit cet abaissement, on trouve qu'il suffit d'environ 19^. Or le plus petit poids molaire qu'on puisse admettre pour Tacide chlorhydrique est 36,46, somme des poids de combinaison du chlore et de l'hydrogène; c'est du reste cette valeur du poids molaire qui correspond à la densité du gaz (•hlorhydrique (p. 208). Nous sommes donc en présence de phénomènes nouveaux, quF demandent une interprétation spéciale.
Cette explication nous est fournie par les faits que nous venons d'exposer au sujet de l'indépendance des ions. Dans les autres composés de l'hydrogène, par exemple dans le pétrole, l'alcool, l'eau, le sucre, etc., on ne trouve pas de propriété commune qu'on puisse rattacher à la présence de l'hydrogène. Quand on détruit ces matières et qu'on obtient de l'eau par leur combustion, alors seulement s<» révèle la présence de l'hydrogène qu'elles contenaient. Il en est tout autrement des matières qui contiennent l'ion hydrogène; elles ont précisément pour caractère de présenter toujours les propriétés qui proviennent de l'hydrogène. L'hydrogène, à l'état d'ion, a donc dans ces matières une existence indépendante; on y discerne nettement la présence et les propriétés de cet ion.
Nous conclurons de là que la solution d'acide chlorhydrique contient en réalité deux substances distinctes, l'ion hydrogène et l'ion chlore, tandis que l'acide chlorhydrique gazeux ne contient, d'uni' façon certaine, que la combinaison, et non ses parties séparées. Une solution de 36^,46 d'acide chlorhydrique ne contient donc pas jiiioi jç composé, mais 2 molécules-grammes, une de chaque espe*ce d'ions. C'est pour cela qu'elle abaisse doublement le point de congélation. Cette dernière constatation, elle aussi, nous conduit à cette conclusion que les ions doivent être considérés comme des matière> indépendantes.
La théorie atomique peut fournir de ces faits une représentation intuitive assez fidèle. Des recherches faites sur la conductibilité des électrolytes il résulte que le déplacement de l'électricité s'accomplit dans ces liquides absolument comme dans les conducteurs métalliques et, en particulier, qu'il a lieu sans dépense de travail, tant que les matières ne viennent pas, aux électrodes, se déposer séparément et se transformer. En d'autres termes l'électricité se meut
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librement dans les éleclroljtes. Comme, d'autre part, rélectricité ne se meut qu'avec les ions (p. 228), il faut en conclure que les ions, véhicules des charges électriques dans les électrolyles, sont à Tétai libre.
De ces considérations générales se tire immédiatement une consé- / quence importante : Técart, par rapport à la loi de Fabaisseuient du | point de congélation, et la conductibilité sont deux phénomènes qui doivent aller parallèlement l'un à l'autre; quand Tun d'eux se produit, il faut que l'autre ait lieu également, et cette dépendance ' réciproque doit être régulière. L'expérience a montré que ces conclusions sont parfaitement fondées. On doit au savant suédois Arrhrnius (1887) la découverte de cette importante relation.
On désigne du nom de dissociation éleclroly tique le fait que certaines substances (celles que nous continuerons à appeler du nom générique de sels)^ quand elles se trouvent en solution aqueuse, se divisent en parties indépendantes, les ions. Celte expression a été formée d'après le mot dissociation^ depuis longtemps en usage pour désigner la décomposition partielle des matières en parties plus simples. L'adjectif électroly tique se rapporte au phénomène concomitant, à la conductibilité électrique qui existe dans tous les cas où se produit cette sorte de dissociation.
Solutions électroljTtiques. — Les propriétés électroh tiques que nous venons de décrire ne s'observent que dans des solutions, et nous flevons nous demander s'il existe un lien entre la dissociation électro- Ijtique et l'état de solution. En réalité les deux choses sont liées dans une très large mesure. A la température ordinaire les sels dissous sonl les seules substances qui présentent une conductibilité électrolytique assez marquée; quant aux matières pures, ou bien elles ne conduisent pas du tout l'électricité, ou elles la conduisent extrêmement mal. Cela est vrai pour les trois états physiques, et spécialement pour les liquides. A des températures plus élevées les matières pures, par \ exemple les sels ordinaires en fusion, commencent à devenir conduc- \ trices. ^
D'autre part, la conductibilité électrolytique appartient principalement aux solutions aqueuses. Les solutions des sels dans d'autres liquides ont parfois une certaine conductibilité, mais elle est en général beaucoup moindre que celle des dissolutions des mêmes matières dans l'eau. Ainsi l'eau occupe, à ce point de vue, une position exceptionnelle.
Ces différents faits apparaissent clairement dans le cas de l'acide
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chlorhydrîque. On peut transformer le gaz chlorhydrique pur en un liquide pur (p. 21 3), qui ne présente pas de propriétés acides tant qu'il n'est pas additionné d'un peu d'eau. Ce liquide ne dégage pas d'hydrogène sous l'action des métaux et il est plutôt indifférent au point de vue chimique. C'est seulement quand on dissout le H Cl pur dans l'eau que se manifestent les propriétés caractéristiques des acides; elles tiennent à la présence de l'ion hydrogène, qui n'apparaît que dans la solution aqueuse.
Comme la plupart des réactions chimiques, et en particulier les réactions analytiques, c'est-à-dire celles qui servent à caractériser les diverses substances, ont lieu en solution aqueuse, il est très important de savoir que les sels s'y trouvent à l'état d'ions. Aussi dironsnous dans la suite, à propos de tous les composés dont nous parlerons, s'ils forment des ions et quels sont ces ions.
Pour désigner les substances à l'état d'ions on fait précéder, comme nous l'avons fait jusqu'à présent, du mot ion le nom de la substance dont il s'agit.
On aura quelquefois besoin de distinguer des autres matières celles qui sont à l'état d'ions. Dans ce but, on affectera les cations d'un point et les anions d'un trait. Ainsi H* représente l'ion hydrogène, Cl' représente l'ion chlore. Comme, dans toute solution, il doit y avoir des quantités d'anions et de cations chimiquement équivalentes (p. 281), chacun des deux membres d'une équation chimique complète où se trouvent des ions doit contenir autant d'anions qu'il contient de cations.
Par exemple, si l'on veut mettre en évidence le rôle des ions dans la formation du chlorure de sodium au moyen de la soude et de l'acide chlorhydrique, on le représentera par l'équation suivante :
H- 4- CV-^ Na- 4- 0H'= nTw^^- H«0.
Cette formule exprime que, dans cette transformation, l'ion chlore et l'ion sodium ne subissent pas de changement; et', en effet, dans la solution de sel marin obtenue, ils conservent leurs réactions primitives. Cette solution donne avec les sels d'argent le précipité caractéristique de l'ion chlore, et, d'autre part, si on l'électrolyse avec une cathode de mercure, elle donne comme la soude (p. 233) une solution de sodium dans le mercure.
Les ions hydroxyle et hydrogène, au contraire, ont disparu en se réunissant à l'eau non dissociée (p. 227). Par suite, la réaction de l'ion hydrogène n'existe plus; le liquide n'a plus la réaction acide.
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De même pour la réaction de Thydroxyle : on ne constate pas non plus dans la solution obtenue les propriétés basiques de la soude.
Thermochimie de l'acide chlorhydrique. — Comme le chlore brûle dans rhydrogène, on peut mesurer directement la chaleur que dégage leur combinaison. Les mesures donnent l'équation suivante :
Ce nombre s'applique à la formation du gaz chlorhydrique; quand on dissout ce gaz dans l'eau, il se dégage une nouvelle et très considérable quantité de chaleur. Il est nécessaire de distinguer l'acide chlorhydrique dissous du gaz chlorhydrique, car il y a entre ces deux états de la même substance une différence d'énergie, correspondant à la différence des propriétés.
L'usage s'est établi d'ajouter au nom des matières le symbole aq (aqua) pour indiquer qu'elles sont en solution aqueuse. Le dégagement de chaleur qui accompagne la dissolution du gaz chlorhydrique est variable suivant que la solution obtenue est plus ou moins diluée. C'est ce que démontre le simple fait que, quand on dilue une solution concentrée d'acide chlorhydrique, il se dégage encore une assez considérable quantité de chaleur. Si l'on pousse plus loin la dilution, les nouvelles quantités qui se dégagent sont de plus en plus faibles, et l'on arrive finalement à un état à partir duquel il n'y a plus de dé- ^^agement de chaleur appréciable. C'est cet état que désigne le symbole aq.
Quand on dissout i™''* de gaz chlorhydrique dans beaucoup d'eau, il se dégage 72*^. Nous avons donc l'équation
HCl-4-aq = HCl.aq-+-72'^i.
En ajoutant à l'équation précédente cette équation multipliée par 2,
on obtient
Ils-hCl, -haq = 2HCl.aq-i-2 x 164'^^
équation qui donne la chaleur de formation de l'acide chlorhydrique dissous à partir de ses éléments et de l'eau.
Thermochimie des sels. — Quand on neutralise par une base forte, la soude par exemple, un acide fort, l'acide chlorhydrique par exem- |)le, il se dégage une quantité de chaleur de ^^. Cette quantité de chaleur est la même quels que soient l'acide ou la base employés, pourvu que l'un et l'autre soient <( forts », et se trouvent à l'état de solutions aqueuses diluées.
i^a r.iison do celle loi apparaît iminédialeniciil si nous nous souvenons que le phénomène de la formation d'un sel à partir de son acide el de sa hase, pris en solution aqueuse diluée, consiste en ce que Vhydrogéne et riijdroxjle se réunissent pour donner de l'eau, tandis que les deux autres ions suhsistent simultanément sans être modifiés (p. 236). Le dégagement de chaleur égal à 5^^ n'est rien autre chose <[ue la chaleur de formation de l'eau à partir des ions hydrogène el hydroxyle. Comme c'est toujours la même formation d'eau qui a lieu <|uand des sels quelconques se forment au moyen de bases et d'acides forts (c'est-à-dire presque entièrement dissociés), le dégagement de chaleur correspondant doit avoir toujours la même valeur.
On voit du même coup que, d'une manière générale, il doit se pro- *luire des écarts par rapport à cette loi toutes les fois qu'une des conditions énoncées ne se trouve pas remplie, c'est-à-dire quand l'acide, la hase ou le sel sont peu dissociés. A la chaleur de formation de l'eau, égale à 5^*^^, s'ajoute alors la quantité de chaleur dégagée ou absorbée par la décomposition de l'acide ou de la base en ses ions, «Kl par la formation de la partie non dissociée du sel. La chaleur de neutralisation que l'on constate est la somme de ces diverses quantités. Nous aurons plus lard l'occasion de citer des cas de ce genre.
Nous avons indiqué page 2.46 que les éléments à l'état d'ions ne <ontiennent pas la même énergie que ces éléments à l'état libre. On |)eut se demander s'il est possible de mesurer la diflerence.
En fait, on a trouvé pour la mesurer un procédé que nous ne pouvons décrire ici, et dont les résultais n'ont pu être contrôlés, parce qu'on n'avait pas d'autre moyen de parvenir au même but. Le résultat obtenu est que la transformation du gaz hydrogène en ion hydrogène dissous ne détermine pas de variation d'énergie appréciable. On peut donc écrire l'équation chimique suivante :
Hj -f- aq = •>.ll* aq -t- 0**^
En prenant cette équation pour point de départ, il est possible de déterminer les chaleurs de formation de tous les autres ions.
Nous avons vu, par exemple (p. 23^), que la formation d'une solulion aqueuse diluée d'acide chlorhydrique à partir de ses éléments el de Teau a lieu avec un dégagement de chaleur égal à 164"^. En tenanl compte de ce que cette solution contient le chlore et l'hydrogène à l'état d'ions, on écrit l'équation de la façon suivante :
a,-+- llj ; aq ::^ 'jt(Cr-+- Il )aq-+-'2 X i64*^^ = aCr.aq-f- UI- aq -h 2 X 164''^
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En soustrayant, de cette équation, l'équation
Ils -4- aq = uH- aq, on obtient
tlljH- aq = aCr.aq -h }. x \i').^^K
En d'autres termes, la chaleur de formation de l'acide chlorhy- i driquejiilué est égale à îa chaleur de formation de l'ion chlore, / puisque la formation de l'ion hydrogène a lieu sans phénomène calo- \ ^ rifique.
Ce raisonnement peut être généralisé. Comme la même équation s'applique à l'ion hydrogène de tous les acides à l'état de dissociation électrolytique, il est vrai pour tous les acides que la chaleur de for- . mation de leurs solutions aqueuses diluées est égale à la chaleur de I | — ^ formation de leur anion. ■
Si nous dissolvons du sodium dans de l'acide chlorhydrique, l'hydrogène de cet acide se dégage, et il se produit du chlorure de sodium. Le dégagement de chaleur correspondant est très considérable. On a pu mesurer la chaleur par une méthode indirecte et on l'a trouvée égale à 289^; ce qui s'exprime par l'équation
9, \a -+- a H Cl aq =1: H2 -f- >. \a Cl aq -+- 2 x 239'^^
En écrivant les ions, on donne à celte équation la forme
•2\a H- îH* aq -h >. (J'aq — •2^a• aq -i- iCI'aq -f- Hj -+- '2 x ^39''^
Si l'on en retranche l'équation
Hj -h aq = •>. H' aq*,
et qu'on supprime dans les deux membres le terme égal
Cl'aq, on obtient
Na -i-aq = Na*aq -h-iSQ'^J,
ce qui signifie que la transformation du métal sodium en ion sodium est liée à un dégagement de chaleur de 23g^, C'est la même quantité de chaleur que met en liberté l'action du sodium sur l'acide chlorhydrique, car la transformation, qui se produit en même temps, de l'ion hydrogène en hydrogène gazeux ne donne lieu à aucun changement calorifique.
Cette proposition, elle aussi, peut se généraliser. Elle est également valable pour tout autre acide dissocié et pour tout autre métal. Nous pouvons donc énoncer la loi générale suivante :
Quand un métal agit sur un acide avec formation dUin sel et
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mise en liberté d^ hydrogène, il se dégage une quantité de chaleur qui dépend uniquement de la nature du métal, et non de la nature de V acide; cette quantité est égale à la chaleur de transformation du métal en son cation.
La première partie de cette proposition est un fait expérimental, que Ton connaissait bien avant qu'on ne Teût déduit de la théorie de la dissociation électrolytique.
Dans le cas où une des substances intéressées n'est pas ou est peu dissociée, les faits s'écartent de la loi simple qui vient d'être énoncée. Ces écarts s'expliquent de la même manière que les dérogations à la loi de la chaleur de neutralisation constante (p. 238).
Le chlore et le sodium dégagent donc des quantités de chaleur très considérables quand ils passent de l'état ordinaire à l'état d'ions. La variation que subit dans le passage l'énergie totale de ces éléments ne mesure pas directement la tendance qu'ils ont à passer à l'état d'ions; néanmoins ces deux qualités varient jusqu'à un certain point parallèlement, et, quand le dégagement de chaleur est considérable, on peut en conclure que cette tendance est également très intense. En fait, nous avons plusieurs fois remarqué que le chlore et le sodium ont une activité chimique très grande. En examinant de près la nature (le leurs réactions, on constate que la plupart d'entre elles donnent naissance à des sels, c'est-à-dire qu'elles manifestent la tendance du chlore et du sodium à quitter Tétat d'éléments ordinaires pour passer à l'état d'ions (*).
( ') Même dans les sels solides, qui ne sont pas en dissociation électrolytique, les parties constitutives sont beaucoup plus prés de l'état d'ions que de l'état d'éléments libres. Cela résulte de ce fait que, quand on dissout des sels solides dans Teau, leur passage à l'état d'ions ne donne lieu en général qu'à des effets calorifiques insignifiants (la plupart du temps il y a même absorption de chaleur).
ÇiOo^z
Composés oxygénés du chlore. — Tandis que Thydrogène et le chlore ne s'unissent que d'une seule façon, le chlore forme avec l'oxygène plusieurs composés. Plus nomhreuses encore sont les substances qui, outre le chlore et l'oxygène, contiennent encore de r hydrogène.
il existe entre lous ces composés et l'acide chlorhydrique une différence essentielle. Ils s'opposent à lui comme le peroxyde d'hydro-^^ gène s'oppose à l'eau. L'acide chlorhydrique se forme à partir de ses I éléments avec dégagement d'énergie, et, par suite, il ne se décompose pas spontanément en ses éléments. Au contraire, pour obtenir les composés oxygénés du chlore, il faut fournir de l'énergie. Par suite, ils présentent la propriété de se décomposer spontanément, c'est-à-dire sans le concours d'aucune énergie étrangère. Quelquesuns sont même d'une instabilité si prononcée qu'ils se décomposent avec explosion, phénomène qui s'explique de la même manière que dans le cas du peroxyde d'hydrogène (p. 190).
I^a façon dont doit être fournie l'énergie nécessaire à la formation de ces composés varie suivant les cas. Le cas le plus fréquen^^, et aussi, pour des raisons d'ordre général, le plus important pour nous, est celui où cette énergie est d'origine chimique. Si l'on dispose les expériences de telle manière qu'il puisse se former à la fois la substance que l'on veut et d'autres substances qui, en se formant, mettent en liberté de grandes quantités d'énergie, l'énergie ainsi dégagée peut servir à la production du composé instable. Mais, pour que ce transport d'énergie réussisse, il ne suffit pas de provoquer, à côté de la réaction que l'on vise, une réaction quelconque fournissant de l'énergie ; on n'obtiendrait ainsi rien de plus qu'en élevant la température d'une quantité équivalente, et l'effet de cette réaction serait O. 16
Qoo^Q:
•?.\'l CHAPITRE \.
mil OU niéme nuisible. // est essentiel que les deux réactions dépendent V une de Vautre^ qu^ elles forment un couple, de telle manière que V une' ne puisse avoir lieu sans que Vautre se produise. L'équation chimique permet de reconnaître si celle condition est remplie. Si Ton peut la décomposer en deux équations indépendantes Tune de l'autre^ les deux phénomènes ne forment pas un couple; si, au contraire, il est impossible de la décomposer, la condition est remplie.
Ainsi, on pourrait s'attendre à ce que le dégagement considérabh' d'énergie, auquel donne lieu la formation de l'eau à partir de ses éléments, fût apte à produire la combinaison|de l'oxygène et de l'hydrogène en peroxyde d'hydrogène : la quantité d'énergie nécessaire pour cette seconde réaction serait fournie par la première, et le phénomène serait représenté par une équation comme celle-ci :
jFL vO, = >.H,0-^lljO,.
L'expérience montre que ce phénomène ne se produit pas, ce qui est bien conforme à la règle que nous venons d'énoncer, car on peut décomposer l'équation en deux équations indépendantes
et, par conséquent, les deux réactions ne sont pas condition l'une de l'autre, elles ne forment pas un couple.
Quant au cas contraire, nous allons en avoir de nombreux exemples dans les réactions par lesquelles on obtient les composésoxygénés du chlore.
Acide hypochloreux. — Nous avons signalé, page 200, que le chlore est absorbé par la soude en solution. Ce qui se forme alors ne peut pas être exclusivement du chlorure de sodium, puisqu'on obtient cette substance par l'action de \ acide chlorhydrique sur la soude. En fait, la réaction donne bien du chlorure de sodium, mais en même temps un autre produit.
La solution qu'on obtient n'a pas le goût purement salin du sel marin, elle a un goût caustique. Elle agit sur les couleurs végétales; elle décolore le tournesol comme le fait le chlore en liberté. Elle est un désinfectant énergique, et quand on y verse de l'acide chlorhydrique elle dégage du chlore, immédiatement reconnaissable à sa couleur et à son odeur. Au contraire, le sel marin ne donne pas de réaction perceptible avec l'acide chlorhydrique. .
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Le phénomène qui se produit répond à l'équation
. 9. Na 011 -+- CI, = Na Cl -+- Na Cl O -- IL ( >.
Il se forme donc du sel marin et une autre substance qui contient de Toxygène.
Si Ton sépare ce composé du chlorure de sodium, on constate que sa solution est un électrolyte, mais qui ne présente pas les réactions de l'ion chlore, car on n'obtient pas de précipité avec les sels d'argent. La solution primitive qui contient le chlorure de sodium donne ce précipité, mais en quantités correspondant à la moitié du chlore (|u'elle renferme.
11 résulte de là que la nouvelUî substance est bien un sel, mais ne contient pas d'ion chlore. Le chlorç doit donc s'y trouver combiné d'une autre manière. La première hypothèse qui se présente est ((u'il forme avec l'oxygène un ion CIO', le sodium étant l'autre ion de sel. Cette hypothèse est confirmée par les faits.
Il doit donc exister un acide ilClO, résultant de la combinaison de l'hydrogène avec l'ion CIO'; et si l'on neutralise cet acide avec de la soude, il doit reproduire le sel primitif suivant l'équation
110 Cl -{- Na OH = Na Cl O -I- H^ 0.
On peut efl'ectivement obtenir cet acide. Il porte le nom d'acide hypochloreux^ et ses sels sont appelés sels hypochloreux ou hypochloriles. Le sel de sodium, dont nous venons de parler, est l'hypochlorite de sodium.
Préparation des acides au moyen de leurs sels. — 11 y a pour préparer les acides un procédé général qu'on peut définir de la façon suivante : pour obtenir V acide correspondant à un sel donné il faut décomposer ce sel au moyen d\in autre acide.
Pour expliquer d'une manière générale la possibilité de ce mode
de préparation, désignons l'acide que l'on veut obtenir par HA,
A représentant un anion simple ou composé quelconque, et le sel
donné par MA, M étant un ion métallique. Soit HB un autre acide;
les deux substances mises en présence peuvent donner la réaction
suivante :
MA-HHB = IIA-f-îSlB.
Si cette réaction avait lieu réellement, on obtiendrait l'acide cherché et le sel correspondant à l'acide ajouté. Il resterait alors à séparer ces deux substances, pour avoir l'acide à l'état pur.
Pour appliquer cette règle au cas isictuel, il faudrait décomposer le
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sel de sodium NaO Cl par Facide chlorhydrique ; on obliendrail ainsi le sel cherché et du chlorure de sodium, suivant Téquation
Na 0 Cl -^ II Cl = Na Cl h- IIO Cl,
et l'on aurait à séparer ces deux substances.
L'expérience a montré que la réaction qu'exprime l'équation générale a toujours lieu, mais que la transformation n'est jamais complète. Elle ne porte jamais que sur une partie des quantités de matière en présence, et le reste ne subit pas de changement. En d'autres termes, ici aussi les réactions aboutissent à des états ^équilibre chimique (p. 119). Pour que l'équilibre se produise il faut que les concentrations des matières qui réagissent soient dans un certain rapport, dont la valeur dépend de la nature de ces matières, de la température, et de diverses autres circonstances.
Si l'on enlève une des matières en présence, l'équilibre est rompu et il doit se produire une réaction qui reconstitue la matière enlevée. Si l'on retire encore la nouvelle quantité qui vient de se former, le même phénomène se produit, et l'on peut recommencer ainsi jusqu'à ce qu'il se soit formé autant de cette matière que les corps en présence peuvent en fournir.
C'est là-dessus que repose le procédé de préparation de l'acide hypochloreux. On applique la réaction que nous avons indiquée. Quand on ajoute au sel de sodium de l'acide chlorhydrique dilué, une partie de ce sel se transforme en chlorure de sodium et acide hypochloreux, une autre partie reste intacte. Si l'on distille le mélange, l'acide hypochlpreux, qui, des quatre matières en présence, est la plus volatile, se vaporise, et sa concentration dans le résidu devient plus faible. Il en résulte qu'il se forme une nouvelle quantité d'acide hypochloreux; si on l'enlève également par distillation, et ainsi de suite, tout l'acide que peuvent former les quantités en présence finira par se former effectivement et se trouvera dans la partie distillée. C'est en effet ce qui arrive.
Pour réaliser l'expérience, il faut procéder avec précaution et ^ ajouter moins d'acide chlorhydrique que ne l'indique Téquation; il faut aussi l'employer dilué et le verser de telle manière qu'il ne soit jamais en excès. Cela est nécessaire dans le cas présent, parce que l'acide chlorhydrique agit sur l'acide hypochloreux, comme nous l'expliquerons prochainement. Dans les cas où il n'est à craindre aucune réaction de ce genre, ces précautions sont inutiles.
Propriétés de l'acide hypochloreux. — La solution aqueuse d'acide hypochloreux que l'on obtient par ce procédé présente, outre les
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réactions communes à tous les acides, certaines réactions particulières qui souvent dissimulent les réactions générales. Elle est incolore, mais elle a une odeur forte, analogue à celle du chlore. Elle décolore énergiquement les matières organiques; elle se rapproche du chlore par ses propriétés désinfectantes et- sa toxicité pour les micro-organismes.
La grande analogie que présente la solution d'acide hjpochloreux avec une solution aqueuse de chlore tient à ce que la solution de chlore se transforme partiellement en acide hjpochloreux et acide chlorhydrique, suivant Téquation
Cl, -f-IJ, 0 = 110 Cl -h 11 Cl.
Celte transformation, elle aussi, est incomplète et se produit suivant des proj)ortions qui dépendent de la concentration et de la température. Inversement, Facide chlorhydrique et l'acide hjpochloreux réagissent l'un sur l'autre en donnant du chlore et de l'eau ('), mais cette réaction, elle non plus, ne va pas jusqu'à la transformation intégrale. Dans ce cas aussi s'applique la règle ci-dessus énoncée; on peut rendre la réaction complète dans un sens ou dans l'autre en enlevant les produits qu'on veut obtenir.
Décomposition des hypochlorites. — Les plus importants des caractères propres de l'acide hjpochloreux dérivent de l'extrême facilité avec laquelle il perd son oxjgène et se transforme en acide chlorhjdrique. Ses sels se transforment de même en chlorures. On a
les équations
•211 CIO =2HCI -+-0, et
vi\aCIO = aNaCl-f-0,.
Si l'on met l'acide ou les sels en contact avec des substances qui peuvent s'emparer de l'oxjgène, elles s'unissent avec cet oxjgène, en d'autres termes, elles s'oxjdent. Les hjpochlorites sont donc des oxjdants énergiques et remportent à cet égard sur le peroxjde d'Ii vdrogène.
Cette facilité à perdre l'oxjgène se manifeste dans les hjpochlorites par un dégagement d'oxjgène. Dans les conditions oïdinaires
(') C'est pour cette raison qu'il faut décomposer l'hypoclilorile de soude par l'acide chlorhydrique avec précaution et en évitant la présence d'un excès d'acide, même en un point particulier, pendant toute la durée de l'expérience. Si l'on uégli^it cetie précaution, il *e forme du chlore qui distille avec l'acide hypochloreux et le rend impur.
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<*e dégagement a lieu a\ce une vitesse très faible, de sorte qu'il est à peine observable. Mais, comme toutes les réactions lentes, celle-ci peut être rendue beaucoup pbis rapide et d'une observation bien plus facile par Faction de certaines substances.
Les substances qui accélèrent ce dégagement sont les sels de A cobalt, métal qui appartient au groupe du fer (p. 66). Si, à la solution d'hypochlorite de sodium qu'on obtient en faisant passer du chlore dans une solution de soude, on ajoute un peu d'un sel de cobalt quelconque, il se forme un précipité noir qui est un oxyde de cobalt riche en oxygène, et bientôt se dégage un gaz qui est de l'oxygène, car il rallume un bout de bois en ignition.
On peut rassembler en une réaction unique la formation de Thypochlorite et sa décomposition en chlorure et en oxygène : il suffi I pour cela de mettre un peu de cobalt dans la solution de soude, et ensuite d'y faire arriver le chlore. Alors l'hypochlorite n'existe que d'une façon passagère et se décompose immédiatement en chlorure et oxygène. Le phénomène paraît alors répondre à l'équation
4 Na OH -h -2 Cl, = I Na Cl -4- Oj -+- x H, 0.
D'après la loi qui s'applique à tous les phénomènes catalytiques, il faut considérer, dans le cas présent, la formation d'oxygène comme un phénomène spontané, que l'action du catalyseur ne fait qu'accélérer. Ce phénomène a lieu même ([iiand on préj)are de l'hypochlorite en faisant passer du chlore dans la soude pure, et il y a aussi dans ces conditions un faible dégagement d'oxygène. On pourrait se demander pourquoi est possible la formation d'hypochlorite, pourquoi la totalité des matières en présence ne tend pas immédiatemeni vers l'état le plus stable, celui du système chlorure et hydrogène, que représente la dernière équation.
Loi des degrés de réaction. — La réponse à cette question nous est fournie par une loi générale qui s'énonce ainsi : dans tous les phénomènes chimiques, Cétat qui se réalise d^ abord n* est pas le plus stable^ mais le plus voisin, c^ est-à-dire le moins stable entre tous les états possibles. A partir de cet état se réalisent par degrés successifs les états plus stables, et la transformation ne s'arrête qu'à un état qui ne comporte pas de transformation nouvelle, et qui est, par conséquent, le plus stable de tous.
Pour bien comprendre cette loi, il faut se représenter clairement de quoi dépend la stabilité d'un système. Nous avons touché à cettr question à propos des oxydants (p. i84); il Vagit maintenant de la traiter à un point de vue plus général.
Qoo^Q:
COSIPOSES OXYGENES DU CHLORE. 2|7
L'énergie libre. — Les phénomènes qui s'aceom plissent sponlanénient ont pour propriété caractéristique de pouvoir fournir, en s'aceomplissant, un travail de nature quelconque. Aucun phénomène de ce genre n'a lieu spontanément en sens inverse, les conditions restant les mêmes; pour produire le phénomène inverse, il faut au contraire fournir du travail. Ainsi l'eau descend spontanément d'amont en aval et peut en descendant fournir du travail ; mais pour la ramener d'aval en amont il faut la porter ou la pomper, ce qui demande un certain travail.
Les états les plus instables d'un sjstème sont donc ceux (jui contiennent en puissance le plus de travail, et les états les plus stables sont ceux qu'on obtient quand on a tiré du système autant de travail <ju'il peut en fournir. Le mot travail est pris ici dans son sens le j)lus général, il représente une énergie de nature quelconque (p. a5). On pourrait conclure de là que les états les plus stables correspondent à la quantité d'énergie la plus petite, et que les états les plus instables correspondent à la quantité d'énergie la plus grande. Cette conclusion serait exacte si toute l'énergie, sans exception, d'un système pouvait être transportée à un autre système, en d'autres termes, transformée en travail. Mais il n'en est pas ainsi. Qu'on se propose, par exemple, d'employer à un travail quelconque la pression atmosphérique. L'air, sous la pression normale, pourrait fournir un travail considérable si le récipient qui le renferme était placé dans une enceinte où régnât une pression beaucoup plus faible. Mais quand le milieu ambiant est soumis à la même pression, on ne peut tirer iU* cet air aucun travail.
H faut donc distinguer dans chaque système, d'une part l'énergie qui peut être transmise à d'autres systèmes, et d'autre part l'énergie qui n'est pas disponible. On appelle la première énergie libre, et l'autre énergie liée, U énergie totale d^un système est donc la somme de son énergie libre et de son énergie liée. Tous les phénomènes spontanés entraTiiënTu ne diminution de l'énergie libre, car un phénomène quelconque se ramène en définitive à un transport d'énergie d'un système à un autre.
Ces notions établies, nous pouvons dire que les phénomènes chimiques, eux aussi, ne peuvent avoir lieu qu'avec diminution de Ténergie libre, La forme |a plus instable sera donc celle pour laquelle la quantité d'énergie libre est la plus grande; la forme la plus stable, celle pour laquelle la quantité d'énergie libre est la plus petite.
L'énergie totale ne varie pas nécessairement dans le même sens que l'énergie libre; quand l'énergie libre diminue, il est parfaitement
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possible que l'énergie liée augmente d'une quanlilé plus grande, de telle manière que l'énergie totale augmente. Dans un cas de ce genre, le système se refroidira, car Ténergie dépensée provient presque toujours de la chaleur que le système contient. Tous les phénomènes spontanés qui s'accompagnent de refroidissement appartiennent à cette catégorie. Les exemples n'en sont pas rares. Un liquide volatil, placé dans un récipient qui ne contient pas de ses vapeurs, se vaporise en refroidissant; certains sels se dissolvent dans l'eau en la refroidissant; beaucoup de phénomènes chimiques proprement dits ont lieu spontanément avec abaissement de la température. Tous ces cas montrent que, dans les phénomènes spontanés, malgré la diminution de l'énergie libre, il peut y avoir augmentation de l'énergie totale.
Nous ne pouvons explicjuer ici comment on procède pour mesurer l'énergie libre d'un système, il suffira de savoir que la spontanéité d'une réaction est le signe d'une diminution dans l'énergie libre, du système considéré.
Pour appliquer ces considérations à notre cas particulier, le système chlore + soude est celui dans lequel l'énergie libre est la plus grande; le système qui en dérive, chlorure de sodium -f- hypochlorite de sodium, possède une moins grande quantité d'énergie libre, et le système chlorure de sodium 4- oxygène est celui dont l'énergie libre esl la plus petite. On peut représenter ces faits par la figure suivante, où les ordonnées correspondent aux quantités d'énergie libre :
4i\aOHH-2Cl2
aNaCI -H2NaOCI -h aH,0
4NaCI -4-iH2 0-hO,
L'aspect de la figure montre pourquoi la transition du degré le plus élevé au degré le plus bas a lieu non pas directement, mais avec une étape intermédiaire. Elle réj)ond ainsi à la question de la page 246.
Anhydride hypochloreux. — On ne connaît pas l'acide hypochloreux à l'état libre, c'est-à-dire non dissous dans l'eau. Quand on cherche à le préparer, les éléments de l'eau s'en séparent, et il reste un composé du chlore et de Toxygène. Ce composé n'est plus un acide puisqu'il ne contient pas d'hydrogène.
La réaction a lieu suivant l'équation
îHGiO-^H20 = Cl20.
Cette nouvelle substance s'appelle protoxyde de chlore, parce
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(|u'elle contient i poids de combinaison de l'oxygène. Comme elle dérive de l'acide hypochloreux par perte d'eau, on l'appelle aussi anhydride hypochloreux. Cette dénomination est la plus généralement employée; on appelle anhydrides d'une substance les substances (|ui en dérivent par élimination des éléments de l'eau.
On avait adopté ce nom parce qu'on supposait que la substance primitive contenait, non seulement les éléments de l'eau, mais de l'eau véritable toute formée. Cette liypothèse reposait sur le fait que certaines substances donnent de l'eau avec une facililé et une rapidité extrêmes. Un examen plus rigoureux des faits a montré que l'on passe, par une série continue d'intermédiaires, des substances, qui <lonnent de l'eau très facilement à celles dont on ne peut tirer de l'eau <|u'au moyen de réactifs particulièrement énergiques. 11 est donc plus scientifique de n'admettre dans aucun cas la préexistence de l'eau, d'autant plus que cette hypothèse ne présente pas un sens bien < lé terminé.
Pour préparer l'anhydride hypochloreux, le procédé le plus commode consiste à employer la réaction par laquelle on obtient les sels hypochloreux (p. 2^2 ), mais en se servant d'un oxyde qui ne donne pas naissance à un sel. La substance la plus propre à cet usage est l'oxyde de mercure. Si l'on fait arriver sur l'oxyde de mercure (*) un courant de chlore sec, il se produit la réaction suivante :
Hg est le symbole du mercure; son oxyde contient un poids de combinaison de mercure pour un poids de combinaison d'oxygène. Le composé de chlore et de mercure (chlorure de mercure) est à l'état solide et forme le résidu ; l'anhydride, qui est gazeux à la température ordinaire, se dégage et l'on peut le recueillir.
L'anhydride hypochloreux est un gaz jaune brun d'odeur forte et désagréable; il peut être liquéfié à la température de 5". 11 se dissout dans l'eau et s'y transforme lentement en acide hypochloreux. 11 est 1res instable à l'état gazeux, plus instable encore à l'état liquide; il se «lécompose facilement avec explosion en chlore et oxygène. Celte décomposition s'accomj)agne d'un dégagement de chaleur, ce qui en
(*) L'oxyde de mercure qui sert dans cette expérience doit être dans un clat par- . liculier pour que la réaction s'effectue bien. S'il est trop finement divisé, la réaction / va trop vile et il peut se produire une explosion; sMl est en trop gros morceaux, la réaction est trop lenle et le gaz qu'on recueille est mélangé de chlore. On l'obtient dans l'état convenable en précipitant du chlorure de mercure par de la soude en y solution aqueuse, et en chauffant faiblement l'oxyde ainsi préparé. /
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rx[)li(jiie bleu le caractère explosif (p. 190). Sous ractioii de la lumière, ce gaz se décompose en ses éléments, mais généralement sans <*\plosion.
Acide chlorique. Formation des chlorates. — Les trois degrés iju'indique le tableau de la page 2^8 dans la transformation du système chlore et soude ne sont pas les seuls degrés possibles; il en esl encore deux autres, intermédiaires entre le degré moyen et le plus bas. Si l'on conserve assez longtemps la solution NaCl-hNaClO, obtenue en mettant du chlore en contaet avec une solution de soude, ses propriétés subissent un changement. Le changement est plus rapide à la chaleur et en présence d'un faible excès de chlore. La solution perd peu à peu ses propriétés décolorantes et son odeur; au bout d'un (certain temps, elle ne contient plus d'hypochlorite, car si Ton fait agir sur elle à froid de l'acide chlorhydrique dilué, il n'y a pas de dégagement <le chlore.
Par évaporalion on obtient deux sels : du chlorure de sodium, el
un autre sel qui contient de Toxygène. En Tanalysant, on trouve que
sa composition répond à la formule NaClOa. On l'appelle chlorate
de sodium. Les [)hénomènes sont donc représentés par les équations
suivantes :
>\aOH-^Gl,= NaCI -+- NaClO - H3O,
\ \a CI O -= •>. Ne Cl -+- Na Cl O,, ou, en supprimant les produits intermédiaires,
r.\aOH-:-3CU- i.XaCI-h.NaCJo, . jHjO.
Le chlorate de sodium est un sel très soluble, et il est difficile de le séparer du sel marin (jui se forme en même temps. Aussi est-il préférable de préparer le sel de potassium correspondant, en faisant arriver du chlore dans une solution d'hydrate de potassium. Comme le potassium est extrêmement analogue au sodium dans toutes ses propriétés chimiques, les réactions <jui se produisent sont tout à fait semblables à celles que donne la soude; il est donc inutile de les exposer. Elles donnent (înalement du chlorate de potassium mélangé à du chlorure de potassium; et, comme le chlorate est beaucoup moins soluble à froid (pie le chlorure, il se dépose quand on fait refroidir la solution.
Le sel ainsi [)réparé est pour nous une vieille connaissance; c'est au moyen de cette substance qu'on prépare Toxygène dans les laboratoires (p. ^4)- Le chlorure de potassium qu'on obtient en même temps est un sel très analogue au chlorure de sodium.
Nous savons déjà que le chlorate de potassium se décompose sous
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raction de la chaleur en oxygène et chlorure de potassium (le chlorate de sodium se décompose de la même manière). La réaction a lieu
suivant Téquation
KCI03 = '2KCI-+-30j
(K est le sjmbole du potassium).
Elle aboutit, comme on le voit, au dernier degré de Faction du chlore sur les hydrates. Aux trois degrés que nous avons indiqués (p. 248), il en faut donc ajouter un quatrième, qui se place entre le degré de l'hypochlorite et le degré terminal. Nous verrons bientùl qu'il y a encore un degré à intercaler, ce qui porte le nombre total des degrés à cinq.
Comme il n'y a qu'une faible chute d'énergie entre le degré du chlorate et le degré de l'oxygène, la transition de l'un à l'autre n'a pas lieu si aisément ni si rapidement que la transformation du chlore en hypochlorite et de l'hypochlorite en chlorate. A la température ordinaire, les chlorates sont des substances pratiquement stables, el ce n'est qu'à une température assez élevée que la réaction devient assez rapide pour qu'on puisse l'observer. Elle peut être accélérée par des actions catalytiques, comme nous l'avons déjà signalé (p. 76); outre le bioxyde de manganèse que nous avons cité, l'oxyde de fer active considérablement la décomposition.
Préparation de l'acide chlorique. — Il n'est pas très facile d'obtenir l'acide chlorique au moyen du chlorate de potassium ou de sodium. La solution aqueuse de ce sel est bien décomposée partiellement par les acides, conformément à la règle générale (p. 243), mais l'acide chlorique ne distillant pas, on ne peut séparer les produits de la réaction comme dans le cas de l'acide hypochloreux. 11 faut donc recourir à un autre procédé.
Considérons l'équation de la page 243,
MA-+-HB = MB-+-HA.
11 n'est pas nécessaire, pour avoir l'acide que Ton cherche ilA, de le retirer du milieu où se passe la réaction; on peut aussi l'obtenir isolé en éloignant la totalité du sel MB. Il est vrai que les sels n'étanl généralement pas volatils, on ne peut se servir de la distillation, procédé qui réussit généralement pour les acides; mais d'autre pari beaucoup de sels sont insolubles, et en se précipitant ils permettent à la réaction de s'achever aussi bien qu'elle s'achève parla distillation des acides.
Pour mettre en prati([ue cette méthode, il suffît de choisir les par-
lies M et B de telle manière qu'elles forment en se combinant un sel insoluble. En d'autres termes, il faut se servir, pour préparer l'acide cherché, d'un sel qui se transforme en un sel insoluble sous l'action d'un autre acide, et le décom|)Oser précisément par cet acide.
Nous connaissons déjà un nuHal qui donne avec Tacide chlorhy- (h'ique un sel insoluble : c'est l'argent, i^e chlorure d'argent est insoluble à un si haut degré que même des solutions très diluées de chlorures donnent un précipité avec les sels d'argent (p. 224). On peut donc remplacer, dans Téquation générale, M par l'argent et B par le chlore. Si l'on prépare du chlorate d'argent et qu'on le décompose par l'acide chlorhydrique, il se forme du chlorure d'argent et de l'acide chlorique suivant l'équation
AgG103-i- HCi = HClOa-f- AgCl
(Ag est le symbole de l'argent).
Le chlorate d'argent peut être préparé de la même manière que le chlorate de sodium ou de potassium, en faisant agir le chlore sur l'hydrate d'argent.
On peut appliquer la même méthode de beaucoup d'autres manières, car chaque sel insoluble fournit un procédé. En fait, pour préparer pratiquement l'acide chlorique , on emploie généralement d'autres substances, à savoir le chlorate de baryum et l'acide sulfurique. Le résultat obtenu est le même, car le sulfate de baryum esl également un sel très peu soluble.
Quand on se sert de ce mode de préparation, il faut mesurer exactement les quantités qui réagissent, pour éviter que l'acide chlorique obtenu ne soit mélangé d'un excès de l'une ou de l'autre des deux substances. La réaction elle-même fournit le moyen de s'assurer que les proportions sont exactes. A l'une des solutions, il faut ajouter de l'autre solution tant qu'il se produit un précipité. Puis on filtre le liquide obtenu et, en y versant un peu de la première solution, on s'assure qu'on n'y a pas introduit un excès de la seconde. On procède ainsi à des épreuves alternées jusqu'à ce qu'un échantillon du liquide obtenu ne donne plus de précipité avec aucune des deux substances.
11 ne faut pas croire qu'on puisse obtenir par ce procédé une solution <c absolument » pure. On n'y arriverait que si le sel qui se précipite était absolument insoluble, ce qui n'a jamais lieu. Mais si l'on connaît par des mesures indépendantes la solubilité du précipité, ou peut calculer la quantité d'impureté que contient la solution.
La solution d'acide chlorique ainsi préparée est un liquide fortement acide, incolore, assez stable à l'état dilué ; cependant elle se
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décompose lentement en oxygène et acide chlorhydriqiie ; cet acîde,
vn réagissant sur le reste de l'acide chlorique, donne du chlore et de
Teau, de sorte que finalement il se forme de l'oxygène et du chlore.
On a donc les équations
•^IICIO, = 2HCI-h30j et
5HCl-hHCI03 = 3njO-+-3CU, ou, en résumé,
4nCI03 = 2H,0-f--4Cli-r30j.
Plus la solution est concentrée, plus la température s'élève et plus la décomposition est rapide. Le dégagement d'oxygène est considérable ; aussi l'acide chlorique est-il un oxydant énergique.
L'acide chlorique lui-même n'est d'aucun usage pratique, mais les chlorates sont employés à de nombreux usages. Nous parlerons avec plus dedétailsdesdivers chlorates à propos des métaux correspondants.
Solubilité des sels. — Le procédé que nous venons d'employer pour séparer deux sels, consiste à faire cristalliser un de ces sels en mettant à profit leur différence de solubilité. Il faut donc, pour l'appliquer convenablement, connaître les lois générales relatives aux matières solides en solution. Voici les plus importantes de ces lois.
Quand une matière solide se dissout dans un liquide, pour chaque température elle a une solubilité déterminée, c'est-à-dire qu'il y a un rapport déterminé entre la quantité de matière dissoute et la quantité de dissolvant. Ce rapport peut être évalué de deux manières : on peut prendre pour unité (ou poser égale à loo), soit la totalité de la solution, soit seulement la quantité de dissolvant. Le premier procédé est préférable au point de vue scientifique, mais comme c'est le second qui est en usage, c'est de lui que nous nous servirons. La solubilité sera donc représentée par la quantité maximum de la matière solide considérée, qui peut se dissoudre dans loo parties du ( dissolvant. 1
Si l'on met en contact avec le liquide une quantité de solide inférieure à la quantité soluble, elle se dissout tout entière, et l'on dit (jue le liquide est non saturé, parce qu'il peut encore absorber de nouvelles quantités du solide. Si, au contraire, on met une quantité de solide trop forte, la quantité qui correspond à la solubilité se dissout, et Texcès reste à l'état solide. La solubilité est absolument indépendante de la quantité d'excès non dissous; que la solution soit en contact avec un excès solide faible ou abondant, la concentration est la même.
Le degré de solubilité correspond donc à l'équilibre entre la partie
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liquide et la partie solide, de la même manière que, par exemple, le point de fusion d'une matière simple correspond à l'équilibre entre sa forme solide et sa forme liquide. Dans les deux cas, l'équilibre est indépendant des quantités relatives et absolues des phases en présence. C'est là une loi générale qui s'applique à tous les équilibres entre plusieurs phases distinctes.
Quand il n'y a pas de solide en présence du liquide, il manque un des facteurs de l'équilibre, et il n'y a pas de raison qui nécessite une concentration déterminée. Une solution qui n'est pas en présence du solide correspondant n'est donc pas assujettie à avoir une concentration déterminée. Cela est évident dans le cas des solutions non saturées : on peut dissoudre, dans une quantité donnée de liquide, des quantités de solide aussi petites que l'on veut. Mais cette proposition doit s'appliquer aussi au cas des solutions concentrées : il doit y avoir des solutions qui contiennent plus de solide dissous (pi'elles n'en auraient à l'état d'équilibre en présence du solide.
On parvient, effectivement, par divers procédés, à préparer des solutions de ce genre. En l'absence du solide, elles sont (du moins jusqu'à une certaine limite) aussi stables que les solutions non saturées; mais elles se comportent d'une manière inverse quand on les met en présence du solide. Tandis que les solutions non saturées dissolvent le solide qu'on met en contact avec elles, les solutions sursaturées (c'est ainsi qu'on les appelle) perdent l'excès de solide qu'elles tenaient dissous, et reviennent ainsi à l'état de saturation.
Influence de la température et de la pression sur la solubilité. - Q uand on fait varier la température , en général la solubilité varie. Pour la plupart des matières solides elle augmente quand la température s'élève ; pour certaines substances elle diminue. On représente ordinairement les variations de la solubilité en fonction delà température par une courbe, en portant les températures en abscisses et les solubilités en ordonnées. La figure 72 donne les courbes de solubilité du chlorure de sodium.
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du chlorure de potassium et du chlorate de potassium. Ces courbes fournissent les indications suivantes :
La solubilité du chlorure de potassium croît proportiounellemeni il la température, c'est-à-dire que pour des variations égales de la température, la concentration de la solution saturée varie de quantités égales. Au contraire, la solubilité du chlorate de |)Otassium augmente avec une vitesse (jui s'accélère quand la température augmente : à des différences de température égales correspondent des variations de la solubilité d'autant plus grandes que la température est plus élevée. Aussi la courbe de solubilité du chlorure est-elle une ligne droite, tandis que celle du chlorate est une courbe qui tourne sa convexité vers l'axe des abscisses.
La solubilité du chlorure de sodium a pour caractère d'être presqu<' indépendante de la température; elle conserve pour les diverses températures à peu près la même valeur. Cette particularité se reconnaît immédiatement à ce que la courbe est presque horizontale.
A part la température, y a-t-il d'autres conditicms dont la solubilité pourrait dépendre? A cette question la loi des phases (p. 20/î) nous fournil une réponse. Comme les parties constitutives sont au nombre de deux, savoir la substance solide et le dissolvant, la somme des phases et des libertés est égale à 2 4-^^ = 4- l^ans le système formé par la solution en équilibre avec le solide, il y a deux |)hases. savoir la solution et le solide; le système possède donc deux degrés de liberté. En fixant la température on dispose d'une de ces libertés: il en reste une autre, et il doit être possible, à une température donnée, de faire varier la solubilité en agissant sur une autre condition, par exemple la pression.
Les recherches faites sur ce sujet ont montré que la solubilité varie bien en fonction de la pression, mais d'une manière extrêmement faible. 11 faut employer des pressions très considérables pour obtenir <les variations tout juste mesurables de la solubilité. Aussi est-il légitime, dans l'usage courant, de tenir aussi peu de compte de cette influence de la pression que de celle qu'elle exerce sur le point de fusion.
Relation entre la solubilité et la chaleur de dissolution. — A quoi tient l'action de la température et de la pression sur la solubilité; et, d'une manière plus précise, cette influence se rattache-t-elle à quelque autre propriété des matières considérées? La réponse à cette question nous est fournie par un principe relatif à l'équilibre que nous avons déjà appliqué plus d'une fois à propos des diverses per-
turbations d'équilibre. Quand on exerce sur un système une certaine contrainte, il se produit le phénomène qui tend à détruire l'effet de cette contrainte. Si donc nous avons une solution saturée et que nous en élevions la température, l'équilibre se déplacera au moyen d'une réaction liée à un abaissement de la température. Dans la plupart dos cas, la dissolution des matières solides a lieu avec absorption de chaleur, et, par conséquent, abaissement de température; c'est donc une dissolution qui se produira, et la solubilité s'élèvera avec la température. Mais il y a aussi des cas où le phénomène de dissolution dégage de la chaleur. Pour les matières qui présentent cette propriété, la solubilité devra diminuer quand la température s'élèvera. Enfin les matières dont la concentration ne varie pas quand leur température varie, auront une solubilité indépendante de la température.
Ces relations ont été vérifiées expérimentalement un grand jîombre de fois, et l'on ne connaît pas de cas qui soit en contradiction avec elles.
Les contradictions qu'on a cru découvrir tenaient à une application inexacte des principes. Comme' cela résulte de notre exposé, la chaleur dont il s'agit est celle qui est absorbée ou dégagée quand, dans une solution saturée pour la température où elle se trouve, on dissout une nouvelle quantité de sel. Il ne faut pas confondre ces phénomènes calorifiques avec ceux qui accompagnent la dissolution du solide dans le dissolvant pur. Ce sont ces derniers qui ont généralement été mesurés. Ces deux quantités ne diffèrent pas sensiblement pour les matières très peu solubles; mais quand les matières sont très solubles, ces deux quantités peuvent différer non seulement en valeur, mais même en signe.
Cristallisation des matières solubles. — On peut déduire de ce qui précède la façon dont se comporte une substance solide en solution. Une fois entrée en solution, elle ne pourra se séparer du liquide avant que si concentration soit devenue supérieure à la concentration de saturation correspondant à la température du liquide. Quand cette limite a été dépassée, la précipitation peut avoir lieu, mais n'a pas lieu nécessairement, car la solution peut rester sursaturée. Mais quand la précipitation a commencé, elle se poursuit jusqu'à ce qu'il ne reste en solution que la quantité exactement saturante.
Dans le cas des matières dont la solubilité croît avec la température, en saturant le dissolvant à haute température et en faisant ensuite refroidir le liquide, on obtient des solutions sursaturées, et il
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se dépose du solide. Gomme dans ces conditions généralement 1rs solides cristallisent bien, on peut considérer cette opération comme un procédé de <( recristallisation ». Parmi les substances auxquelles se rapporte la figure 72, c'est le chlorate de potassium qui cristallise le mieux par refroidissement de la solution chaude. Sa solubilité varie en effet considérablement avec la température. Le chlorure de potassium se prête moins bien à la même opération, et le chlorure de sodium ne sV prête pas du tout. Quand on veut faire cristalliser ces substances, il faut employer d'autres procédés pour les ramener à l'état solide.
On peut mettre ces faits en évidence par des expériences très frappantes. On jette du chlorate de potassium dans de Teau bouillante tant qu'il s'en dissout, et ensuite on refroidit la solution; il se précipite une si grande quantité de chlorate que le liquide se transforme en une bouillie qu'il est impossible de remuer. D'une solution de chlorure de potassium, saturée à chaud, puis refroidie, il se précipite beaucoup moins de cristaux, et d'une solution de chlorure de sodium, il ne s'en précipite pour ainsi dire pas.
Au lieu de faire cristalliser les solutions en modifiant la température, on peut aussi diminuer la quantité du dissolvant. Le moyen h? plus facile d'y arriver quand les liquides sont volatils est l'évaporation. I^ar exemple, c'est en évaporant l'eau des solutions naturelles de sel marin, qu'on obtient à l'état de cristaux le sel qu^elles contiennent. Cette cristallisaLton par évaporation est peut-être encore plus employée que la cristallisation par refroidissement.
Dissolution des mélanges de sels. — La dissolution a lieu suivant des lois analogues quand plusieurs sels, ou d'une manière générale plusieurs matières y prennent part en même temps. Dans ce cas aussi, à chaque température correspond un état de saturation déterminé, indépendant des rapports de quantité des différentes phases en > présence. A vrai dire, quand il y a plusieurs sels, la solubilité Ai chacun d'eux n'est pas la même que s'il était seul : ils exercent um action les uns sur les autres. Mais cette action ne porte que sur valeurs numériques, et non sur les caractères généraux du phénomène.
Quand la dissolution d'un mélange de deux sels dépasse l'état de saturation, ce n'est pas d'ordinaire en même temps pour les deux sels : elle est sursaturée de l'un, mais n'est pas encore saturée de l'autre. Par suite, Tua des solides qui étaient en solution se précipite, et ainsi on l'obtient séparé de l'autre.
les J
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Si, par exemple, on évapore la solution d'un mélange salin quelconque, le sel qui se déposera le premier est celui qui arrivera le premier à son point de saturation. En enlevant ce dépôt, on y trouvera ce sel à l'état de pureté. C'est seulement quand les autres matières ont atteint leur point de saturation qu'elles se précipitent avec la première; le précipité qu'on obtient alors est un mélange.
Dans des cas de ce genre on peut ordinairement pousser plus loin la séparation, en tirant parti du fait que la solubilité ne varie pas avec la température de la même façon pour une matière que pour une autre. Considérons, par exemple, la solution de chlorure et de chlorate de potassium mélangés ; elle donne d'abord un dépôt de chlorate pur cristallisé. Supposons que la cristallisation ait été poursuivie jusqu'au point où les deux sels se déposeraient ensemble si l'on continuait l'évaporation. On n'a alors qu'à poursuivre la concentration à une température plus élevée; à cette température, la solubilité du chlorate a plus augmenté que celle du chlorure, et il ne se précipite que du chlorure; quand le chlorate est près de redevenir saturant, on refroidit et l'on obtient un mélange qui contient beaucoup de chlorate et peu de chlorure ; en dissolvant et en cristallisant à nouveau, on peut séparer en grande partie ce qui reste de ces deux sels. En répétant l'opération on arrive à réduire la partie mélangée à un résidu négligeable.
Il faut ainsi, pour séparer les parties d'une solution donnée, se guider sur la loi de solubilité de chacune d'elles. Des relations générales que nous avons exposées, on peut déduire pour chaque cas particulier le procédé de séparation le plus pratique.
Acide perchlorique. — On trouve un degré intermédiaire entre celui des chlorates et celui de l'oxygène en chaufTant avec précaution du chlorate de potassium ou quelque autre chlorate. Une partie de ce sel, plus ou moins grande suivant les circonstances extérieures, en particulier suivant la nature du récipient et les impuretés solides mélangées au sel, se décompose en oxygène et chlorure de potassium ; une autre partie se transforme en un composé plus riche en oxygène.
Si l'on porte le chlorate de potassium à une température un peu supérieure à son point de fusion, le dégagement d'oxygène, considérable au début, devient de plus en plus lent, et cesse tout à fait bien avant que tout l'oxygène présent ait été chassé. En même temps, des morceaux d'une matière solide se séparent du sel fondu, et quand le dégagement de gaz a cessé, le sel est redevenu solide sans pourtant que la température se soit abaissée.
Le mélange ainsi obtenu se compose de deux sels qu'il est facile de séparer par cristallisation : le chlorure de potassium, qui est très soluble, et un autre sel dont la solubilité dans l'eau est très faible. On obtient ce second sel à peu près pur eu pulvérisant finement le mélange et en l'épuisant ensuite avec de l'eau froide : on enlève ainsi la plus grande partie du chlorure^ en dissolvant le résidu dans de l'eau chaude, puis en refroidissant, on a le nouveau sel cristallisé.
L'analyse montre qu'il est composé de potassium, de chlore et d'oxY-^èno, et qu'il répond à la formule KCIO4. C'est donc le sel de potassium d'un nouvel acide HCIO4, qu'on appelle acide perchlorique, et dont les sels sont des perchlorales.
De même que le perchlorate de potassium dérive du chlorate, il se produit de l'acide perchlorique quand on évapore par la chaleur de l'acide chlorique. Une partie de cet acide se décompose alors en eau, chlore et oxygène; une autre partie, en absorbant de l'oxygène qui se dégage, se transforme en acide perchlorique.
L'équation suivante représente la réaction dans le cas des sels de
potassium :
4KCI03=3KCIO^"kKGI.
La formule est la même pour l'acide, sauf qu'il faut remplacer K par H.
Le phénomène s'accompagne d'un dégagement d'oxygène, mais ce <légagement n'est pas essentiel à la réaction, car, si l'on chauffe avec beaucoup de précautions, la transformation peut avoir lieu sans dégagement d'oxygène.
Propriétés de l'acide perchlorique. — L'acide perchlorique est beaucoup plus stable que les autres acides oxygénés que forme le chlore. Tandis que sous l'action de l'acide chlorhydrique les hypochlorites se décomposent instantanément, et les chlorates très facilement, en chlore et en eau, les perchlorates ne présentent pas cette propriété; on peut évaporer un mélange de perchlorate de potassium et d'acide chlorhydrique sans qu'il y ait décomposition et dégagement de chlore. Aussi est-il possible de distiller l'acide perchlorique et de le préparer en faisant agir des acides sur des perchlorates, puis en distillant, bien que son point d'ébullition soit assez élevé.
Les propriétés de l'acide perchlorique sont profondément différentes selon qu'il est absolument dépourvu d'eau ou qu'il en contient une certaine quantité. Celui qu'on obtient par distillation du perchlorate de potassium avec de l'acide sulfurique est un liquide qui bout au-dessus de 200"; il est d'aspect huileux, extrêmement stable et ne
j)résciile aucune [)ro|)riélé oxydante. Ce liquide contient 'jo pour loo d'acide pur et 3o pour loo d'eau. Si on le mélange avec deux fois son volume d'acide sulfurique et qu'on distille de nouveau, l'eau est retenue par l'acide sulfurique, et il passe l'acide pur HCIO4, qui est un liquide très fumant. Si l'on poursuit la distillation, il passe un acide chargé d'eau qui, dans le récipient, se combine avec l'acide pur en donnant un hydrate crislallisable et répondant à la formule HCIO4 -+- II2O. En distillant cet hydrate avec précaution, en peut obtenir de nouveau l'acide pur. L'acide pur est incolore, très volatil; sa densité est 1,78. 11 est extrêmement facile à décomposer et, au contact de matières oxydables, il fait généralement explosion avec violence. Mis en présence de l'eau, il s'y dissout en bouillonnant bruyamment et en dégageant une grande quantité de chaleur; il forme ainsi une solution très stable qui, par évapora tion, revient à l'état de l'acide stable et huileux à 70 pour 100.
Ces grandes différences dans les propriétés tiennent à ce que la solution aqueuse de l'acide contient des ions, tandis que l'acide pur n'en contient pas.
Les ions sont beaucoup plus stables que l'acide pur, et c'est aussi pourquoi les perchlorates n'entrent pas en décomposition avec la même facilité que Tacide perchlorique pur.
L'acide perchlorique est un nouvel exeniple de solution dont le point d'ébullition varie avec la composition et passe par un maximum pour une certaine concentration. On retrouve dans le cas de l'acide perchlorique les faits décrits en détail, à propos de l'acide chlorhydrique (p. 216). L'acide perchlorique pauvre en eau fume à l'air humide, ce qui complète l'analogie.
La série des produits de l'action du chlore sur la soude doit, d'après ce qui précède, être complétée de la manière suivante :
i',\aOH -i-i2Cl5
UiNaOCI -j-i2NaCI
;NaCI03-4-2oNaCl
3NaCIO, - ai NaCI
.\SaC\ -+-GCK
Pour abréger, nous a\ons omis les 12H2O qui se forment lors du passage du premier degré au second; ils ne participent pas aux transformations ultérieures.
Autres composés oxygénés du chlore. — Nous n'avons pas encor:^ épuisé la série des composés variés que peut former le chlore avec l'hydrogène et l'oxygène; mais les substances dont il nous reste ù traiter sont moins importantes que celles que nous avons décrites.
Quand on décompose un chlorate au moyen d'un acide fort, l'acide sulfurique par exemple, il se forme d'abord de l'acide chlorique, conformément à la règle générale. Mais l'acide chlorique non étendu d'eau n'est pas stable, et se décompose immédiatement suivant l'équation
4HC103-=aH,0-i-4CIO,-+-Oi.
En d'autres termes, aux dépens des parties constitutives de l'acide chlorique, il se forme de l'eau. Cette eau est nécessaire au passage du reste de l'acide à l'état d'ions, plus stables que l'acide pur.
Le composé CIO^ qui se forme en même temps porte le nom de peroxyde de chlore. Comme asperl, c'est un gaz jaune brun qui, au-dessous de lo", peut êlre liquéfié et donne un liquide de la même couleur. Le gaz et le liquide sont l'un et l'autre extrêmement explosifs. Pour le montrer, on prend un flacon à large ouverture, d'une contenance de 2* à 3*, et l'on place au fond une petite coupe où l'on a mis un peu de chlorate de potassium; puis on fait tomber sur ce chlorate quelques gouttes d'acide sulfurique concentré. Il se produit une crépitation caractéristique qui provient d'une série de petites explosions, et un gaz jaune se dégage. Si, quelques instants plus tard, on introduit dans ce gaz un bâton de métal, chaufTé à une température qui peut être bien inférieure à celle du rouge, le gaz se décompose avec une détonation violente, en donnant du chlore et de l'oxygène.
Le peroxyde de chlore n'est pas l'anhydride d'un acide déterminé; mais, en réagissant avec la soude, il donne du chlorate de sodium et un sel dérivant d'un autre acide. La réaclion a lieu suivant l'équation
•>.C10,-+-'2NaOH--NaCI03-h NaCIOj^HjO.
Le sel NaClOj est appelé chlorite de sodium, et l'acide correspondant acide chlore ux. Cet acide est peu connu, et, quant à ses sels, dont la plupart sont instables, on ne leur a trouvé jusqu'à présent aucune application.
On ne sait pas encore quel rang occupent les chlorites parmi les composés du chlore, au point de vue de l'ordre des transformations et de la stabilité. Vraisemblablement leur place dans la série est assez élevée.
Thermochimie des composés oxygénés du chlore. — Comme on peut le présumer d'après les propriétés explosives de la plupart des matières de ce groupe, les composés qui en font partie contiennent généralement beaucoup plus d'énergie que leurs éléments, et, par suite, ils se transforment en leurs éléments avec dégagement de chaleur. Les variations d'énergie lolale ainsi produites ne sont pas égales aux variations de l'énergie libre (p. '^47)? niais elles ont le même signe et leurs valeurs absolues se rangent dans le même ordre, de telle sorte qu'à défaut d'une connaissance précise des unes, on peut s'en faire une idée par ce que Ton sait des autres.
L'anhydride hypochloreux se décompose en ses éléments avec dégagement de chaleur. Il y aurait donc absorption de chaleur s'il se formait à partir de ses éléments. C'est ce qu'exprime l'équation
aCI, -t- O, = aCIjO — 2 x 74*'^
Le gaz hypochloreux se dissout dans l'eau avec un dégagement de Sg^J; la formation de l'acide hypochloreux dissous à partir de l'eau, du chlore et de l'oxygène aurait donc lieu avec absorption de 35^J. Comme pour un CI2O il se forme 2HOCI, à chaque HO CI correspond l'absorption de l'^^^y), et l'on a l'équation
(1) 2CI,-HO,-t-aq=4HOGIaqH-4 x — I7,5
Si l'on veut calculer au contraire la chaleur de formation de l'acide hypochloreux à partir du chlore, de l'oxygène et de l'hydrogène, il faut ajouter à la quantité précédemment trouvée la chaleur de formation de l'eau. En ajoutant à l'équation précédente Téquation
et en divisant par 2, on obtient
(2) Cl, -hO, -4-H, -+-aq - 2H0Claq-h2 X n'i^^.
Il y a donc dans ce cas un dégagement de chaleur considérable. C'est pourquoi l'acide hypochloreux ne se décompose jamais en chlore, oxygène et hydrogène, mais seulement en chlore, oxygène et eau.
Si, de Téquation qui donne la chaleur de formation de l'acide chlor-
hydrique,
CI, -X. H, -r aq -- 2 H Cl aq -h 2 X 164»^^
on retranche Téquation (2) de l'acide hypochloreux, on trouve HOClaq =HClaq4-OH-39^'.
Cette équation signifie que, quand l'acide hypochloreux se décom-
pose en acide chlorhydrique et oxygène, il se dégage Sg^^. Par suite, quand on emploie l'acide hypochloreux comme oxydant, il se dégage pour un poids de combinaison d'oxygène 3g^^ de plus que si c'était de l'oxygène libre qui jouât le rôle d'oxydant. 11 en résulte que l'acide hypochloreux, même abstraction faite de sa supériorité au point de vue de la vitesse de réaction, est un oxydant plus énergique que l'oxygène libre, et qu'il peut oxyder des matières que l'oxygène libre n'oxyde pas.
A ce propos, il faut revenir sur la question de la page •2/\d, La transformation de l'acide hypochloreux en oxygène et acide chlorhydrique s'accompagne d'une notable diminution de l'énergie libre; on peut donc se servir de ce phénomène pour obtenir des oxydes dont la formation s'accompagnerait d'un accroissement d'énergie libre, et qu'il est par .conséquent impossible de préparer directement au moyen de l'oxygène. I^our que les matières oxydables en question absorbent l'oxygène de l'acide hypochloreux, il faut que cet acide se décompose; les deux phénomènes forment donc un « couple », ce qui, comme nous l'avons indiqué page 24^? ^st la condition nécessaire pour que l'énergie dégagée par un des phénomènes puisse servir à la réalisation de l'autre. On peut, par exemple, au moyen de l'acide hypochloreux, oxyder de l'acide chlorhydrique légèrement dilué et le transformer ainsi en chlore et en eau (p. 245); on ne peut le faire au moyen de l'oxygène, puisque au contraire la réaction entre l'eau et le chlore donne de l'oxygène libre (p. 201).
La chaleur de formation de Vacide chlorique est indiquée par les équations suivantes :
Hj-f-CIj-h3 0, -4-aq = 2HGI0jaq -4-'2X ioo^\ 2 Cl, 4- J 0, -h aq = 4 H Cl 0, aq — 4 X 43''^
De là on conclut le dégagement de chaleur que donne Tacide chlorique employé comme oxydant :
HCIO,aq = HCl aq -h 30 H-64''^
Cela fait ai^J par poids de combinaison d'oxygène. Ce nombre est sensiblement inférieur au nombre analogue relatif à l'acide hypochloreux; et en efiet, l'acide chlorique possède un moindre pouvoir oxydant.
Les équations thermochimiques de l'acide perchlorique sont
Hs -f- Cl, H- 4 Oî 4- aq = 2HCIO4 aq 4- 2 x I6l''^
2CI, H-70,-Haq = 4HCIOvaq-h4 X 18''^
H CI O4 aq = H CI aq -H 4 0 — 3''^
Qoo^Q:
Ces trois équations expriment que l'acide perchlorique esl une substance plus stable et moins oxjdante que l'acide hypochloreux cl Tacide chlorique.
Poids de combinaison du chlore. — Pour déterminer avec une précision suffisante le poids de combinaison du chlore, il a fallu employer un procédé assez indirect. On a commencé par décomposer, en le portant au rouge, du chlorate de potassium en chlorure de potassium et oxygène. Qcla fait, l'équation
KCIO, = KCI -30
permet de calculer combien il y a de parties de chlorure de potassium dans le chlorate pour 3 X i6 = 48 parties d'oxygène. On obtient ainsi le poids de combinaison du chlorure de potassium, ra|)]>orté îi l'oxygène posé égal à i(3. Un gramme de chlorate de potassium, porté au rouge, laisse un résidu de o^, 6o85; il perd donc o''^,3()i5 d'oxygène. De la proportion
KGI: i8 = o,r>o85:o,3<)ii,
on déduit, pour le poids de combinaison du chlorure de potassium KCl, la valeur 74r^9-
Cela fait, on a déterminé la quantité de chlorure d'argent qu'on peut obtenir au moyen d'une quantité donnée de chlorure de potassium. Comme chacun de ces deux sels contient un poids de combinaison de chlore, le rapport de leurs poids quand on forme Tun d'eux en partant de l'autre est égal au rapport de leurs poids de combinaison. On a trouvé que pour i^ de chlorure de potassium on obtenait 1^,9224 de chlorure d'argent. De là résulte la proportion
Ag Cl: 74,59 = 1,9224: I, et, par suite,
A s Cl = 143, 3'..
Enfin, on a transformé une quantité d'argent pesée à l'avance en chlorure d'argent. Chaque gramme d'argent donna 1^,3284 de chlorure d'argent; i^ d'argent s'unit donc à 0^,3284 de chlore. A l'aide de cette relation, on peut calculer la quantité de chlore contenue dans un poids de combinaison de chlorure d'argent. La proportion
CI: 143,39 = 0,3284: i,328i
donne pour Cl la valeur 35,4'>.
Les mêmes mesures permettent de calculer également les poids de
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combinaison de l'argent et du potassium. En retranchant de i/|3,.'{(), poids de combinaison du chlorure d'argent, le poids de combinaison <lu chlore, on obtient celui de l'argent; on a donc
Ag = io7,9|.
Le même calcul fait sur le chlorure de potassium donne
K = KCI - Cl = 74,59-35,45 =. 3y,i i.
On a été obligé de recourir à ces procédés détournés, parce que les plus simples des composés oxygénés du chlore sont si décomposables qu'on ne peut les obtenir dans un état de pureté suffisante ni les analyser avec une précision rigoure^use. Au contraire, les réactions que nous venons de décrire peuvent être eflectuécs avec une très grande précision. C'est avant tout pour <^etle raison qu'on a préféré la voie indirecte au procédé direct.
BROME— 10 UR- Fl.lOn.
A. Broir.
Généralités. — Le lïioiiu* esl un ëléiiienl livs voistn du clilore à Ums (-^ariJs. lia été dt-coiiverl pr BaUird eu iSiG^ et depins on a constaté qu'il est IriJâ ri'pandu diuis la naUrn*, ruais cependant qu'il eSl beaut-inqi moins alïondiinl que lerljloro. Ses curnpnsés existent in failïlf quantité dans l'eau de mer, et Ton en Iroiuc par conséqurnl dans les résidus de FtWaporalion naturelle ou nrliiicielle de ce liquide. On trouve de ees résidus en Alleiuaj^ne, et notamment près de Stassfurt* C'est de là quVm relire le Itrouie du commerce.
Le brome est un liqindc rouge finm sombre, et qui n'est trnns|Tarent qu'en coitelies minces. Sa densité est égale à 3,t ; il boni à Oo", et il a déjà une tension de vapeur eoiisidi'rahle à la lejnpénilure ordinaire; comme sa vapeur a une odeur très désagréable el qu'elle est très caustique pour les muqueuses, il convient de prendre des prérauti<i»s quand on a à manier du brome. Entre ^7" et — 8^ le hrf>me se congèle en donnant une niasse cristalline de mu leur sombre,
La vapeur de bronie est tr^s lourde. Si au fond d*un ^rand nacon vide on l)rise une petite boule remplie de brome, ou si Ton y fait arriver une {goutte de bronie au moyen d'une pipette^ on ctuistale que la vapeur jaune brun qui se forme resie à la partie inférieuie et se déjilace diftirilement quand on agite le llaron. C'est seulemenl rjprès être restée longlejups au l\ind qu'elle s'élève lentement vers la partie supérieure du rêeipienl, conformément à la bu générale de la dilVusion des gaz, d'après laquelle réquilibj'e ne s'établil que quand la pression propre de chacun des gaz (ou \apeurs) présents est devenue unifiUMne dans tout Tespace qu'ils occupent (p, i loV
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Si l'on renouvelle Texpérience après avoir rempli le flacon d'hy- I drogène, la difl^nsion a lieu beaucoup plus vite. En faisant simulla- / nément deux expériences, l'une avec de Thydrogcne dans le flacon, l'autre avec de l'air, au bout de 5 à 10 minutes on peut constater que l'élévation du brome est très inégale dans les deux récipients. Ce fait est surprenant, car la difl^érence de densité entre le brome et l'hydrogène est plus considérable qu'entre le brome et l'air, et, par conséquent, le travail à fournir contre la pesanteur est aussi plus grand. Si malgré cela le mélange entre la vapeur du brome et l'hydrogène se fait plus vite, c'est que la difl^usion dans l'hydrogène est plus rapide que dans l'air, parce que le frottement réciproque entre les deux gaz est beaucoup plus faible. La vitesse de difl*usion dans un espace libre suit dans une certaine mesure (et non rigoureusement) la même loi que la vitesse de diflusion à travers les orifices étroits (p. i i3), et elle est environ quatre fois plus grande dans l'hydrogène que dans Tair.
On a mesuré la densité de la vapeur de brome ; son poids molaire est égal à 160, et, par conséquent, cinq fois plus grand que celui de l'oxygène. La vapeur de brome est donc 5,5 fois plus lourde que l'air. D'autre part, le poids de combinaison a été trouvé deux fois plus petit que le poids molaire (exactement il est égal à 79,96). La composition de la vapeur de brome répond donc à la formule Br^.
A de très hautes températures le poids molaire de la vapeur de brome devient plus petit. Il se passe pour l'iode des phénomènes analogues, et comme ils ont été étudiés de plus près dans ce dernier cas, c'est à propos de l'iode que nous en donnerons l'explication.
Le brome se dissout dans Teau en formant un liquide dont la coloration varie entre le jaune et le brun. Ce liquide a l'odeur du brome, et, quand on n'a besoin que d'une faible quantité de brome, on peut le remplacer par sa dissolution. La solution saturée contient environ '.\ pour 100 de brome à la température ordinaire. Si l'eau contient T préalablement des sels de brome, elle dissout des quantités de brome beaucoup plus grandes, qui s'y trouvent à l'état de combinaisons très aisément décomposables, et se comportent presque à tous égards comme du brome libre. Nous reviendrons également avec plus de détails sur ces phénomènes à propos de l'iode.
De la solution aqueuse de brome, qu'on appelle ordinairement eau de brome, on sépare par refroidissement un hydrate solide, dont les propriétés sont tout à fait analogues à celles de l'hydrate de chlore (p. 202).
Qoo^Q:
CÏTIPtTRK XI.
Gax bromhydriqîie. — Avec Tlntlrogèiir le broiue forme une comhinatMin IMîi' (|iiî esl Ins inialo^iie au ^az f;ljlùrl>vclrîf|ue. Mais hi ri-aclian *iiitre l*!s deux clciiieiits est l>eiiiK'i>ni> j»niîn& vïvo rjue flaii> le cas du chlore. Quand on fait passer uneétinrelle élerlriquedans un niéhuige d'iijdro^rru* Pt de Vîipciir de broiiiCj nii quand ou ex|K>se ce niï^buge à la Imnirrc s<daire, il iic >e |iriifliiît py^ de réaclioii iuslatitanée, et une paetie seulement du mélange en Ire en combinaison. On peut activer le |>hénoméne à Faide de substances exercyoi une action calalytî(|U(*, I.c platine el les nictau\ du nièinç ;;rriupc ont été reconnus propres H cet usage* Si Ton fait [jîisï^er un ujeliinij;e de vapeur de brome et dlijrirogeneen proportions convenaldes dans un tube légè* rement ebauflV' rï lernplî de pbitîtm firKMnrnï divisé, les gaz qui se dégagent conliennenL de grandes quantilés de gaz bnuiih^ilrique; et, ijuand rex|)cnence est bien disposée, la combinaison est k |ieu près intégrale,
tjn obtient le nn^me composé plus aisément, el d'une t\u^on plus pratique, en faisanl agir sirindtaiiciuçul tki brome et du jiliusphore sur de Tean. \a[ réaction t[ui se produit nv \Hnivvi\ être coruplètenient e\pli(pu.'e (pie quand nous Imiterons du pbospJuire: jMuir le lurmicnt il suflira d'indiquer que les éléments de [*eau se Iruuveut séjiarés : rtixygène s'unit au pliospliore et rhj4lrt>gène att brome. Le bnuue à lui seul ne peut décomposer Teau, car cela enlraiiierail une augmentation de Ténergre libre (]>. ^4'), Mais sa tu>ud>inaison avec rbjdrogrne de Tcau devient [>ossible si on la rend ronnexe avec un autre pliénomene qui ruliidu*" une diuiiuution i\v réncrgie libre assez considérabir pour que l'élira t*itid soit uue ilntiinution. Dans ee cas particulier, le pbénoaiène auxiliaire est la r<uubinuistïn île roxvgène avec le pbospbore; flans cette réar^iion. eomme nous le savon** déjà (p. 7'")^ de gran<lcs cpianlités d'énergie sont mises en liberté» Pour réaliser rexpérienee, on met du pbospluuM^ noige a\ee un p. ^2 f*^*" d'f'au ilatis un petit balbm* dont le
ft liouchon est traversé |)ar le tube d'un
Wp ('ntroinoir rempli rie i>riKiiP et |tar un
LO tube de d<''gag«' nient i/ig^ 7'^)* Ou iiiter-
< aie sur Ir ti'ajet du tube de dégagement lui tube en V, rcundl de iibospbore /; \ feiA l'ougi; lunnide, étalé sur des morceaux
"^^m 7 -"^jr de verre. Ce tul»e a pour but de trans-
former eu gax broudi^drique le peu de vapeur rie brome qui s'éelia[>pe du ballon. ( )uand ou fait couleur le brome dans le llaeoiu goutte à guulle el av»*i* préeautian. il se pro-
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(luit iino rtîaclion vi\e, avec flamme, el du tube en U il sort un gaz incolore, qui forme d'épaisses fumées au contact de l'air, el que l'eau dissout extrêmement bien. Ce gaz esl donc très analogue au gaz chlorhydrique.
On recueille mal le gaz bronihydrique sur la cuve à mercure, parce que ce métal le décompose. La réaction donne du brouiure de mercure el de l'hydrogène; elle n'est d'ailleurs pas rapide. Comme le gaz bromhydriqu« a une densité considérable, on peut le recueillir comme le chlore par déplacement de l'air. On reconnaît que le récipient est rempli à Tépaisse fumée qui se forme à son orifice.
Le poids molaire du gaz bromhydrique est 81 ; il répond à la formule HBr. Le gaz bromhjdrique présente des écarts sensibles par rapport aux lois sim])les des gaz.
Par compression et refroidissement, on peut le transformer en un liquide qui bout à — ^S*", et qui, comme le gaz chlorhydrique licpiéfié, possède une activité chimique relativement faible.
Dissolution du gaz bromhydrique. — En reliant à l'appareil de dégagement que représente la figure ^3, le dispositif pour la dissolution des gaz, décrit page 21 4, on peul obtenir le gaz bromhydrique en solution aqueuse. La solution saturée à o" contient 80 pour 100 de gaz bromhydrique; elle est très fortement acide, elle fuuie à l'air, sa densité est i,5. Les solutions plus diluées fument moins à l'air; la solution à 48 pour 100 présente la même propriété que la solution à 20 pour 100 de gaz chlorhydrique: quand elle distille, sa composition ne change pas. Les phénomènes que nous avons décrits à propos de la solution chlorhydrique se reproduisent d'une façon tout à fait parallèle dans le cas de la solution bromhydrique, el il est inutile d'en répéter la description.
La solution bromhydrique présente, au même degré que la solution dilorhydrique, les propriétés caractéristiques des acides, si bien (jue des solutions de concentration équivalente de ces deux acides se comportent d'une manière presque identique non seulement au point de vue qualitatif, mais aussi au point de vue quantitatif. L'acide bromhydrique est donc un acide fort, et sa dissociation en ions est déjà assez prononcée dans une solution médiocrement diluée.
L'acide bromhydrique agit sur les métaux de la même manière que l'acide chlorhydrique; son hydrogène se dégage, et il se forme des bromures métalliques. Ces bromures sont absolument identiques, d'une part, avec ceux qu'on obtient en faisant agir les hydrates des mêmes métaux sur de Tacide bromhydrique (il y a alors en même
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I aution directe du brome sur ces iiui«a«\.
L'naimi du brome sur les métaux, d'uue n.«uière gént^ral,-, u't-M |j.s auss.,nergi.|ue cj..,. celle du cJdor,-, m.in la difrêronce nV»t pas 1res Ésraude On peut s., f.lre ...le idOe de 1 uae.uilé d« cotte action en ineuant di, bn.nie IU,tnde dans un lul.e à essai, et en v iol«nt un peu dcl.,„ eu fcnllfs 1res mimes, comme celles c,ui%ervenl i e.ivel..pper 1. cbocrdal cl d autres pr„d,.it. d,. rucu.e Kcmc. Le. deux elémctils se couibiHeut .ussi.ôl en dcn.H.u „ne" ««....m- rouRc «mibre et dépaisses vape.u.. Comme .es vapeurs sont toxiques, il convient de Jaire l'expérience sous une liotlc.
Les sululmus aqueuses d'ndde bronihydriquc el celles de la plupart des brom..res métalliques contiennent le brome à l'état d'ion. Dans cet état d prèsrme b s propriétés communes à tous les ions, et <[u. dmvcat de la conductibilité électrique: la plupart des données ..umenque. relatives à l'ion brome des Invunures sont très voisines des données relatives «ux chlorures correspondants. L'ion brome a comme I ,o„ cidore, une action sur le. s.dutions de sels d'ar(,^e„t, et le p.w.p„e de brou,„re d'argent que .lonncni les sels d'arj-cnl dans outes les solutions qui contiennent l'i„n bro„,e ressemble coiuplèicnent a» précipité d<.. cidurure d'ar,,enl, sauf qu'il est de eouleur un pcupuiiatre, et beaucoup moins solublc encore que le rlilorure d'argent. Anus indiquerons à pmpos de l'aifreiU les réa.tio.is «ui „ermetlent de distinguer ces deux substances. L'ion brome est d'ailieur, incolore.
Quand on i.uroduit du cidore dans des s.duli.uus qui contienuenl de I .on brouK-, d se produit une permutation dé.ats : le .bbue devion, ion cblon., e, I'i„„ brome re.levien, brome : aussi les solution, .[ui . ontienm.n. I .ou brou.c se colorent-elles en jaune quau.l ou le.,,ajoute de I eau de cidore; et comme celte coloration est bien visible -néme quand le bnm.e est peu concentré, elle sert de réaction carad ter.snquede I .on brome. Connue l'ion cidore ne peu. naturellement p.. réagir avec le cbloro, la n.éuu= réaction sert à distinguer l'ion brouic de 1 lon chlore, et à rcconnaitre la présence de l'ion brouK- à coiL' de I uni chlore.
En désignant par des traits les ions, de la manière indi.n.éc !Xme '■ "" *""' '•«^F^''«"t««- 'a réaction en questi.u. pu.- léquation ■> Bv' M- Cl, =^ a CI' -i- Biv.
II ne peut e:iisler .l'ion brome dans une solution sans ou'il s'y trouve en même temps un cation quelconque en quantité équiva-
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lente, mais ce cation ne joue aucun rôle dans le phénomène, qui se |)asse (le la même manière, quel que soit le cation présent.
C'est en appliquant cette réaction qu'on retire le brome des liquides naturels qui contiennent des composés du brome; telles sont, en particulier, les eaux mères des sels de potassium de Stassfurt (p. 63). Ces solutions salines contiennent toutes du brome à Tétat d'ions; si l'on y fait arriver du chlore et qu'on distille, le brome qui est très volatil passe avec la vapeur d'eau. On peut faire en sorte que le chlore libre nécessaire se forme dans la solution même, il suffit de la mélanger d'un hypochlorite (l'hypochlorite de chaux) et d'ajouter de l'acide chlorhydrique. Mais il faut déterminer préalablement la richesse en brome des eaux mères, et ajouter le chlore plutôt en trop faible qu'en trop grande quantité, autrement on obtiendrait du brome impur, parce qu'il passerait mélangé de chlore.
Acides oxygénés dérivés du brome. — Le brome se dissout facilement dans une solution de soude, et le liquide ainsi formé prend une teinte jaune clair. Il contient alors du bromure de sodium et de V hypobromite de sodium, La réaction est analogue de tout point avec la réaction correspondante que donne le chlore ; elle a lieu suivant l'équation
2 Na OH -+- Br, = Na Br -f- Na O Br -+- H, O.
La solution ainsi obtenue est employée dans les laboratoires; on l'appelle par abréviation lessive de brome. Comme la solution d'hypochlorite, elle exerce une action oxydante en cédant son oxygène.
On peut aussi préparer l'acide hypobromeux HOBr, correspondant aux hypobromites, à l'état de solution aqueuse diluée. 11 ressemble beaucoup à l'acide hypochloreux.
Quand on laisse longtemps reposer la solution d'hypobromite de soude, surtout en présence d'un excès de brome, elle se transforme en une autre solution qui contient à la fois du bromure et du bromate de sodium. Comme dans le cas du chlore, il vaut mieux employer une solution de potasse. Si l'on ajoute du brome à une solution de potasse, sans la refroidir, et jusqu'à ce que la coloration du brome persiste, il se dépose alors immédiatement des cristaux de bromate de potassium. En négligeant le stade intermédiaire de Thypobromite, on peut représenter la réaction par l'équation suivante :
6K0H -h 3Br,= 5KBr-h KBrOa-*- SUjO.
Au moyen de ce sel on peut préparer de l'acide bromique, comme on prépare de l'acide chlorique au moyen d'un chlorate en solution
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sHiiC qu'il est encore plus insLalïlf'. On »o le coniiait i\n'en îoIiuIûji aqueuse.
On n'a \>m prcparr jusqu'à pirsenl d'iicidr iierljroinique- Ou ne connaîl pas non plus de compost' s oxygéné;? dn l>roîue qui corrcsp<aidenl ii ranlivdrîde hypuclihireux ou au jxïrowde dp chloriN DVne fa^on geiiïTaUN les roinj*ost'>. oxygénés ilu Ijrome se d*TCoin* posent plus fiieileiuenl qiif* les ï^fiinjiosés corrcspoudrint^ drî l'h livre.
Le po ùls de eo m ù in a iso n dit bi o me a été d é l e rn i i r j é c i i n i n i c c cl u i (lit rlilore par une méthode indireele. On u Irtuivé Br égal à j(),f)6, sort (ïrcîfiqiie exacte ai eut Hn. \J^*vi^^\ juir rajiporï au nombre rond nt* ré !i II Ile [ïiis d'uui' erreur rrr\p/'rleiice, son existence es! étaldie ûX îndubilahle.
H. bjin:.
Généralités. - \i( rhlore eL au hroine se ra Hache nu Lro brème éicment, Tiode. I)es iîoîs éléjucnls, cVst Tiode qui a le poidïi de eombinaf*>on le plus éle\é : 1*^6,85. Par ses [propriétés, il s'éloigne du brrMiie ^énéralcnieiiL dans le même sens que le t>roinc s^éloigiie du chlore.
A la leïupéruliii'c ordînaire, rîode c^t une substance solide, crisUilliiie, d'un violet uujratrf*; sa densité est égale a 5. il a une sorle d'éclat mélal]i(|ue< Il fond a 1 1/{*' eti donnant un li(piîde brtin sombre. A la U*mpéraLure onlinalres il émel déjii lie^ \apeur^7 comme le prouve la couleur \iolelle qui règne dans un grand réri[ïienl où Ton a mis un peu {Tiodc. Cepcndioil Tindc ne bout qu à i84".
La vapeur d'iode à une belle couleur violette. Pour constater u \» fois sa couleur et sa grande ilensilé», mi cbaufle ffuleiucnt un grand balb»n en le lournaiil sans interruption au-tlessus d*une grande^ flatniue, et, quand ît est chaud, on y jette quelques enslaux d'iode. Les cristaust se iransformeril iustuntanéuîcnt en une va|ieur d'un violet sombre^ tpti reste au fond du ballon^ et qui subit à un haiil degré raclîou de ta pesanteur, coiuiuefui s'en rend compte en agitant le i^écipienl.
J^a densiïé de la vapeur (Tiode est ires considérable, environ neuf fois plus grande que celle de Tair. S(în poitis juolaire est i54 ; elle répond par conséquent à la formule I-.* A haute tenipérature, elle présente des propriétés dont nous traiterons incessamment.
L'iode est peu solulde dans Tcau; assez cependant pour que Teau qui le contient présente en couclie épaisse la couleur brune de fiode
dissous. Si l'eau contient déjà un iodure, elle dissout de plus grandes quantités d'iode, et prend plus nettement la couleur brune. Cela tient à ce qu'il se forme un ion I3, comme nous l'expliquerons prochainement.
Dans ses autres dissolvants l'iode se dissout, en général, plus abondamment. Il se dissout dans l'alcool qui prend alors une couleur brune analogue à celle des solutions aqueuses d'iode et de sels d'iode. La solution alcoolique est employée en médecine; on l'appelle teinture d^iode. D'autres dissolvants, par exemple le sulfure de carbone et le chloroforme, prennent, en absorbant l'iode, une couleur violette analogue à celle de sa vapeur. On n'a pas encore déterminé à <pioi tiennent ces différences de couleur; il semble que, dans les solutions brunes, il existe entre l'iode et le dissolvant des combinaisons très facilement décomposables.
Quand on agite une solution aqueuse d'iode avec du sulfure de carbone (*), la couleur de l'iode disparait de la solution aqueuse, et le sulfure de carbone prend une teinte rouge violet. C'est donc que l'iode quitte Teau pour se dissoudre dans le sulfure de carbone. C'est là un cas particulier d'un fait général, qui est soumis à des lois déterminées.
Loi de répartition. — Si l'on a, dans le même récipient, deux liquides A et B qui ne se mélangent pas, ou plutôt qui se mélangent peu, et ([u'on ajoute une substance soluble dans l'un et dans l'autre, en général elle se dissout dans chacun d'eux et il s'établit un étal d'équilibre. Cet état est déterminé par la loi suivante : la matière dissoute se répartit entre les deux dissolvants de telle manière que le rapport des deux concentrations ait une certaine valeur constante.
Cette valeur est indépendante des quantités de dissolvants, et aussi (du moins entre certaines limites) de la valeur absolue de la concentration. Elle ne dépend que de la nature des trois matières en présence et de la température.
L'iode, par exemple, se répartit entre l'eau et le sulfure de carbone suivant le rapport 1 : 200. Si l'on agite ensemble des quantités quelconques d'eau, d'iode et de sulfure de carbone, et qu'on étudie ensuite les deux solutions, on trouve dans 1*=°*' de sulfure de carbone deux cents fois plus d'iode que dans i*^"' de la solution aqueuse.
(') Le sulfure de carbone est une combinaison du soufre et du carbone; il se pré- ^eiile sous l'aspect d'un liquide lourd, incolore, non miscible avec Teau.
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Cciinnie le prouvent res noïnlires, la conronlralion rie riode ej^l beau coup phrs grande diins^ le sulfure de carbone que diins l'eu». C'esl pourquoi, ïpi:md on agite avec du sulfure de carbone iine s*dutîôn aqueusr il'iiidf.% la phi s grande partie de l'iode pa^se dans le sidfure de curlione, eonime le montre rexpérieni-i* que nous avons rapporlért,
Lîi loi m rpieslion ne s\i|»piique qira Tiode à Tctat d'élémenl, et pas du loul h ses composes. Si Ton dissout de Tiodt* dans du sirlfure de ciirbone, t|ui devient vtolel, et qu'oit agite celle soluLirvn avec untsolution de soude, la couleur violette disparaît aussitôt et Fiode pus^e dans la solutioQ aqueuse de soude. Mais il n'y existe pRs à Félal d'iode; î 1 a rëa gi a \ ee 1 ri S4 u i < I e en ff u'ui a 1 1 1 ilo^ sels ( * ) , Si Ton aj o a t e i\ J a solution dr Tac ide eldnrlivdrique, l'iiKle redt*virnl libre, ct^ quancJ on agile, le sulfure de carbone se colore de nouveau eu %iolet.
Vapeur diode. — Nous avons dit que le [ïoitls ruolaire de la vapeur d'iode est ^^jj. Il en est iiiiisi pour les te ni pt*! rature s comprises entre le point d'cbullition el 5oo'* environ. Si Ton vU"ve davantage la tem- |ië rature, la vapeur d'îotle se dilate [dus que m* le ferai l un ^az nor^ mal rt| par ennséquent-, son poids uiobdre diuiiuiie. L'écart aui;uiente de plus en plus à mesure qu'un élève la température. Enfui, a t5oo"» le poids uvolaire est devenu tleux fois plus petit tpt*â 5oo^, et en éle- %atit davantage la température, on nVjbtient plus aucun cliaui^enietit.
Les choses se passent de cette façon quand la pression est de i**"". Si la pression est iniïrieuie a i *'"\ la diiuinution de densité commence a une température plus liasse el Ton arrive plus lot i\ la densilé tleu\ fois plus petite, A partir de ee moment, le poids molaire reste cônsLant*
La figure - j donne une représentation graphique de ces faites. Les poids molaires y stmt portés du haut vers le bas, nt les températures de la gauche vers la droite. Les nombres inscrite sur les courbes indiquent les pressions.
Ces fails prouverit que, quiind on chaufïe la \apeur d'^irnle, il se produit une transf<i ri nation de la vapeur- 1^^ en vapeur tle foruiule K suivant lY-quation I^^ïL (ïuand une matière se ih^corupose ainsi en matières plus siuiples^ on ilit qu'il v" a flissnciation. De ce que cette décomposition augmente quand la I^-mpi-rulure s'élève, on con-
(') Les réâiitiuiis *|ui se produiiSÊiil souL absuluiJiLMJl SÊiûbJatiIu^ â CL'IJt> que te clttorc vi ti^ hruiiïc iluiuicnt avec la âoude; on peut donc $e reporter aux explîcalîons^ données pïige a^i*
dut qu'elle a lieu avec absorption de chaleur, conformément à un [)rincipe général que nous avons plus d'une fois énoncé, le a principe de réaction ». Du même principe on peut tirer une seconde consé- (juence. La transformation, à volume constant, de la vapeur L en vapeur 2 1 produirait une augmentation de pression : en efl'el,
puisque la vapeur 2I, à pression égale, occuperait un volume double, à volume égal elle doit avoir une pression double. Une diminution de pression doit donc favoriser la décomposition, puisque l'eflet de I cette décomposition est de s'opposer à la «diminution de pression. Les ' expériences que représente la figure -4 vérifient cette conséquence. i II faut considérer la vapeur I comme une substance nouvelle par rapport à la vapeur I^, et douée de propriétés diflerentes. La difficulté des expériences à haute température a empêché jusqu'à présent de \érifier ces dillerences et d'en établir la valeur numérique. On a parlé d'un changement de coloration de la vapeur.
lodure d'amidon. — L'iode libre, qu'il soit solide, gazeux ou dissous, se révèle, même en faible quantité, par sa coloration intense. La couleur d'un composé remarquable que forme l'iode avec \ amidon permet de déceler des quantités d'iode encore plus faibles.
L'amidon est une matière organique, un composé du carbone, de rhydrogène et de l'oxygène. Il est extrêmement répandu dans les végétaux, et en particulier il s'accumule dans les graines ou les parties équivalentes aux graines. On le prépare en général en le retirant des pommes de terre ou du froment. Il se présente sous l'aspect d'une poudre blanche, insoluble dans l'eau froide, et qui, dans l'eau chaude, se gonfle en une sorte de gelée. En employant beaucoup d'eau y
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etivîran cent foi&lc (loids d'aniiilnii, on obtient un lH|iiide qu'on pciil filtrer à chnml pour le iléban-îisMjr Jes nieniliranes végétales qui ne se sont pas ilissoîaes. Celle solutinu est claire et reste liipjitle.
Elle jouit de la propriété de prendre une I)elle couleur bleue ^oui^ l*ui'lion de TitMle libre. GeLtc eolorHiion est exl ré mentent intense. Lsi solution b'gèrefuenl teintée de brun qu'on obtient en ugrlantde Tlode avec de Teau devient d'un bleu sombre quand on la mélange à la solution d'ajuidun. Les iîolutions [>Uih riches en iode bleuissent par le ruf^nie prorédé juscpi'à devenir 0]Ki(|nes. ha substance qui se forme contient Tifide en combinaison tri'^acbe; elle réagit presque a tous égards eomuie l'iode Tibre, et Ton ^'eo sert dans beaucoup de réactions où il se foruie ou se détruit de l'iode libre, pour déceler Tapparîtion des [ïrejuièrcs traces d'iode, ou la disparitiou des dernières traces.
Quand on chaude une solution tViodare dWimidofi (c^est ainsi qu^on appelle la rnatii're bleue en question), elle se décolore un |»eii au-dessous ilu |>oîut (rélîulïitifîu de fiode, et le liquide ue présente plus que lu faible coloration brunàlre de Fi ode dissous. Si l'on refroidit» la couleur l>leue l'éap parait, ce ipii [>rnuve <pic les [larttcs constitutives de Tiodure J'auûdon se recoudnin;nt.
On peut donner à rexpérienee une forme li*ès inlnitive. Ou décnlore un peu de la solution en la chau fiant dans un tube a essai, puis on refroidit la ruoitié inférieure de ue tube eu le jflouj^eant 4 demi dans de l'eau froide. La jooilié iufih*ieure redevient bleue, et comme te liquide refroid in, étant plus dense ^ reste à la partie inférieure, la démarcation est asse^: nette. A uiesure que le !i(]ulde se refroidit, la coloration bleue s'élève dans le tuïje.
Ce phénomène de coloration sert à caractériser s*jil Fiode, soit Famidon, et parce double usage il est 1res [U'écieux.
Gaz iodliydriquo. — L'iode et Ilijdrogene se eondjinonl CJi donnant de Facide iodliydrique* Cette substance a pour densité 128, ce qui répond à la formule HL A la te uq té rature ordin^iirei c'est un ga^ incolore, analogue aux autres acides que forment les hab>génes aveu Fhjdrogène. Cepentlant le gaz iodhjdri(|ue se liqnélîe dés —34", sous la pression atmos|>hérique,
[/union des deux éléments cist encore moins stable que dans le gaz broni hydrique, (juand on mélange de Fbydrogéne cl de la vapeur d'iode à volumes égaux et qu'on chaulle, une partie seulement dti mélange dcmne «bi ga/. iodbydrique, le reste ne se combine ]ias. Si Fon introduit de la mousse de platine^ le rapport des deux portions
lie change pas, mais Tétai final invariable est plus tôt atteint. Le rapport varie un peu avec la température ; à Sso", il se combine -6 pour loo du mélange.
Inversement, quand on chauffe du gaz iodhydrique, il se décompose partiellement en iode et hydrogène, et la composition finale du mélange est exactement la même que dans le premier cas. La présence de la mousse de platine active la décomposition comme elle activait la combinaison dans l'autre cas, ce qui est conforme à la loi générale des actions catalytiques.
Comme l'indique l'équation
H2-f-I, = -2Hr,
pour deux volumes du mélange qui se combinent, il se forme deux volumes de gaz iodhydrique; la réaction a donc lieu sans changement de volume. Or nous avons vu (p. ^'jo) qu'une diminution de pression favorise le phénomène qui produirait une augmentation de pression si le volume restait constant. Si nous cherchons à appliquer celle règle générale au cas présent, nous nous trouvons dans l'embarras, puisque aucun des deux phénomènes possibles, formation de gaz iodhydrique et décomposition, n'aurait pour effet d'augmenter la pression. 11 faut en conclure que, dans ce cas, un changement de pression n'a pas d'influence sur l'équilibre chimique. L'expérience vérifie cette conclusion.
On peut la généraliser et énoncer la règle suivante : quand des phénomènes donnés ne /ont pas varier certains étais déterminés, inversement les variations de ces états n'ont pas d'injluence sur ces phénomènes. Si simple que paraisse cette loi, on en lire parfois^ des conséquences surprenantes.
Il y a, pour la préparation du gaz iodhydrique, d'autres procédés que de chauffer de l'iode et de l'hydrogène en présence de platine. On peut employer le phosphore et l'eau, comme pour la préparation de l'acide bromhydrique. Dans le cas de l'iode, la réaction est beaucoup moins vive : on peut mélanger les trois substances, en suivant l'ordre phosphore rouge, eau, iode, dans les rapports i :/\: 1 5, sans qu'il se produise de réaction notable. C'est seulement quand on chauffe que du gaz iodhydrique se dégage. On peut le recueillir par déplacement de l'air sans difficulté, car sa densité est quadruple de celle de l'air.
Comme le gaz iodhydrique se décompose très facilement, il est détruit par presque toutes les substances qui se combinent avec Thydrogène. Si l'on verse de ce gaz, qui est lourd, dans une éprouvette contenant du chlore, il se produit une flamme, l'éprouvelte s'empKt
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tie vapeur rFiode et, en même lempâ, îl se fnnne du gaz rhlorhydrifjur. Mi-lfin^é à de Tair ou de rtjxy^^eiie, puis rntlammé, le fi^m. Iodhyfli'ic|uo l>rnlc a\er dé^ii^niienL <rindc eL foriiKilion d'eaii. Il réagil de la iii^mr faron avec beaucoup d'aiUres iiiatit>res, et l'on peut Aonvfnt l'f tii|dnv€i' (|ua]id il s'agit rie fixer de l'lïydro*iriR^ iiur des siilisiiinees dorxnéeâ. On s'en serl aiif^si avec sucrés p(nir erdcver de l'oxygène à des romposés qui en contîenneul; cet oxjgene forme de Teau en s 'unissant a l'hydroji^ene du gaz iodfiydric|ye. 11 est utile, dan^ ce genre de réaction^ d^ijoulcr au nit.Uunge du phosphore qui, en réagissant avec Tiode el l'eau qui se ("oruienLj reconstitue le gai^ iodliydrique.
Le ga£ iodhydriqiie et Teau. — Le gaz ifMlhydrjtjiie fuine l'orlcment k l'air. De ce seul fait ou pnurraît déjà conclure (pi'îl se ihuopurle par rapport a Teau eoiuiue les deux autres acides ipie luruie riijdroj^rue avec les lialogcues. Eu ellet^.îl se dissout aboudauiuicut dans Tcau; à o", la densité de la si>}utiou saturée est presque égale h 2, et contient en chiffres ronds f>o pour i ou d'acide iodhydrique, La solution t< conslanle r> contient ;i^ pour um d'aeidc iod hydrique et bout à I2ij"*
La solution aqueuse du gaz iodbydrique juésente les propriétés jîénérales des acides al)sot!imenl au u renie degré que les sohilions chlorhydrique et brtun hydrique. Elle est aussi fortement dissocié*^ en ions, et par conséquent son action acide n^est pas plus faible. La force d\in acide , en d'autres termes, son acidité ne dépend aucunement de sa sudniitc, mais uniquement de son degré d*îonisalion* (iniccii sa moijxdre %olritilité, la solution iiqueuse d'acide io<lhydrique peut même décomposer les sels des deux autres acides. Quand on évapore une sohihon île eh lu ru r<* de sodium et d^acid^^ ii^l hydrique, on obtient en résidu de TitMlure de sodium, suivant li'quation
NaCl ^ Ut = Nar H' tICl.
Celte réaction s'interprète de la manière indiquée page y>fî : le plus volatil des fU'iMluits de la réaction, e^est-à^dirc i<*i Tacide eld<u^hyd ri que, s^-ehaj^jie et permet aijisi à la réarlion de se poursuivre.
Quand on laisse à Tair une solution aqueuse d'acide iodbydrique, il arrive très viif (pj^elle prend une couleur brune; avec le temps Tacide iodbydrique dis|îiirail entièrement et il se dépose de beaux cristaux dViode solide. Cette transformation a lieu suivant Féquation
c'est-à-dire que l'acide iodhjdrique est oxydé par Toxygène de l'air et se transforme en eau et en iode. L'iode mis en liberté reste d'abord en solution dans le liquide; mais, à mesure que disparaît l'acide iodhydrique, le pouvoir dissolvant du liquide diminue et l'iode se dépose à l'état solide.
Il y a lieu de se demander pounjuoi l'iode est soluble dans l'acide ' iodhydrique dilué, tandis qu'il est presque insoluble dans l'eau pure. Les autres acides, l'acide chlorhydrique par exemple, ne le dissolvent pas mieux que l'eau.
Cette différence lient à ce que l'iode peut s'unir à l'ion iode de Tacide iodhydrique en formant l'ion l,, qui a une coloration brune. La combinaison n'est pas intégrale, environ la moitié de l'ion iode n'y entre pas. Par suite, la solution diluée d'acide iodhydrique dissout à peu près autant d'iode libre qu'elle contient déjà d'iode à l'étal d'ion. En solution concentrée la solubilité de l'iode est beaucoup plus considérable. Il suit de là que tous les composés métalliques de l'iode qui peuvent former l'ion iode doivent dissoudre l'iode libre dans la même proportion. L'expérience confirme cette conclusion.
On peut généraliser les considérations qui précèdent : quand la so- ] lubilité d'une substance en solution diluée augmente à la suite d'une addition de matière, cela lient à ce que, grâce à cette addition, la substance dissoute se transforme en une combinaison nouvelle, dont la quantité correspond à l'augmentation de la solubilité. La dissolution se poursuit jusqu'à ce que la quantité de substance dissoute non combinée soit à peu près égale à ce qu'elle eût été dans le dissolvant pur; l'excès de matière dissoute est en combinaison. /
Si cet exposé s'applique exclusivement aux solutions diluées, c'est que par des additions abondantes on change la nature du dissolvant, ce qui influe sur la solubilité. Il en est ainsi précisément dans le cas de l'iode, qui se dissout dans l'acide iodhydrique concentré (ou dans les iodures concentrés) en bien plus grande quantité qu'il ne le ferait sous l'action unique de la cause que nous venons d'indiquer.
Il faut donc savoir que les solutions brunes de l'iode dans les iodures V ne contiennent à l'étal libre qu'une très faible partie de leur iode, tout y?^ — ^ au plus autant qu'il s'en dissout dans l'eau pure (p. 2^2). Cependant* ces solutions se comportent en général de la même manière que si tout leur iode était en liberté. Cela tient à ce que, à mesure que de l'iode disparait par suite d'une réaction quelconque, il s'en reforme par décomposition de l'ion I3 en 1'-+- I2. Ce phénomène a lieu si vile que jamais l'iode libre ne fait complètement défaut, tant qu'il reste une quantité quelconque de l'ion triple I3.
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Mais riode est bien réeiiemenL en combinaison el non à l'étal libre. On petit le vérifier en a^^itvini une solution (Fiodo d;ins le sulfure (b' carbone avec une ^^raude quanlitë d'aeiile iodhvdrit|uc on triodurc de potassium en solution* Tandis que l'eau pure n'enlève pas d'iode tmcutanlîtpajiprériahleâ la solution duns le sulfure de rarijone(p, 2-.!)^ dans le easactnella couleur viniette diminue heaucoup^ et Tîntlc passe, dans la solution aqueuse qui prend ime couleur brune.
Composés oxygénés de Tiode. — Quand on dissout de l'iode dans une soi u lion de soude, il se forme d'abord rie rh;)'poiodite de soude, suivant la juéute écpialion (pu^ pour les autres lialogrnes» Mais ce composi" csl eitrémeiueut instable; au bout de quelques minutes il s^êst transformé en donnant de T indu le et de l'îodure de sodium* Par suite, il esl impossible de préparer l'acide bjpoiodeux, même ii rétai de solution diluée; on ne le connaît rpie par ses sels*
Ce qui prouve que raclîon de l'iode sur la soude donne d'abord un produit diiférenl du nu-lange d'iodure el fllodiitc qu*on (ditient en f.dsanl cristalliser la solution j c'est que celte soin lion [u*<^senle au début îles j>roprictés dillérentes de ses propritUrs linales. En particulier, la solution Ion te fraîche donne inimcdialemenl, sous raclion des acides même les plus faibles, un dépftt d'iode; plus tard, au contraire, elle résiste Iiien davantage à leur action, el le (b^jiôl d'iode se forme Jieaucoup |dtis lentement.
Les deux degrés de l'action de l'iode sur la soude sont donc représentes par les équations
-îNaO H -4- I, = Na 0 î ^ Nfl t 4- Hj 0 ou ? 0 H' + 1^ ^ | O'-h t'4- H, 0, 3Na0T = '<NalH-NarO4 cmj MO' ^ lO^^al'.
' Le second sel NalO^ dérive de Taciile iodlque, (pii esl très stable^ et qu'on peut obtenir de plusieurs façons. Ainsi Tiode, sous Taclion de l'ozone buniide, se transforme directement en acide indique H IO3* D'autres oxydants forts transforment également Tiode en acide iodiquç; on pjn[>loie surtout a cet usage T acide axoticpie. La réaction
f qui a linu ne [>riurra être expliquée avec précision que dans la stiite. Les sets de Facide indique, ou iodates, se forment encfue plus aisément. Si Ton acidulé un peu une solution de rhlonitede potassium et qu'on la chaude avec de Tiodc, il se fm^mc ilc Tiodale de potassium^ de Tacide iodique el de l'acide chlorhjdrique
loKCIOa-KfiJi -^5HiO = loKIOa-^-zHIOa ^- loHGb
On peut retirer Taciilc iodique de ce liquide en le mélangeant
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(l'un sel de baryum : l'iodale de baryum, qui est peu soluble, cristallise, et on le décompose au moyen de Tacide sulfurique. On peut évaporer la solution aqueuse d'acide iodique ainsi obtenue sans qu'il se décompose.
L'acide iodique en solution aqueuse concentrée cristallise en cri^^-v taux brillants, dont la composition répond à la formule HIO3. Ils sont très solublcs dans Teau et lui donnent les réactions d'un acide fort. En effet, l'acide iodique n'est guère plus faible que les hydracides des halogènes, qui sont les acides les plus forts que l'on connaisse.
Chauffé avec précaution, l'acide iodique perd les éléments de l'eau et se transforme en un produit lourd et pulvérulent qui est de l'anhy-
dml^iodicK*^ • ^ ^ 2HI03 = 1,05 ^H,0.
Cet oxyde est également soluble dans l'eau, mais il s'y transforme immédiatement en acide, en se combinant avec les éléments de l'eau.
En chauffant l'anhydride assez fort, on le décompose en oxygène et en vapeur d'iode, reconnaissable à sa couleur violette.
Quand on met en présence de l'acide iodique et du gaz iodhydrique, ils réagissent très vite, et il se forme de l'eau et de l'iode
HI0;h-5H r^3H,0-h3I,.
La réaction n'a pas lieu quand on met en contact de l'iodure et de I l'iodate de potassium, parce qu'il manque alors l'ion hydrogène nécessaire à la formation de Teau. Mais, dès qu'on fournit cet hydrogène sous la forme d'un acide quelconque, immédiatement de l'iode est mis en liberté. Cette réaction est même assez sensible pour servir à déceler la présence de l'hydrogène acide, autrement dit de l'ion hydrogène. Avec des acides forts, où l'ion hydrogène est très concentré, le phénomène est si rapide qu'on n'en peut suivre les étapes; en se servant d'acide très faible, on peut constater qu'il n'est pas instantané et demande au contraire un certain temps.
Acide périodique. — L'iodate de sodium, soumis à l'action d'oxydants particulièrement énergiques, fixe un poids de combinaison d'oxygène et se transforme en sel de l'acide périodique. Cet acide correspond par certains côtés à l'acide perchlorique, mais non de tout point, car à l'état pur c'est une substance solide dont la composition est représentée non par la formule HIO», mais par la formule HsIOfi, qui en diffère par deux poids de combinaison d'eau en sus. Chauffé avec précaution, l'acide périodique perd les éléments de
ÇiOo^z
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l'pau et (lijiinr ra.iljy(lild<^ [,(),; |.f.rd.'-s[iv.ln.l;iiioti inodm-ecm peul itlilt-nii' une suijslunci' ilf citiniinsiliim iiUeniiédiHire H 10,.
L'acide périodique se com|if,rte à Fégaid «les bases aiili-eiueiU cjiie les iirides ilrmi j,oiis uvoiis trailii jusqu'à |>Msenl. Oulrfi les sels tl<foriimles MIU^, qui coiTespimdcnl à f«ux do pHeule |.f>iTlilori<|tir. il forme (l'(iiilrf.ssrls ronteiiaul trois otioim] poids deroinbiiiaisondii inr-l;.I. On obii<-iU h formule de ces sels en «joiititiil ù la r,»rii,ul<' HIO, lin ou dritx ,„,ids lie r.>inl);niiis<)n d>ini. suivaiil les fus. et ni reiii|.la.;aru |jHr des nuîlaux l'I.vdrojïi-ne ries coinliiuaisons ain.si ddfmies. En d'autres termes, outre Faride IIIO,. il cii.sle rucoiv les acides H, 10., et UJO«. On appelle /W,A««,/"" Ifs acid.-. dr <-e genre, qui (■uulifiiufnl plusieurs poids de combinaison d'iivdrogène rcnipiaeuhles par des no'laiiN. Nous eu êlu.lierons les carac- Irres plus lard, sur im exemple plus simple et mi,-ux eoiiiiii.
Chlorures d'iode. - l^),mn.l, dans respérieuce de la .lé.omposilin,, de ladde iodbydrique parle eblore (p. a;-;), le rblore es) en exr.-s, on refiuoqtie ipip l'iode ne se dépose pas c.iuime d'habitude en ■•r.suui soudjres et biillanls; il se forme un liquide rouffe brun qui a l'aspeel du brome, et de plus des erislaux d'un n.uge jaunâtre. Ct sont deux substunees nouvelles, <pii proviennent <le la èrnubinaison de l'iode et du elilore.
La^ composition du liquide rouge brun répond à la fru-iuule ICI. On l'obtient extrérneincnl faiilenicnl eu faisant arriver du rliloresur de l'iode. Sous l'action Hti .l.lore riode se transforme en ce liquide. el, SI l'on i) pesé jjréalablenu.nl les quantités de matière destinées a la Inaction, il est facile d'arrtUer l'ex|iéri.-nee .lès qu'on est arrivé à I augiticnlation de poids qui correspond à la formule ICI.
C:'lte substance peut être solidifiée par refroidissement. On l'olilient ainsi sous deux foniies difrérentes, d<mt lune fond à ijj", et I autre à 27*. Celle qui a le point de fusion le plus élevé esl plus stable; mais .r'est Tautie qui se forme de préférence par solidification spontanée, quand on refroidit le liquide. Qnand on ajoute à celle ijui fond à i4" un peu des cristaux qui fondent à a;", elle se transforme en cette dernière; la transfornialion imersc n'a jamais lieu. Le liquide amené en siirfusion à une leni]>éralure inférieure à i4" (d ne se solidifie jamais s|)ontanémenl un voisinage de cette icuipéralnre) cristallise sous l'une ou l'auli-e de.s deux f<n>nies selou l'espèce de erislaiis qu'on y inlroduil.
Les propriétés que nous venons de décrire se retrouvent dans un grand nombre de subslanee.s. Outre leur forme liquide, toujours
unique, ces matières peuvent souvent présenter plusieurs formes solides, dont ehacune a son point de fusion particulier. Celle dont le point de fusion est le plus bas est toujours instable par rapport à une forme à point de fusion plus élevé : elle peut se transformer en cette forme, mais la transformation inverse n'a jamais lieu ('). Ce phénomène a reçu le nom Ae polymorphisme, et l'on dit que la substance qui le présente est polymorphe.
Outre le monochlorure, 11 existe un trichloriire d'iode ICI3. 11 est facile de l'obtenir en faisant arriver sur de l'iode du chlore en excès; le liquide brun qui se forme d'abord dépose l)ientot des cristaux rouge jaune, qu'il est impossible de faire fondre sous la pression ordinaire, car quand on les chauffe ils se décomposent en chlore et en monochlorure d'iode. En augmentant la pression on évite cette décomposition, et sous la pression de 1 ()*'"* on constate l'existence d'un point de fusion au voisinage de 101°.
L'eau décompose ces deux substances : il se forme de l'acide chlorhydrique, de l'acide iodique et de l'iode libre. 11 semble cependant (ju'une partie du trichlorure subsiste el se dissolve dans l'eau; il semble aussi qu'il s'en forme quand on met en présence de l'acide chlorhydrique et de l'acide ioditpie en solution concentrée.
11 existe des combinaisons analogues de l'iode et du brome, el aussi de l'iode et du fluor, elles ne peuvent être étudiées dans cet Ouvrage.
Généralités. — 11 faut ranger encore dans le groupe des éléments halogènes le fluor, bien que par ses propriétés il s'écarte des trois autres un peu plus que ceux-ci ne diffèrent entre eux. Comme il présente encore moins d'analogie avec les éléments des autres groupes, c'est en somme aux halogènes qu'il est le plus naturel de le rattacher.
Le poids de combinaison du fluor est 19; il est donc inférieur à ceux des autres halogènes. 11 arrive généralement que, dans une fa- / mille d'éléments, celui dont le poids de combinaison est le plus petit 1 ^ ait moins d'analogie avec les autres que les autres n'en ont entre eux J Nous aurons plus tard l'occasion de nous référer à ce fait.
(*) Ceci n'est vrai d'une manière générale qu'au voisinage du point de fusion. A des températures très inférieures au point de fusion, il peut arriver que la transformation ne soit possible que dans le sens inverse. Nous traiterons en détail de cette question à propos d*un autre exemple.
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Pas pins que le.s aiUres halogènes, ic duor n'existe dans la naitin* 'h TtUril lihro. Enrnre plus que Iniis les mitres il Ictul i\ si- coiiilnni-r avec les au ires tHéineiils. Celte leiidance du (liior csl si marquée qu il y a quelques années souiemenl tm ne lé Cùiiiialîïsait pas du lotit à Fétat libre.
I^es cninpost's du lliior sont tissez répandus duns la natui'L'. Il existe en faible (|uanlité dans beaucoup de minéraux; sa combinaison avec le calcium, le spaLhiluor^ est un mijiéml très répanilu. Mais la quantité Intide de fluor dans ce que n<ius eonuaîssims de l'értiree lerreslr*? est inIVrieure de brauconfï à la cpjantilé Icïlale de chlore.
Préparation. — On obtient le iïiior en électrolysaiit sun hydraï'i<le, roniine on obtient le chlore p;ir élet^trolyse de Taeidc chtorbydjîriue. Mais il y a dans le cas du Quor celle diflicnhé particulière qu\in ne peut nlilisersun acide a l'état de suliUÎon aqueuse, purceqne le lluor libre rlécompose l'eau en reronuanl ^le Taeide (luorliydri(|ue a\er dégagenienl d'o\yj;îêne. D'autre part, Taeide tluorliydrique exempt dVau esl non condueleur» couime h's autres bydracides jinlivilres.
On surmonte celte diffieulté en dissolvant dans l'acide lluorhydrique anliydre du fluorure de potassium. Par celle addition Tacide fluorhydrique devient conducteur, mais c*esl lui seul qui se décompose, et l'on obtient à la cathode de riiydrogèfie (ctuiniic prorluit primaire et secondaire, |i. 'Ïd2), tandis qu'à Tanode il se dégugedu lluor.
Comme le fluor se combine facilement avec la jdufiart dcsniétauXj on lai sa il [îrimilivcitient réleclrolyse dans des récipients de plaline, que le fluor n^alUHjuait pas seusildement. Dejiuis ou a constaté que le cuivre aussi résiste assez bien à Tac lion du lluor, de sorte qu il n*cst pas absolument indispensable d'employer le dispendieux appareil en [ïlaline.
Propriétés du fluor. — Le fluor es! un ççm doiïl la cdtdetir, faibh^luent jaune \erdàtre, rappelle celle du cblore, mais csl beuueouj* moins prononcée. On u'eii connaît pas très exactement la densité^ mais il est certain qu'elle est voisine de 38, de telle sorte qu'il répond a la formule F^i, analogue à celle ries autres éléments halogènes |çazeux. N<ïus avons déjà indiiiué qu'il réagit très facilement avec presque toutes les matières. En particulier, toutes sortes de composés tie rii ydrogène s'enflamnienl dans le lluor gazeux, et il se forme dr Tacide fluorhjdrique avec dégagement de grandes (juaulités de tdia* leur, La plupart des métaux ont avec le fluor desréaclinns ^ives dont résultent des fluorures.
L'oxygène qui se dégage dans la réaction du fluor el de Feau est for-
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liment cliargé d'ozone ( p. 96). A — i S-j" le fluor passe à l'état liquide ; il se solidifie à — 29.1V\
Acide fluorhydrique. — I^our préparer l'acide fluorhydricjue IIF, on se sert des composés métalliques du fluor qui se trouvent dans la nature, et qui sont les sels de l'acide fluorhydrique. On fait agir sur eux d'autres acides, suivant le procédé général indiqué page 24'^- Comme cet acide est très volatil, il est facile de l'obtenir séparé par l'action de la chaleur. En pratique on em|)loie comme sel le spathfluor, ce composé de fluor et de calcium dont nous avons déjà parlé, et comme acide l'acide sulfurique.
Comme l'acide fluorhydrique a la propriété d'attaquer le verre, il faut employer dans la préparation des récipients de plomb ou de platine. Les récipients de plomb sont suffisants pour la préparation in- <luslrielle, mais l'acide fluorhydrique destiné à un usage scientifique ne doit pas être mélangé de plomb, et il faut le préparer dans des récipients de platine. On prépare un mélange de spatlifluor et d'acide sulfurique, et on le chaufle modérément dans une cornue de plomb ou de platine. L'acide fluorhydrique distille, et comme à l'état pur il ne bout qu'à 19°, on peut le liquéfier au moyen d'un mélange réfrigérant usuel.
L'acide fluorhydrique qu'on emploie n'est pas l'acide pur et anhydre, mais sa solution aqueuse. D'ordinaire, on dispose à l'avance une certaine quantité d'eau pour que l'acide s'y dissolve. On obtient ainsi une solution qui contient de 4o à 5o pour 100 d'acide et qui fume fortement à l'air. Au point de vue de sa distillation, l'acide fluorhydrique se comporte tout à fait comme les autres hydracides. La solution qui bout en conservant sa composition a comme concentration 35 pour 100, et comme point d'ébullilion 120".
On ne peut se servir de récipients de verre pour conserver la solution d'acide fluorhydrique, car ils seraient rapidement dissous. Quand les ustensiles en platine sont trop chers, par exemple, dans les applications industrielles, on emploie la gutta-percha, substance organique qu'on retire de la sève laiteuse de certaines plantes tropicales, et qui résiste très bien à l'acide fluorhydrique : la cire, la résine, la paraffine et les substances du même genre résistent aussi assez bien; cette propriété est importante au point de vue des applications pratiques.
Les applications de l'acide fluorhydrique reposent sur la propriété qu'il a d'attaquer et de décomposer le verre et les substances analogues qui contiennent de la silice (p. 61). C'est grâce à cette pro-
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(ïriéLi* f|irûiipeiiL s^cn servir pour k gravure sur verre, el er. analvsf*
ciiîiniqiir |Tniir ïlissouili'c los ctJiiïposés de lu sîdrr. Nous éuidiernns ces jiliriiomcneîî chiinii]iif'!s ii pmptis de cet le dernitrc suljstjjurp.
Jl hiui manipuler ratide lluorli^drlque avec précaution, car ses vapf?iirs sont très nocives^ et Facide liquide cause des [daîes 1res JouLourcuses et qui guérissent niaL Les lava^^^cs à ramninniai[ue sont un remède conire ces Idessui-es, Laeide anhydre est parlicu* lie rein eut dangereux. 11 a egalenieiil une action éaergiqtie sur les aii er(M)rga ni suies .
Les juesures faites sur Lt conductibilité électrique des >o lu lions aqueuses de J'acide lluorli vdrf<[iic uni établi qu'il est beaucoup moins dissocié en ions t|ue les autres hydracides. Dans la soluliou normale qui contient i^*'"^ par litre, la partie dissoeiée est égale a li innw loo seulement, tandis qu'elle est de 80 pour loo pour les autres lijdracîdes, L'aeidc Huorli;)dri(pie est donc beam^oup plus laible que les trois autres.
11 se distingue d'eux aussi uLlteuient par ses autres propriétés. H ne forme pas de précipité avec les sels d^irgenl : le fluorure d'argent se dissout bien dans Teau. An contraire, le lluorure de calcium est très peu soluble, tandis que les aulrcs halogènes forment a^ee le calcium des composés exirémetnent solubles.
Force des acides. — A priïpos des *joclques nouveaux a t: ides dmil tl vient d'être ipu'sUiUi, nous allons présenler certaines considérations générales qui se rattaclieut à celles de la page at8. Les acides ont une série de pro[vrtéfés coin uni nés. Certaines de ces analoj^ies sont iuimédiatenienl visibles, comme tlani» les réactions du louruesfd et des autres réactifs colorés; dans beaucoup d'autres cas, on peut soumettre les propriétés communes à des mesures^ Il est naturel d^expliqtïcr les ellets identiques par la présciiee dans tous les acides d'une uiéme lualiérej 1" hydrogène. i)v un s'est bientnl :ipeivii (pu* tous les conq>osés de Fliydrogéne n'ont [lasdes propriétés acides: tout bydrogêuo ne présente donc pas \^^ earacteie acide. Ce qui caractérise l'Iiydrogcne acide, au point de vue cliimique, c'est qu'il peut être remplacé par des niétausL, comme nous Tavons expliqué page 219.
Cela posé, on S'atteudrail à m que des quantités ét[uivalenteâ de divers acides (on appelle ainsi celles qui eoutienncut même (piantilé d'hydrogène) produisissent toutes les niêoitrs ellets arides. A certains égards il en est bien ainsi; en particulierj des quantités équi*valentes de divers acides neutralisent toujours des (piantités égaler d*unc juéme base, et sous Tact ion d\iii métal, le magnésium par
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exemple, elles dégagent des quantités égales d'hydrogène. Mais il y a des phénomènes dans lesquels les divers acides se comportent diversement. Si, par exemple, on met des morceaux de zinc égaux dans des solutions équivalentes d'acide chlorhydrique, d'acide sulfurique et d'acide acétique, le zinc réagit bien sur tous les acides et provoque partout un dégagement d'hydrogène ; la quantité totale de l'hydrogène finalement dégagé est la même dans les trois cas, mais la vitesse avec laquelle s'accomplit le phénomène est très dillerente suivanl les cas. C'est pour l'acide chlorhydrique qu'elle est la plus grande; elle est moindre pour l'acide sulfurique, et très petite pour l'acide acétique.
Pour mettre en évidence ces inégalités, on peut mettre en contact le zinc et les acides dans de petits ballons munis de tubes de dégagement, et recevoir l'hydrogène qui se dégage sur l'eau dans des éprouveltes d'égal diamètre, disposées verticalement cote à cote i/ig' 75). En employant des solutions normales, c'est-à-dire contenant 1^,01 d'hydrogène par litre, on observe au bout de 5 à 1 o minutes des différences très notables. Pour rendre les résultats indépendants des dégagements c de gaz que pourraient pro \oquer accidentellement des impuretés du zinc, on mélange à chacune des solutions un peu d'une solution diluée de sulfate de cuivre, ce qui rend le dégagement rapide et régulier, et l'on ne commence ù recueillir le gaz (pie quelque temps après le début de l'expérience.
On constate encore entre les acides beaucoup d'autres différences, parallèles à celles-ci, et relatives soit aux vitesses de réaction, soit aux circonstances de l'équilibre. Nous étudierons dans la suite plusieurs de ces inégalités. Dans tous les différents cas, les acides se rangent suivant le même ordre. On est donc conduit à admettre qu(! ce sont les acides eux-mêmes qui présentent des différences déterminées et indépendanttîs de la nature des réactions à propos desquelles elles se manifestent.
Inégalités dans la dissociation électrique. — Nous avons vu que les acides en solution aqueuse sont des électrolyles et qu'ils con-
duiîïerit le cuiiranl éleelr!i|ue eti se tiécoiiiposant. Si foii cxnnparc dcî»
soliilions t'fjuivalcnU'â de divers aeidfj;^ au poinl de vue de leur eoadiM'hbilité élecLrîqiiej on Lroiive ijuMU se iniigeiit dans le m^ine «rdre qu'au point de vue des pro[ïnétés doni oous venons de pailer. L'acide rhloiliydrique est pins eondurteur, Tacide siiirurique Fesl moins vX Taeide acélique TcsL beaucoup moins. Le parallélisme se vérilie dans tous les délails, même ait poinl de vue numérique. Le* diiré rentes inégalités doivent donc s'expliquer par l'aelion d"ujie même cause, et tonte intcrprétîïlinn dnil irnir eompte a la fois de tous les ordres d'inégalité,
l^a propriété «le conduire le courant électrique est liée (p. 235), k un état partieulic*r des Jiialiéres qui la présentent, Félal dlons, Dan> 4!el état, les jiarties constitutives dcss substances considérées jioijsèdenl iin cerluin degré d'indépendance ou de liberté les unes par rappoH aux autres et manifestent eelle indépendance récipro(|ue, préeîséuient en transportant en des lUrections conlrairns les électricités de signe 4*un traire,
Cetle indépendance se manifeste égaleiuenl par ridenlilé des réactions chimiques ipie présenti- un iou, quel que soil Taulre ion que 4:onlient la solutitni (j*. aa4)*
Or» dcrtis une srdiulon, totii l* acide présent n*est /m. s Uùrts à Véteit étions : une partie seulement se trouve dans cet étaL C'est par la que s^expliquent les grandes inégalités que des solutions aeîdes équivalentes préseul en ( dans leitr conduetîlnlîlé électrique et, corré* lativement^ dans leur acli\ilé chimique, CVsl la partie libre tt"i conduit le courant électrirpo- et c'est d'elle que déjvend la vilesse île réaction et l'équilibre chiinitpu/. La totalité de l 'hydrogène d'un iicide est divisée en deux [>arlies, l'une à l'étal crions, Tautre en -^combinaison avec Tanion. Seule la partie a IVtat d'ions détenu ine la vitesse de Tact ion exercée par les acides sur le zinc et les divers é'qoi libres cbijuiques; avec le cation^ elle détermine la rond net îbïlîté électrique. C'est pourquoi ces diverses actions dépendent également de la nature de raeide et sont propnrtionnelles les unes au% autrei.
Pour mettre en évidence ces grandes inégalités dans la conduclibililé électrique, on peut placer la solution dans des lubes étroits et V faire passer un courant qui traverse également un f;alvanomî*tre (un miiliam[)eremèlreK 11 faiitse servirdune force électromotrieeassei£ considérable, a lin de rendre aussi pelite que possible Tac lion des courants secondaires résultant des réactions chimiques (|ui oui lieu ,uus électrodes. Le mieux est de se servir du courant principal tlu
laboratoire, qui est généralement de 60 volts au moins et de 110 volts au plus. Mais on peut aussi se contenter de quelques accumulateurs (de 5 à 10) placés en série et donnant de 10 à 20 volts. Dans ces conditions (yî."* 7^)1 J^ déviation de l'instrument de mesure est proportionnelle à la conductibilité électroljtique : avec les solutions normales des trois acides en question, on obtient les rapports i : o,5 : 0,012.
Fig. 76.
Les dimensions qu'il convient de donner au tube se calculent à l'aide de la règle suivante : pour qu'un tube de 10*^" de longueur, rempli d'acide chlorhjdrique normal, laisse passer un courant de 100 milliampères en chiffres ronds, il faut que son diamètre soit
de -p: centimètres, n représentant la force électromolrice employée
exprimée en volts. Si l'on fait le tube plus long, il faut augmenter la section dans le même rapport.
Le phénomène par lequel les acides, qui à l'état pur ne sont pas électroljtes, donnent des ions en se dissolvant, porte le nom de dissociation électroly tique (p. 235). D'après ce qui précède, des acides différents se dissocient d'une façon inégale; plus la dissociation est poussée loin, plus les propriétés acides sont développées et plus l'acide eslfort. Mais la force d'un acide ne peut croître indéfiniment; elle atteint son maximum quand la dissociation est complète.
Les mesures ont, en effet, établi qu'il y a pour la force de chaque acide un maximum qu'elle ne dépasse pas. L'acide chlorhjdrique modérément dilué est assez près de sa force maxima; aussi faut-il le considérer comme un des acides les plus forts. Les autres hydracides formés par les halogènes en sont très voisins, sauf l'acide fluorhydrique, qui est beaucoup moins dissocié.
Pour les acides chlorhydrique, bromhydrique et iodhyd^ique, comme pour les autres acides, la dissociation croît avec la dilution. Si l'on représente la dilution par le nombre de litres qu'occupe 16,01
Qoo^Q:
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dMiydrogene, le Tableau suivant donne les fractions dissociées correspondant à diirérenles dilutiofis^ à la température ordJoaire ('^o") ;
JliltlUDtï.
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H FI, Ac. >utruri(|ue. Ac. icéU^De.
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Ainsi, tandis çjue la force des' trois premiers acides ne \arie guère avec la dilution, celle des iiulres varie considérablement et se rapproche de la valeur maxima 1, cpie les truii; premiers atteignent dès l'abord. Les acides dijfèreni donc de moins en f}iôifis, tjuant à ta force f à mesure que leur dilution au g me n te ^
Ces reb lions sont soumises à des lois que nuus n^approfondirons pas pour le tnomeuL.
Quand donc on parle de la force d'un acide, on entend par là sa dissociation, c'esl-à-dire la fraction de Tacide qui se trouve à Tétat d'ions. Bifn entendu, cette notion n*ii de sens que pour un acide en solution aqueuse; de plus, la force d'un acide dépend de sa dilution et de sa température* Mais quand, sous Faction de ces causes, la valeur absolue du deg^ré de dissociation varie ^ V ordre des divers acides reste le inéine.
On mesure approximativement ta force d'un acide en comparant sa conductibilité a celle d'une solution équivaleiUe diacide chJorhjdriqiie. Corume la dissociation de Tacide clilorhydrique très dilué ne dillere pas notalilenient de la dissociation complète, le rapport entre la conductibilité d'un acide et celle de l'acide chlorhydrique posée égale à t donne ta frat'lion de son hydrogène qui se trouve à Tétat d'ions, autrement dit son degré de dissociation. Dans ce calcul on néglige certaines quantités^ mais elles sont trop faibles pour qu'il s'ensuive une erreur importante.
Quant aux acides uicygénés que forment les halogènes, les acides cbloriquc, brumiquc et iodîque, aJnsî que Tacide perchlorique ont à peu près la même dissociation que l'acide chlorhydrique. L'acide hypochlureuTL estj au contraire, très peu dissocié; on ne connaît pas encore la valeur exacte de sa dissociation.
Ions actuels et îonB vixl^uels. — D'après ce qui précède, c*esL Pion bydrogêuc qui produit le!> réactions ctiractériislifpies des acides. Comme des solutions de force moyenne diacide acétique ne contiennent que de 1 â 2 pour 100 de leur hydrogène à l'état d'ions, il semble que l'on puisse s'attendre, lorsqu'on titre ces solutions avec
(le la soude, à ce que la couleur rouge du tournesol disparaisse dès qu'on aura ajouté quelques centièmes de la quantité équivalente d'alcali ; ces quelques centièmes sufiisent à faire passer tout l'ion hydrogène à l'étal d'eau. Mais les choses ne se passent pas ainsi; nous avons vu, au contraire (p. 220), que, pour neutraliser les acides les plus divers, il faut toujours exactement la quantité de base correspondant à leur équivalent. Ce n'est donc pas seulement l'ion hydrogène qui entre en ligne de compte dans la neutralisation. C'est tout l'hydrogène acide, qu'il soit ou non à l'état d'ions.
11 est facile de résoudre cette contradiction apparente en étudiant de plus près le phénomène de la neutralisation. Quand on ajoute à l'acide un peu de soude, tout d'abord il y a formation d'eau par réaction entre les ions H* et OH'. Mais entre la partie de l'acide qui est à l'état d'ions et celle qui n'est pas dissociée, il existe un équilibre chimique qui dépend des quantités de matières en présence. Quand une de ces matières disparaît, le phénomène grâce auquel elle est remplacée doit se produire tout de suite. Ainsi, à mesure que l'ion hydrogène s'use en se combinant avec l'ion hydroxyle, il se forme de nouvelles quantités de cet ion par dissociation de la partie de l'acide qui n'était pas encore dissociée. Ce phénomène peut se répéter tant qu'il reste de l'acide non dissocié; une fois cet acide épuisé, l'hydroxyle ne peut plus entrer en combinaison et le tournesol se colore en bleu.
Or les faits ont montré que toutes les réactions entre ions ont lieu d'une manière extrêmement rapide, et, jusqu'à présent, il n'a pas été possible d'en mesurer la vitesse. On ne peut observer, dans une expérience de ce genre, que le résultat final; et, quand on titre un acide avec la solution de soude, on détermine, non pas la quantité d'ion hydrogène existant à un moment donné, mais la quantité totale d'ion hydrogène que peuvent former les matières présentes : non pas la quantité d'ions aciueUe, mais la somme des quantités actuelle et \ virtuelle, ' — ^
La même remarque s'applique à l'action des métaux, par exemple du zinc, sur les acides. Sous cette action, toute la quantité d'ion hydrogène qui peut se former finit par se dégager à l'état de gaz hydrogène; mais, dans ce cas, la vitesse du phénomène est mesurable, et l'on trouve qu'elle est d'autant plus grande que la concentration de l'ion hydrogène actuellement présent est plus considérable. 11 en est ainsi pour tous les phénomènes où entre en jeu Tion hydrogène et qui ont lieu avec une vitesse mesurable.
Dans quels cas la réaction dépend-elle uniquement des ions
agi
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actuels et dans quel cas faut-il considérer également les ions virtuels? Les ions actueis Jouent se a (s un ré le quand te phénomrne n'en altère pas du tout la quantité ou ne la change qu'injinîmeni peu* Si, au contraire, la naiure du phénomène est telle qu il fait disparaître les ions^ et quUl se poursuit tant qu'il reste des ions
Lde l'espèce dont il s'agit, il dépend de la quantité totale des ions possibles.
Cette règle permet d'élucider tuus les cas particuliers qui peuvent se présenter.
Ainsi la précipitation de Tian chlore par la solution de sels d'argent eîït évidemment un phénomène qui dépend des ions virtuels. Quand l'argent est en quantité suffisanlej le phénomène ne s'arrête pas avant que non seulement l'ion chlore actuellement existant, mais tout Tion chlore possible soit épuisé. En cflel, quand le chlorure d argent se précipite à l'étal solide, de lion chlore est enlevé à la solution, el le phénoincne peut se |joursui\re lant qu'il reste du chlorure non dissocié, qui puisse former de l'ion chlore.
Au contraire, la mesure de la conductibilité électrique n^indique que la quanlité d'ions effectivement existants^ ou ions actuels, car ce phénomène ne fait pas disparaître d*ions nu n'en absorbe qu'une quantité inliniment faible, 1^ il suit de là que les phénomènes dans lesquels la quantité d'ions ne change pas ou chatige très peu sont les seuls qui puissent servn" à mesurer directement l'état de dissociation d'une solution ou, d'une manière générale, la concentration d'une espèce d'ions quelconque*
Dissociation des sels^ — Le degi'é de dissociation des arides, et, dans une certiujit^ mesure, comme nous le verrons, celui des hases sont susceptibles d'une grande variété et prennent en fait toutes les \aleurs imaginables. Les sels neutres, au cimtraîre, se Ci importent d'une façon bien j>lus uniforme. Presque tous sont assez largeruent dissociés, et il est tout à fait exceptionnel que des sels présentent des anomalies à ce point de vue.
Il ne sera donc pas nécessaire, en dehors de ces cas spéciaux, de rappeler expressénienl, quand il s'agira de réactions chimiques entre solutions salines, que ces solutions sont à Tétat de dissociation électnilvliqnc. On se fera une notion sensiblement exacte des choses eu admettant que chaque sel est totalement dissocié eu ses ions, et qtie les réactions se passent exclusivement entre ions.
De là résulte une conséquence importante ; quanrj on mélange enseml>ie diverses solutions salines, le liquide obtenu a toujours la
même constitution du moment qu'il contient les mêmes ions en même quantité, et quelle qu'ait été la disposition de ces ions dans les sels qui ont servi à préparer cette solution. Un mélange de chlorure de sodium et d'iodure de potassium en quantités équivalentes ne se distingue à aucun égard d'un mélange préparé au mojen de quantités équivalentes de chlorure de potassium et d'iodure de sodium.
De plus, comme en mélangeant les deux solutions on ne change rien à Fétat des matières qu'elles contenaient (puisque ces matières s'y trouvaient à Tétat d'ions et restent à Tétat d'ions après le mélange), cette opération ne s'accompagne d'aucun des phénomènes caractéristiques qui ont lieu lorsque des changements chimiques / s'accomplissent. Il n'y a ni variation de température, ni changement ' de volume ou de couleur, ni rien d'analogue, et les propriétés du mélange sont simplement la somme (convenablement effectuée) des propriétés de ses parties constitutives.
Quand on trouve une exception à cette règle, on peut en conclure que, dans ce cas particulier, l'hypothèse ne se vérifie pas et que les divers ions mis en présence peuvent former un ou plusieurs sels beaucoup moins dissociés en leurs ions que les sels primitifs.
Il se produit aussi une circonstance nouvelle quand les ions en présence peuvent former un sel qui, dans les conditions de l'expérience, se dépose à l'état solide. Comme les sels solides ne sont pas dissociés, on doit constater alors les phénomènes qui accompagnent une réaction chimique ; il se produit un dégagement ou une absorption de chaleur, et toutes les autres propriétés du mélange subissent des variations brusques.
On peut mettre ces faits en évidence en portant des solutions de chlorure de sodium et d'iodure de potassium à la même température, et en les mélangeant. Un thermomètre, même très sensible, n'indique aucun changement de température. Si, au contraire, on choisit un des sels de telle sorte qu'il puisse se former un précipité, si par J exemple on mélange de l'iodure de potassium et de l'azotate de plomb, ou du sulfate de sodium et du chlorure de baryum, on obtient une notable élévation de la température. ^
7*«^>/Li Hydrolyse. — Certains sels des acides faibles présentent une particularité dont la théorie des acides forts et des acides faibles nous fournira l'interprétation. Quand on détermine, au moyen du papier de tournesol, la réaction de la solution d'hypochlorite de soude, on trouve que cette solution n'est pas neutre, comme le chlorure de sodium ou quelque autre sel analogue, mais, au contraire, nettement
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basi(|Ue. La même parliriilarité et* retrouve dans Lcaurniip de seh dont les acîilfs sont fiiil)k's. et en voJei rexplieatioo.
Un aride faiMe CîiL uti aride peu diis.sorié ru seîS ions, qui sont Tion hjdroj^rne d'une part et un auinn de Faulre. Quand cciï deux espêce^î d^ion:^ se renconlrenl, e!l(*s se combinent m ma jeun; partie, et jusqu'à cv qii^il ne re^^te jn-esque plu'i de l'une d'entre elles.
Dans une solution aqueui^e du sel de sodium d'un acide très faible, l'anion de raride se trouve en granrJe (|Ucintite. II suffit d'une très petite qïîantilé d'ion hyilrogriie potjr é ta Idir ('(équilibre, et, s'il v a plus dion hydro^'^rne qu'il n'en faut [jour cela, la plus grande partie de cet hjJrog^ène se combinera averr Tanion, jusqu'à ce qu'il en reste assez peu pour que Teqnilibre puisse avoir lieu*
Or la solution aqueuse coulieuL de i*inti fiydroj^nuie, car Frau forme des ions lijdrogène et bydroxjle, en quanti le fatble niais mesurable (p. 23^). Cette concentration, quoique faible, est trop considérable pour que l'équililire subsiste entre Fion hydrogAne et Fion ClfV. Far suite, Fion lijilrog^'ue se combinera avee Fion CIO' en donnant de l'acide non dissocié HQO* Mais par là Féquilibre entre les ions de Feau se trouve dt^truit; il fjiul tpie de niMivellrs {juanlités d'eau se décomposent en ion hydrogène vl ion liydroxvle, et ainsi de suite, jusqu'à ce que Féquilibre se soit enfin établi entre toutes les matières présentes.
Le résultat Itoal est qu'il disparaît une certaine quantité tFîon hydrogène, eiuplt>yée à la formatiioi de Facide H (^10.
ï^a quantité correspondante d'ion h^droisyle ne peut se combiner avec l^ion sodium, rrirrhydrale de sodium e^^t un rlectrolvti^ 1res fortement dissocié; elle reste donc à l'élut lilu^e. Or une solution qui contient de Fion hjdroxyle a la réaction basique, ce qui est, eu efl'el, le cas de la solution d'bjfKichlorite de sodium.
En même temjts il s est formé une certaine (juautité de H CIO non dissocié. Comme cette substance est volatile (p, 2i4)j 1^ solution doit senlirFacide hjpochloreux. C'est là, enelVet, un caractère commun à lous les hypochlorîte>.
Les considérations qui [ïrécèdenl sajqiliqucnt é % idem uï eut a tous les cas où Fon a des solutions aqueuses de sels dérivant de bases fortes et d'acides faibles. On a donné â ce pbénomène le nom dVitdrol}se, parce que c'est une dccomposilinn que Feau contribue « produire. On |)cut dire qu'en règle géfiéralc Vhydfoiyse itani lieu chaque fois t/u'un seldUtn acide faible et d'une hase fo rie se IfOuvera dissous dann /^enu. Pour raraclériser Félat de celte solulutioUy on peut dire encore que Fa ride et la base ne sj sont pas neu-
tralisés complètement, de telle sorte qu'on y constate à la fois les réactions de la base et celles de Tacide libre.
Des considérations tout à fait analogues s'appliquent aux sels des bases faibles. Eux aussi subissent une décomposition hydroljtique et pour des raisons semblables présentent la réaction acide. Nous aurons plus tard l'occasion de revenir sur ce point.
La dissociation hydroljtique diffère essentiellement de la dissociation électrolytique (p. 235), car celle-ci a lieu pour tous les sels, et spécialement pour ceux des bases et des acides forts, tandis que l'hydrolyse n'est possible que quand soit la base, soit l'acide, soit les deux, sont faibles, c'est-à-dire peu dissociés.
Considérations générales sur les halogènes. — Le fluor, le chlore, le brome et l'iode forment une famille naturelle d'éléments analogues, dont les propriétés (ce mot étant pris dans le sens le plus large) se rangent généralement dans le même ordre que les poids de combinaison. D'abord il existe une certaine relation entre les valeurs numériques de ces quantités fondamentales. En les écrivant à la suite, et en formant les différences, on a le Tableau suivant :
Différence».
Fluor 19,00
Chlore 35,45 y!'l^
Brome 79,96 '
Iode 126,85 ^ ' ^
On voit que les différences entre le chlore et le brome et entre le brome et l'iode sonl à peu près égales, tandis que la différence entre le fluor et le chlore a une valeur très éloignée des deux autres.
A cela correspond ce fait que le chlore, le brome et l'iode forment un groupe d'éléments beaucoup plus rapprochés les uns des autres, tandis que le fluor en est relativement éloigné par l'ensemble de ses caractères.
Les propriétés physiques des quatre éléments à l'état libre varient d'une façon régulière dans le même ordre que les poids de combinaison. Le fluor est un gaz difficile à liquéfier; le chlore se liquéfie déjà assez facilement; le brome est liquide dans les conditions ordinaires, et, dans ces mêmes conditions, l'iode est solide. Les densités des quatre éléments à l'état liquide se rangent dans le même ordre. On peut ajouter qu'il en est de même des densités des composés correspondants qu'ils forment, considérés à l'état liquide ou à l'état solide.
Tous les halogènes forment des acides en s'unissant à un poids de
combinaj&on d'hydrogène. L^aeJde que fonne le fluor est inoyenaement fort, reiïX que fornienl les troiiiaiilreîs halogènes sonllrès forts. Le dégageinenl de chiilciir qui accompagne la formation de Tacide dilué dirinmie régulièrement k mesure qu'augmente le poids de combinaison. La dîHéreiice ti'ëner^ie entre rëlément libre et Fion qui lui correspond diminue de lu même façon; la tendance de rélémcnt fluor à se trdnsformer en ion est 1res considérable, celle de rélémenl iode est très faible. Il en résulte que, de deux balogèiies donnés, le plus lourd est Ion jours déf)liicé dt? ses sels par le plus léger; le plus léger se transforme en ion, et le pbis lourd passe à FéLat d'élément.
Les halof^ènes se combinenl également avec les métaux; les sels correspondants onl la même composition : quand le chlorure d'un métal contient deux poids de combinaison de cblore, le bromure. riodure, le Jlui>rure correspond^ints contiennent deux poids de conibinaison de leur halogène. C'est ce que permettait ik- jirévoir la composition des arides qui, contenant tous le ménie nombre de poids de combinaison d4i}drogcae, ssalurcnt des quantités égales d'une base quelconque.
Par rapport à Toitjgène, les divers halogènes présentent des propriétés opposées. Le fluor ne forme, à notre connaissance, aucune combinaison avec l'oxjgène; on peut obtenir des composés oxygénés du chlore^ mais ils sont peu stables; il en est de même pour le brome; ceux de l'iode sont les plus stables de tous. A vmi dire, b gradation n'est pas aussi régulière à cet égard qu'aux précédents points de vue, car les composés oxygénés rlu brome sont moins stables que ceux du chlore, qiiise range ainsi 4 cet égard entre le brome et l'iode, et non avant le brome.
iMafsj en présence de ces irrégularités, il faut se souvenir que tes propriétés en question dépendent de la température, et qu'elles ne varient pas également pour tous les éléments quand la température varie. Il se peut donc très bien qu'à d'autres temj^ératures les halogènes se replacent à cet égard dans leur ordre habituel; rirrégularité apparente résulterait alors d'une loi plus générale que nous ne pouvons déterminer actuellement.
Il nous arrivera [dus tFune fois de trouver comme ici un certain nombre d'éléments formant un groupe de substances analogues entre elles* Dans chacun de ces cas nous verrons que les propriétés des éléments et des combinaisons qui leur correspondent se rangent dans un ordre analogue^ les valeurs numériques des poids de combinaison servant toujours de base à la classilication des propriétés des éléments et de leurs composés.
Si, d'ailleurs, au lieu de se contenter de ranger les poids de combinaison par ordre de grandeur, on cherche à établir entre eux des relations numériques, il se présente de grandes difficultés. Ces difficultés proviennent, en général, de ce que les différences de propriétés sont variables suivant les conditions oii on les examine (en particulier suivant la température), de telle sorte que les relations entre éléments observées dans des conditions déterminées se trouvent renversées quand on se place dans des conditions différentes. Pour qu'on puisse trouver des relations numériques simples, il faut ou bien que nul changement des conditions extérieures ne fasse varier les quantités qu'on étudie ( il en est ainsi pour la loi des poids de combinaison), ou bien que le changement des conditions produise le même effet dans tous les cas qui sont à comparer (il en est ainsi pour la loi des volumes des gaz). Autrement on ne peut s'attendre à trouver des relations numériques rigoureuses et simples, et, s'il arrive qu'on en trouve de telles, c'est en général l'effet d'un hasard.
Thermochimie des halogènes. — De la même manière que nous avons étudié les caractères thermochimiques du chlore (p. 287), on peut étudier ceux des autres halogènes. Le Tableau suivant résume les résultats de ces mesures et de ces calculs :
CHALEUR DE FORMATION. Fluor. Chlore. Brume. Iode,
w. . . . kJ kj M hj
Hydracide gazeux 161 92 35 — 26
» dissous dans Teau 205 164 i f8 -t- 55
Acide oxygéné HAO dissous » i25 109 »
» HAO3 tf 0 100 3i 234
» HAO4 » » ï6i « 199
Ces nombres s'appliquent aux éléments pris dans l'état qu'ils présentent à la température ordinaire, à laquelle le chlore est gazeux, le brome liquide et l'iode solide. En calculant les nombres correspondant à l'état gazeux, on ne change pas notablement les différences d'un élément à l'autre.
HAO
(les réactions ayant lieu en solution aqueuse très étendue).
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En éludiynt les nombres ci-drssiis indi<|tii^^s^ 011 ronslatiî que les troî*^ groupes de combinaisons analogue.^ des bak>genes se eoniporlent us.^ez dilVëremnient, Tandis que la chaleur de formation des bvdrarides, considt5r<^s à Tëtat gazeux on en solution aqueuse, décroîï forteiuenl du fluor k Fiode, au contraire, la chaleur de iormation des romjïosés uxjgéntVs est toujours jdus i^'raude pour l'iode que pour le chlore. Le brome ne se place pas a cet ë^ard entre le chlore et l'iode, mais en de(;A de tous deux.
Les ebaleurs de neutralisaliun des hjdraeides fournissent un Tableau dilVérenl. Elles sont ég^ales pour le chlore, le brome et Tiode, mais celle de Tac i de nuorh^^drîqtie a une valeur notablement plu^ élevée. Si les nombres sont ë^aun pour les liydracides du tddore, du brome et de l'iode, c'est que, dans les solutions très diluées dont il est question, la dissociation de ces hjdracides en leurs ions est poussée très loin; par suite, leur chaleui- de ueuLrab*sation, comuic il a été expliqué page 238, est égaie à la chaleur de formation de l'eau , à partir de ses ions bydrogêne et hjdroxjle. L'acide iluorhydrlque a une chaleur de neutralisation plus considérable parce qu41 est moins dissocié en solution aqueuse (p- ':i38). De ces friits on peut conclure j que la d^composihon en ions de l'acide lluorh ydrique doit avoir lieu |\avec dégagenif^nl de chaleur. En efi'et, on peut concevoir la neutralisation de cet acide par la soude de la manière suivante î d'abonl Tac i de se découipi>se en ses ions, puis l'ion hydrogène se combine avec l'ion bjdroxjle de la s^oude en donnant de Feau, tandis que rion fluor et Tiou sodium subsistent simultanément dans la solution (car le fluorure de sodium, sel neutre, est très largement dissocié en sol u lion aqueuse, [). '^92). Le dégagement lotal de chaleur est donc la somme de la chaleur que dégage Facide lluorhydrique en se décomposantj et de la chaleur de foruialion de Teau à partir dv l'îou liydrog è n e et de l'ion h y d l'o xy I e . Ce t le d e r'n i è r c i*é a c ti u n d éga g «^ 5 j ^-i ; la quantité de chaleur mise eu liberté quand Pacide fluorhydrique se déconqwse en ions est donc égale à ()8 — 5^ ^^ 1 r^^i ( * ).
En rapprochant des chaleurs de formation des hydracideseu question les réactions qui ont lieu entre eux et les halogènes à Tét^t libre, on trouve que les réactions qui se produisent sont celles auxquelles est lié un dégagement de chaleur. Ainsi le chlore chasse le lirome et
O Ce nombre ne représente pas exacterncni la. quantité dechatrur correspfmiiunt à »■■**, mah seulemenl une partie de relLe quwnlîltS car, d une psirt, Tacid*" (Itiorliydriquc est déjà un peu dissocié, cL^ d'autre pari^ une faible partie du tluururr rtâie à l'éiai nuci diâ^ocié. Mais^ ceUc remarque ne inodilie que ta valeur numérique du résultat, el Tit^n son eiraclére généraU
riodede leurs composés hydrogénés, et ces deux réactioos, en solution aqueuse, dégagent l'une 164 — ii8==46^J, Tautre 164 — 55 =1 log^'J. L'action des halogènes sur leurs sels en solution aqueuse donne à peu près les mêmes résultats, car les hydracides ont tous trois la même chaleur de neutralisation par rapport à la plupart des bases, d'où il résulte que l'eflet de la chaleur de neutralisation n'entre pas en ligne de compte. ^
Comme il se présente dans beaucoup d'autres cas des relations analogues, on a été amené à penser qu'il est possible de calculer d'avance le sens d'une réaction chimique d'après le signe des efl'ets thermiques correspondants (en entendant par effet thermique aussi bien une absorption qu'un dégagement de chaleur). Cette proposition suppose admise l'hypothèse que les seules réactions chimiques possibles sont celles qui dégagent de la chaleur.
Or, bien qu'effectivement la plupart des phénomènes chimiques connus s'accompagnent d'un dégagement de chaleur, il en est cependant un nombre considérable qui ont lieu, au contraire, avec absorption de chaleur, et au cours desquels les matières en présence se refroidissent spontanément. C'est en vain qu'on a cherché à expliquer par des réactions secondaires ou des changements d'état physique l'absorption de chaleur qui a lieu dans ces conditions, caria distinction entre les réactions primaires et les réactions secondaires est tout aussi arbitraire que la distinction entre les changements d'état physiques et chimiques. Le principe en question est donc en contradiction avec les faits, et il suit de là inévitablement qu'il ne peut être accepté.
D'après ce que nous avons expliqué page 247, le sens de toute réaction chimique dépend d'une différence A^énergie libre. Or les différences des chaleurs de formation mesurent non pas les variations de l'énergie tibre, mais les variations de l'énergie totale. On ne peut donc déduire immédiatement les variations d'énergie libre des nombres qui mesurent les chaleurs de formation.
Cependant les différences entre l'énergie libre et l'énergie totale, autant qu'on a pu les mesurer, ne sont en général pas très grandes. Par suite, toutes les fois qu'on se trouve en présence de grandes différences d'énergie totale, on peut annoncer avec une certaine probabilité que les différences correspondantes d'énergie libre auront, sinon la même valeur, du moins le même signe ; et sous ces réserves on peut conclure du signe de la variation de chaleur dans une réaction au sens de cette réaction. Mais dans tous les cas où la quantité de chaleur en jeu dans la réaction est petite, la conclusion qu'on en tire est suspecte.
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Le Tableau de la page 297 nous fournil TeitpHcaiion d*une réaction spontanée cpii a lien avnr absorption de chalenr* Quand à une jîobuion de Huorure tie sodiinn on ajoule une solution d'acide cblorhydrique, il se produit une perte de chaleur de io''J- Cette absorption provient de ce que les ions de Facide fluorhjdrique, rion Huor et Tion hydrogène^ sont mis en présence. L'acide lluorhydrique en solution étant peu dissocié, ses ions doivent se recombiner quand ils se rencontrent. Mais cette combinaison s'accompagne d^ une absorption de chaleuFj puisque, comme nous Pavons vu, la dissociation de Taeide iluorliydrique en sesjons produit un dégagement de elialeur. Comme les autres ^ions de la solution, Tion chlore et Tioa sodium, ne subissent aucun changement dans celte expérience, il n^y a pas d'autre cause de variation thermique; la réaction doit donc s^accompagner d'un abaissement de température, et c'est en effet ce que Ton observe.
Comme dans cette réaction il se forme surtout de Ta ci de fluorhydrique non dissocié, on Fa v ait autrefois expliquée en disant que « r acide fluorhydrique, phis faible, était déplacé par Tacide chlorhydrique^ plus fort, de sa combinaison avec le sodium »> D'après les remarques qui précèdent, la véritable cause n^est pas timl Facide cliloriijdrique que Facide ïïiTorliydnque, dont la faible dissociation détermine te phénomène. Néanmoins, ce phénomène ne peut avoir lieu quVn présence d/un acide fort, cVst-à*dire d'un acide en grande partie dissocié en ses ions; il faut un acide ainsi dissocié pour fournir la quantité nécessaire d*ion hydrogène.
A. SOUFRK.
Oônôralités. — Le produit solide, jaune, très fusible et très combustible, que Ton connaît sous le nom de soufrCy est un élément à Tétai presque pur. Le soufre est assez répandu dans la nature sous forme de gros cristaux octaédriques de la couleur du miel. La présence du soufre est particulièrement fréquente dans les régions volcaniques. La Sicile a longtemps approvisionné de soufre toute l'Europe. Actuellement on prépare aussi le soufre pur au moyen de ses composés, qui sont extrêmement abondants dans la nature.
Variétés de soufre. — Le soufre du commerce se présente à l'état de bâtons un peu coniques, parce qu'on le prépare en versant du soufre liquide dans des moules en bois de cette forme. Quand on brise un de ces bâtons, on trouve souvent à l'intérieur des cavités occupées par des cristaux. Ces cristaux n'ont pas le même aspect que ceux qu'on trouve tout formés dans la nature; ils sont de forme oblique, prismatique, et n'ont rien d'analogue aux octaèdres du soufre naturel. Mais, quand on les examine de plus près, on constate que ce sont des pseudomorphoses, c'est-à-dire des systèmes qui ne présentent que l'aspect extérieur et non pas la constitution intime de la catégorie de cristaux à laquelle ils paraissent appartenir.
Le soufre a, en effet, la propriété de se présenter sous plusieurs formes solides distinctes. Quand on le fait cristalliser à des températures voisines de loo" ou supérieures à loo", il forme les prismes obliques dont nous venons de parler. Quand il cristallise à basse température, il apparaît sous les mêmes formes octaédriques que le soufre naturel.
Cristallisation consécutiTe à la fusion. — C'est ce qu'on constate facilement en faisant fondre à feu modéré une assez grande quantité
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de soufre, i^s par exemple; la fusion se produite lao", Quanti ensuite on fait refroidir le liquide, la LeaipéraLure s'abaisse surloul sur les parois du récipieul et à lîi surface. C'est à purtir de ees régions qu^il se forme de^ cristaux, qui gagnent vers la région centrale encore Ii(juide, Si au bout *\r j>eu de teju|is on brise hi cruilte de soufre solide et qu'on décante la partie liquide, les criï^taux qui se sont formés sont niii^ à découvert^ et Ton en trouve un grand nombre en brisant cette niasse de soufre.
Peu de temps après leur [îréparution ces crislaux suai de «'ouleur jaune d'ambre; on peut les ployer jus<iu'à un certain point sans les briser. Le jour suivant ils présentent un aspect essentiellement différent: ils ont pris la couleur jaune citron du s**ufre ordinaire en canons, etsunt de\enus cassants.
Crietallisation par dissolution. — D'autre part, si Ton dissout du soufre diins un disstdvant cunAcnable (de juéférence dans du sulfure de carbone, voir p* ^73), et si Fon fait évaporer le liquide, il se dépose encore du soufre à Tétait de cristivux. Mais ces crislaux ont la forme octaédrique des crisïaux de soufre nalurel, et ne s'allèrent pas quand on les conserve à la température ordinaire. Si l'on chauffe de ce soufre octaédrique (nalorel ou iirtificiel) au-dessus de luo", sans le faire fondre^ il devient, lui aussi, terne et cassant.
Domaines de stabilité. — Ces pliénoniênes proviennent de ce qu'à chacune de c*^s deux formes du stoifre correspond \ui inlervuUe de température, â l'intérieur duquel elle est stable, tandis que 1 autre y est instable et se transforme en celle t\\ù est stable. Le domaine du soufre octaétlrique comprend les basses températures et a pour limite supérieure gS**; celui du soufre prismatique s'étend de y8" à 126% point de fusion du soufre prismatique. Au-dessous de t)8", le soufre prismatique est instable et se transforme en soufre octaédrique; audessus de t;8'\ le soufre octaédrique est instable et se transforme en so u fr e pris m a t i q u e .
Ces relations présenlenl la plus grande analogie aver les transformations de la glace et de l'eau Tune dans l'autre, et d'une manière générale avec les phénomènes de fusion et de solidification. Dans tous ces cas il existe une température au-dessous de la<]uetle une des deux formes est seule stable, et au-dessus de laquelle c'est Fautre forme qui seule est stable. En franchissant cette température limite. Tune quelconque des deux formes se transforme dans l'autre, et c'est seulement à cette température que les deux peuvent subsister simultanément.
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Influence de la pression sur la température de transformation. — Étant donné que nous avons affaire à une substance unique, nous devons nous attendre, d'après la loi des phases (p. 2o4), à ce qu'il n'y ait qu'une température et qu'une pression déterminées pour lesquelles trois phases puissent subsister simultanément. Ces phases sont, à 98", le soufre octaédrique, le soufre prismatique, et la vapeur de soufre, dont la présence produit une pression déterminée, d'ailleurs très faible. Si l'on augmente la pression, la vapeur disparait et la température de l'équilibre entre les deux formes de soufre est variable avec la pression. D'une façon plus précise, la température de transformation s'élève quand la pression augmente, parce que le soufre prismatique occupe plus de volume que le soufre octaédrique. Il faut d'ailleurs ici, comme dans le cas de l'eau et de la glace (p. i54), une pression très considérable pour déterminer un faible déplacement de la température d'équilibre. Les deux formes du souire se comportent d'ailleurs à tous autres égards comme deux substances distinctes. Elles diffèrent non seulement par leur forme cristalline, mais encore par leur densité, leur pouvoir réfringent, leur point de fusion et toutes leurs autres propriétés. La densité du soufre prismatique est 1,96; celle du soufre octaédrique est 2,07.
Les cristaux prismatiques provenant du soufre qui a été fondu, après qu'ils sont devenus opaques, ont pour densité 2,07, c'est-à-dire la densité du soufre octaédrique; ce qui prouve bien qu'ils se sont réellement transformés en soufre octaédrique. Le phénomène inverse a lieu pour le soufre octaédrique transformé par la chaleur.
Empiétements réciproques. — De même qu'on peut abaisser la température de l'eau au-dessous de o** sans qu'elle se transforme en glace, de même les deux variétés de soufre peuvent subsister au delà de leur température de transformation. Si l'on chauffe rapidement du soufre octaédrique, il fond dès 11 5", qui est son vrai point de fusion. Si on le chauffe lentement, il a le temps de se transformer, et l'on constate qu'il fond à 120", point de fusion du soufre prismatique.
Énantiotropie et monotropie. — Si l'on compare la façon dont se comportent ces deux formes du soufre aux propriétés des deux chlorures d'iode (p. 282), on constate une différence essentielle. Tandis que dans le cas des deux chlorures d'iode une seule des deux formes était stable et l'autre instable, ici chacune des deux formes est stable dans un des domaines de températures, et instable dans l'autre domaine.
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Lia diflïrenci^ lientà ce que dans le cas du soufrn le |ioinl de fusion de la forme la plus fusible est su/u.^rieur yu |îoinL de tnmsfiirmatiou, puur lequel la tïUibilïle piis^e d'une furiue a Tyulre fbniie; Lundis que dans le cas du chlorure d*iode, la forme la plus izis table fond iWdni que sa température ail atteint le point de traii^fornialion.
Aux substances qui^ comme le nïonucliIi*rure d*iode, ne peuvent se transformer qu'en un sens, on donne le non» de monotropes: celles qui comportent des Iransfiirniations dans les deux sens inverses sQul dites tUianlioirùfies.
Autres formes du sou&e. — En faisant refroidir vivement de
petites quantités de soufre furtement cbaufle, on peut obtenir le soufre sous d'autres états cristallins, qui se distinguent des deuxff»rmes que nous avons décrites par leur aspect et leurs autres propriétés. Toutes ces formes sont d'ailleurs instables par rap[>ort soit au soufre octaédrique, soit au soufre prismatique, et se transforment^ suivant la température, en Tune ou Tau ire de ces deux variétés principales. Par rapport à ces formes particulières, le soufre est donc mouolrope.
11 est inulile de décrire |ces formes avec plus de détail, car elles se présentent rarement, et n'ont qu'une existence tout à fait passagère.
On connaît encore le soufre, depuis longtemps, a Tétai de Jleut de soufre et de iail de soufre^ Ces deux produits ne sont pas des états spéciaux du soufre au sens scient ill que de ce terme, ils représenlenl seulement des moiles pîirlicidiers de subdivision; ils consistent principalement en soufre ocliiédrique, du moins quand ils existent depuis un temps assez lon^.
Lu fienr dp soufre se forme quand on <listille le soufre dans le but de le purilier (p. 3io). Les vapeurs qui se condensent dans k* récipient s*y solidifient en petits cristaux tant que ce récipient est encore froid, et Ton obtient ainsi une poudre jaune qui porte le nom de fleur de soufre de[>uis le temps des alchimistes. Otte pomlre contient, d'ailleurs, presque toujours de petites quantités de soufre amorpbe,
LVx pression tait de .soufre désigne du soufre tn^s finement subdivisé, que Ton obtient en précipitant certaines solutions aqueuses. Nous décrirons plus tard ces phémunênes. Le soufre qui %^y forme est en poudre si line que sa couleur jaune est devenue pour ainsi dire invisible; il ne fait presque que renvoyer de la lumière blanche par sa surface (p, i 5 1. Par suite de celte ténuité et de lu grande
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superficie qu'il offre en conséquence, le soufre en cet état est particulièrement apte aux transformalions chimiques ; c'est pour cette raison qu'on emploie le lait de soufre en thérapeutique. Chimiquement, le lait de soufre ne diffère en rien du soufre ordinaire.
Soufre liquide. — Revenons maintenant aux propriétés du soufre. Comme nous l'avons signalé, le soufre prismatique fond à 120"; il se transforme alors en un liquide jaune clair, mobile, qui, par refroidissement, donne immédiatement du soufre prismatique. Cependant, à la condition de le prendre en petites gouttes et d'éviter la présence de tout germe de soufre solide, on peut le conserver en surfusion bien en deçà de son point de solidification. Il présente alors des propriétés tout à fait analogues à celles de l'eau en surfusion.
Quand après avoir fait fondre le soufre on continue à le chauffer, il se présente des phénomènes remarquables. Tandis qu'en général les liquides manifestent de moins en moins de frottement intérieur à mesure que la température s'élève, pour le soufre liquide c'est le contraire qui se produit. Plus la température s'élève, plus il devient visqueux; en même temps, il prend une couleur plus sombre et à 25o" il s'est transformé en une masse d'un rouge noirâtre, si visqueuse qu'on peut renverser le récipient sans qu'elle s'écoule. Si l'on chauffe davantage, cette masse redevient liquide, sans néanmoins perdre sa couleur sombre. A45o°, le soufre est redevenu bien liquide et donne, par ébuUition, une vapeur rouge brune.
Quand on refroidit lentement le soufre ainsi chauffé, il traverse tous ces états en sens inverse; il devient d'abord visqueux, puis liquide et clair, et finalement se solidifie en cristaux prismatiques.
Soufre amorphe. — Tout autre est le résultat quand, en prenant du soufre fortement chauffé, on le refroidit rapidement, par exemple en le versant dans de l'eau froide. Il forme alors une substance de nature visqueuse, analogue à la gomme élastique ou à la résine. Dans cet état on l'appelle soufre amor/the (mou).
Ce terme signifie que le soufre, dans cet état, n'est pas cristallisé, quoique dans une certaine mesure il présente les propriétés d'un corps solide. D'autre part, on peut le considérer comme un liquide à frottement intérieur très considérable. On est fondé à le considérer ainsi parle fait que les corps solides amorphes, quand on les chauffe, passent à l'état liquide par une transformation continue; on n'observe pas de point de fusion déterminé, mais le frottement intérieur diminue d'une façon continue, et les autres propriétés se modifient O. 20
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aussi d'une façon continue, jusqu'à ce qu'on soit en présence d une substance t>résentunl les propriétés caractéristiques des U»juides.
A la le m péril lu re ordinaire le soufre amorphe et visqueux ne reste pas dans cet état. Au bout de quelques jours, ou quelquefois d'uû temps plus long, il se transforme en une masse opaque, cassante, qui est du soufre oclaédrique, car elle en a la densité.
11 résulte de ce fuit qu'à la température ordinaire le soufre amorphe constitue une forme moins sUble que le soufre oclaédrique. En fait, le soufre oolaédriipte est U seule sorte de soufre qui soit stalde à la lempénilure ordinaire. Toutes les autres sortes, y conipiis plusieui-s sortes dont nous n'avons pas parlé, se transforment avec le temps en soufre octaédrlque. Aussi le soufre qu'on trouve dans la nature est-il loii jours ortaédrique.
Nous avons vu que le soufre rapidement refroidi ne prend pas tout de suite l'état qui est le plus stable à sa température actuelle, mais passe d'abord pur un état moins stable. C'est 1;. un cas particulier de la l<ii générale diaprés laquelle, quand il y a des flian{{eiiienls d'étals, les formes qui se produisent d'abord sont les plus instables parmi toutes celles qui sont possibles dans les circonstances données (p. M&). Ces états, qui se produisent tout d'abord, se transforment plus tard en des états plus stables (quand les conditions extérieures rendent cette nouvelle transformation possible); la transformation peut s'accomplir en une fraction de seconde, ou bien prendre des années ou
même des sii'clcs.
De la façon dont varient les propriétés du soufre liquide avec la température, on peut conclure que, comme le soufre solide, le soufre liquide peut se présenter sous diverses formes alloliopiqnes. Mais u» lia pas réussi jusqu'à présent à obtenir les formes isolées et pures, ei à les caractériser.
Expériences - Le soufre, eu raison de la variété de ses formes, est particulièrement commode pour l'étude des relations réciproques entre les diiïércnles formes d'uue même substance, et de leurs rapports de stabilité. Une façon très inslruclive d'observer ces relations consiste à faire fondre un petit morceau de soufre dans un tube d'environ 2"" de large, à faire le vide dans ce Uibeel à le sceller.
Si l'on cliaulVe légèrement la réj^ion du tube où se trouve le soufre, il se vaporise cl dans les parties froides, on voit se déposer non des cristaux, mais des gouttes de soufre, bien que la température soU très inférieure au poinl.de solidification du soufre. Ce qui se produit dabord est donc la forme liquide, plu> instable que les autres.
Le tube étant dans cet état, si on le laisse reposer quelques heures, \ et qu'on examine ensuite avec une loupe le dépôt formé par les gouttes, voici ce qu'on constate. Beaucoup de gouttes sont restées liquides, comme il est facile de s'en assurer par leur transparence ; d'autres se sont solidifiées en formant des cristaux. En tout endroit où s'est formé un cristal, règne à l'entour un halo résultant de la disparition des gouttelettes environnantes. Cela tient à ce que la tension de vapeurdu soufre cristallisé est plus faible, à température égale, que celle du soufre liquide. En effet, la forme cristallisée, étant plus \ stable que la forme liquide, doit aussi, en vertu des considérations exposées page i58, avoir une tension de vapeur plus faible. Par suite, le soufre distille en passant des gouttelettes au cristal, et les gouttelettes disparaissent des environs du cristal.
Il arrive que l'on trouve dans le tube des régions où il ne s'est pas formé de cristaux, et où, cependant, il y a eu formation d'un halo. En examinant de plus près une de ces régions, on constate que le centre de la zone claire est occupé par une goutte plus grosse que les gouttes du voisinage. Il en résulte, d'après le mode de raisonnement (jue nous venons d'employer, que la tension de vapeur est plus faible pour les grosses gouttes de soufre que pour les petites. De fait, il en est bien ainsi, et pour des raisons tout à fait analogues.
Si, en eftet, on met deux gouttes en contact, elles s'unissent avec une certaine violence et forment une goutte unique. La cause de cette réunion est la tension superficielle des liquides, qui fait que tout liquide tend à prendre la forme sous laquelle il présente la plus petite surface libre possible. Cette tension est relativement faible par rapport à l'action de la pesanteur quand les liquides sont en grande masse; mais, quand le liquide est en petite quantité, c'est la tension superficielle qui l'emporte et qui fait prendre aux gouttes la forme sphérique.
Or la surface de la sphère que forment deux gouttes en se réunissant est plus petite que la somme des surfaces des deux sphères avant leur réunion. Comme la tension superficielle tend à diminuer la surface, plusieurs petites gouttes doivent tendre à en former une grosse. Cette tendance se manifeste par tous les procédés par lesquels elle peut atteindre son but, et comme la distillation est un de ces procédés, la différence des tensions de vapeur, qui est la cause de la distillation, doit avoir un signe tel que la tendance en question puisse se réaliser. La tension de vapeur des petites gouttes doit donc être plus forte que celle des grosses, et c'est ce que l'expérience vérifie. Si on laisse au repos un temps plus long le tube qui contient en
diiréreivlfts régions des précipités de soufre liquide et dti soufre solide, tous ces préeijrîteîi dispiraiî^î^enl, vl Vun n'a pliH, dîin^ le tube redevenu clair, qiriine niasse unique de soufre; luul le soufre eàl passé par distillalion a celle musse. La raison de ce phénomène est toujours la même : les corps solides ont aussi une tension superficielle et lendent par suite h prendre une surface aussi petite que possible, au Ire me ni dil à former des morceaux dus^j |;;i-o5 que possible.
Ces considérations relatives à la tension de vapeur s'appliquent ex acte ment a la soifibffùê. On prend une lame de verre (porlp-objet de microscope), on la tient au-dessus du soufre cbaulVé, jusqu'à ce qu'il s'y soit formé un dépôt; on met sur ce dépôt une goutte d'eau (ou de glycérine), pour éviter l'évaporalion» puis un couvre-objet» Si l'on observe alors, on eonslate exact emenl les mêmes |)lïénomèues de halo et d'absorjUif^n des formes moins stables par les fiumes plus stables. La même expérience sert à éUibltr la solubilité i\u soufre dans les dpu\ tîi|uid4rs ]irceédt>nts, sfibdulité si faible qu'il est impossible de l'observer ou de la mesurer par un autre procédé.
En appbquant les mêmes ronsidérations aux rapports *lu soufre octaédrique et du soufre prismatique, on arrivera aux conclusions suivantes : au-dessous de 98^, la solubilité du soufre oclaédrir|iie dans n'imporle quel dissolvant doit être inférieure à celle du soufre prismatique; au-dessus de yS*", elle doit être supérieure n celle du soufre prismalicjue; et, par suile^ à tjH*\ elle doit êlrf* h» même pour les deux formes. L'expérience a vérifié toutes ces coiirlosions.
Comme les considérations sur lesquelles elles reposent sont générales, on peut énoncer la loi suivante pour tootes les formes allotropes : les formes moins stajjles doivent être plus^solobles que les fortnes plus stables, et à la température j^e transformation jde deuit formes leurs solubilités doivent être égales. On pourra tirer bon parti de cetlëlni générale (bms les cas où il est impossible d'observer directement les transformations.
Vapeur d© soufre. — Comme le soufre solide et le soufre liquide, le soufre à l'élal de va[)éur se [irésenle sous des formes variées. Pour les températures voisines du point d'ébullilion, le poids molaire de la vapeur de soufre est environ 220; quand la température s^élève, il devient de plus en plus petit et, quand elle atteint tooo", il nVsl plus que dn O4. Il ronserve relte valeur si la l*?mpérature s'élève davantage. Ces nombres sont ceux qui correspondent a la pression de I a tmo sphère. Ln étudiant la vapeur du soufre sous des pressions inférieures, on trouve que, à teuipéralure constante, son poids mo-
laire est d'autant plus petit que la pression est plus faible. Dans ces conditions également, il cesse de varier quand il a atteint la valeur 64. La vapeur de soufre ne suit donc ni la loi de Boyle ni celle de Gay- Lussac ; elle ne se comporte d'une manière conforme à ces lois qu'une fois que son poids molaire a pris la valeur 64.
Nous avons déjà étudié un cas analogue, celui de Tiode (p. 275), et nous interprétons le cas du soufre de la même manière, en admettant que la vapeur de soufre existe sous plusieurs formes, dont les poids molaires sont différents. Le poids de combinaison du soufre étant égal à 32, la vapeur stable à haute température et à faible pression répond à la formule 83. En ce qui concerne la forme plus dense, le problème est plus difficile que dans le cas de l'iode, parce qu'on ne connaît pas de domaine où sa densité reste constante. Le point d'ébuUition du soufre fait déjà partie du domaine de densité variable.
Comme la plus grande densité observée est 23o, nous pouvons assurer que la forme la plus dense de la vapeur de soufre contient plus de six poids de combinaison, autrement dit que, dans sa formule S„, /lest plus grand que 6.
En mesurant le poids molaire du soufre dissous dans différents dissolvants (vo//p. 187), on est arrivé à la formule Sg. H y a quelque probabilité pour que la forme la plus dense du soufre à l'état de vapeur ait également comme formule Sg, et pour que la vapeur de densité variable consiste en un mélange de vapeur Sa et de vapeur Sg. Il est d'ailleurs vraisemblable qu'il existe d'autres vapeurs de formule S;,, les n étant des nombres entiers compris entre 8 et 2.
D'après la loi exposée page 2^5, il faut, quand la pression diminue, qu'il se forme de la vapeur moins dense Sa aux dépens de la vapeur plus dense Sg. Comme la même transformation est provoquée par une élévation de température, cette transformation de Sa en Sg doit avoir lieu avec absorption de chaleur.
Purification du soufre. — On tire parti des changements d'état du soufre pour l'obtenir à l'état pur. On le trouve ordinairement dans la nature mélangé avec divers minerais, de l'argile, du sable. En Sicile, on dispose le soufre brut par couches en un amas où l'on ménage des cheminées, comme dans une meule pour la préparation du charbon de bois, et l'on y met le feu. La chaleur ainsi dégagée fait fondre le soufre, qui s'écoule relativement pur tandis que ses impuretés, moins fusibles, restent dans la masse. Ce procédé entraîne une perte de soufre, puisqu'une partie du soufre est consumée, mais c'est
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encore le moj(>ri de beaucoup Ir |>lii?4 économicjiie pour nlilenir l;i ï*liiîleur n*^ressrtire ii h fusion du soufn*.
Le soufre aûisî préparé est déjà assez pur; pour [e débarrusser coiuplêleiiienl de toutes ses impurelés non volaliles, on le disiiih- Im dîslillatioti a lien dans des coroues de fer. Les \apeurâ sonl dirif;ées dans de grandes cliambrcs murce**. Au eomuieneenient de ht dishllatiiiu ces cliaudu^es sont fi'Ojfles eL les vapeurs s'j roadeuseul en peUtes parùcules solides formant une espace de poudre* Ces particules ^c^ni d'abord aiuorphes {voir p. 5o5), innis bientôt elles passent en majeure partie à Tétat cristallin. On reeueitle une partie rJe celte [îoudre et c est elle qu'on vend dtins le commerce sous le nom de /leur de soufre (p. 3o4)* Si Ton poursuit la distillation, la température de Li eliambrc devient supérieure â rio", et le soufre h'j rassemble A rélal liquidi-.
On peut laire écouler ce soufre litpjide p^u- une ouverture pra* tiquée dans la sole. Rçciierlli dans des moules en Ijoijî, il s"y solitïific eu bâtons légèrement coniques, bien connus sous le nom de canmis de soufre,
B, Chîstacx,
Génératîtéa. — Les deux variétés de soufre solide ipjc l'on connaît se distin^Mïent non seulement par leur fl en si té et leurs autres pn>- [îriélés, mais aussi et surloul par la for tue de leurs cristaux. Il y a donci lieu de se deruaudcr à pnq>f>s du soufre quelles sont, d'une manière générale, les lois rebitives aux cristaux. La question est d'autant plus iÉUporlaule que la propriété de fo roter des cristaux: apparlieul a presque Icmies les matières solides; elle sert juéme beaucoup à leur description et k leur classement.
Nous distin^aierems traboid dmiv sortes d*états soliiles, Tétàt amorphe (sans forme,) et Tétat crisiaillnj ou figuré. Comme la forme visible des corps solides peut être rnodifiée a volonté, on doit se demander au moyen de quels caractères généraux on disting:uera I un de Tau ire ces deux états.
Le caractère essentiel de l'état cristallin consiste en ce que \^.^ propriétés des corps erislalliséa sont variables suivant la direction. Considérons par exemple une sf>bère de verre el ime sphère de soufre oclaédrjque ; si nous les chaudbns toutes deux, elles ne se com|*ortenl pas de la même manière. La s[dière de verre reste sphériquc t*i ne fait que devenir un peu plus jj^ninde. Au contraire, lo spbère de soufre se transforme en on elli[isoïdi% el il existe une rehition simple
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bien déterminée entre les axes de cet ellipsoïde et la forme du cristal où la sphère a été taillée.
Un autre exemple nous est fourni par la propagation de la chaleur. Si Ton recouvre de cire un disque de verre et qu'on y fasse reposer le sommet d'un cône métallique préalablement chauffé, la fusion de la cire se propage suivant des cercles, parce que la chaleur se propage également vite dans toutes les directions. Si Ton renouvelle la même expérience avec des lames cristallines, au lieu de cercles on obtient des ellipses ; le rapport des axes varie suivant la position de la lame dans le cristal primitif^ et il y a une relation bien déterminée entre la valeur de ce rapport et la forme du cristal.
Formes des cristaux. — Le mot cristal fait ordinairement penser aux formes régulières que prennent les substances en passant à Tétat solide, et que présentent si souvent, dans leur plus grande beauté, les corps solides qu'on trouve tout formés dans la nature. Mais, d'après les exemples qui précèdent, ces formes ne sont qu'une manifestation particulière de lois beaucoup plus compréhensives. Elles ne font qu'exprimer ce fait général que, dans les cristaux, toutes les propriétés qui peuvent avoir du rapport avec la direction dans l'espace varient avec celte direction suivant des lois fixes. Parmi les propriétés en question, la forme extérieure est la plus importante, car elle s'impose avant toute autre à l'observation, et d'autre part elle présente autant de variété qu'en permettent les lois générales.
Les formes cristallines ont en commun la propriété d'être limitées uniquement par des surfaces planes. Mais si l'on considère un groupe de cristaux de même matière et formés en même temps, un amas de cristal de roche par exemple, on constate que ces divers cristaux ont
i^'ig- 77-
des aspects très différents, parce que les plans qui les limitent se terminent par des contours très dissemblables {Jig\ 77). Cependant ces différents cristaux conservent une certaine parenté qui s'impose à l'attention.
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Un examen plus serré montre que, si le contour el ta grandeur des «iurface* (]iii limitent les cristaux sont variables, on peut lou jours disposer ces cristaux de lelle manière que chaque surface de l'un soit parallèle à une des surftices de chaque autre. Il s'ensuit que les faces correspondantes de deux cristîuix de la même substance se coupent toujours suivant les mêmes angles, Cesl f>arce que telle ou telle face se forme lantot plus loin et tantùt plus près du centre du cristal que les contours résuUant des intersections mutuelles iiont variables, bien que les angles soient constants.
De |ilus, comme le révèle une étude même rapide, les cristaux sont des systèmes symfHnqites, On entend par là qu'un cristal présente plusieurs faces semblables entre elles et se répétant d'une façon régu* Ijère. Par exemple, les cristaux de neîge^ représentés page i^cj, sont tels que cliacua d'eux peut être con<^u comme formé rie trois parties égales, se succédant autour d'un centre commun à ^%o deg^rés d'intervalle.
Symétrie des cristaux. — Taules les Uns relatives aux crisLaux peuvent fMre rattacliées à la nation de symétrie.
On dislingue trois espèces de symétrie, La première est celle qui existe entre un objet el son image dans un miroir; le plan tlu miroir est appelé plan de syméin'e du système.
On obtient une seconde espèce de symétrie en faisant tourner un objet, autour d'un certain axe, d'un angle égal a une fraction simple de la circonférence, et en répétant l'opéra ti ou jusqu'à ce que Tobjet soit revenu à sa position primitive. Selon que cet angle est la moitié, le tiers, le quart, le sixième de la rotation totale, on parle d'un axe de sjfmélrie double, triple, quadruple ou sextu|»le (la di\ision en cinq ou sept parties semblables et les modes plus compliqués de division ne peuvent se présenter dans les cristaux).
r^a troisième espèce de sjmétrie résulte de la combinaison fies deux premières : elle s'obtient par réflexion avec rolatitui. Quand, pour faire passer Tobjet de sa première position à la seconde, on lui fait subir une rotation et en outre une réflexion, et qu'on répète Topera^ tion jusqu*à ce qu'il soit revenu à sa position primitive, le système ainsi obtenu présente uue symétrie de troisième espèce. Ce sont surtout les deux premières espèces que nous aurons à considérer dans la suite.
En mettant en œuvre ou en combinant les trois espèces de symë-trie, ou deux d'entre elles, ou une seulement, de toutes les manières possibles, on obtient '*i'À cas diUerents. Chacun des cristaux existant
rentre dans un de ces cas, de telle sorte que l'a notion de symétrie fournit une classification complète de toutes les formes cristallines possibles.
Les sept systèmes cristallins. — Nous n'étudierons pas tous les cas possibles et nous nous contenterons de définir les sept groupes principaux (*).
Les cristaux qui n'ont aucune des symétries précédentes sont dits tricliniques. La forme la plus simple qu'ils présentent est celle d'un parallélépipède oblique {Jig. 78).
Les cristaux ayant un plan de symétrie sout dits monocliniques. Leur forme la plus simple est celle d'un parallélépipède à quatre faces rectangles et à deux faces parallélogrammes {fif:. 79).
Les cristaux ayant deux plans de symétrie perpendiculaires entre
Fig. 7«-
Fig. 80.
Fig. 81.
éUx sont dits rhombiques. Leur forme la plus simple est celle d'un parallélépipède droit (^) {fig- 80).
Les cristaux à axe de symétrie quadruple sont dits quadratiques. Leur forme la plus simple est celle d'un parallélépipède droit à base carrée {Jig- 81).
Les cristaux à axe de symétrie triple sont dits rhomboédriques .
(') Pour abréger nous ne donnons sur ces différents groupes que des indications sommaires et non rigoureuses. Le lecteur trouvera le sujet traité d'une façon précise et très claire dans la Physikatische Cristallographie de Groth (Leipzig).
(') Quand deux plans de symétrie ne sont pas perpendiculaires entre eux, la réflexion de l'un deux dans l'autre suppose un troisième plan de symétrie, la réflexion de ce dernier en nouveau plan, etc. Pour qu'il y ait seulement deux plans de symétrie se coupant suivant une droite, il faut donc que ces deux plans soient perpendiculaires.
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Leur fonno la plus simple est celle d^un prisme droit triangulaire
Les cristaux ù axe de symétrie sextuple sont dits hexagonaux.
Leur forme la pi i]& simple est
r»jç. Ka.
Fis- !^3*
Kig. 84.
celle d'un prisme hexagonal
Les cristaux à trois axes de symétrie double, perpendiculaires entre eux et, en outre, équivalents^ sont dits réguliers (cubiques)^
Le mot équivalent correspond au fait que le crislnl conserve le même aspect quand on le retourne, de telle manière que chacun de ses axes de sjmélric prend la
place d'un autre. La forme ta plus simple de cristal cubique est celle
d'un cube [Jtg. 84 )•
Formes dériiréea. — Outre les formes simples dont nous venons dé parler, il eu est beaucoup d'autres qu'on peut déduire géoinétiiquement des pluï^ simples^ et qui suivent les lois de sjmctrîe du svs-
Fi^. 85.
tème auquel elles appartiennent.
Les différents cas possibles sont si nombreux que nous ne pouvons les étudier tous ici.
Nous exposerons seulement une loi qui permet de se représenter intuitivement la façon dont ils se rallachenl les uns aux autres.
Qu'on imagine une quanti te de petits cristiiux d'une des formes simples que nous avons définies ; en les groupant soi vnnt une loi définie, on peut obtenir des systèmes de forme diflc rente.
Par exemple, on peut, avec de petits cubes, construire le groupement représenté parla ligure 85, et qu'on appelle octaèdre, II suffit pour cnla d'imaginer des plans tangents aux sommets de ces petits cubes, ou, ce qui revient au même, il imaginer ces cubes si petits
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que les inégalités résultant de la saillie de leurs angles ne soient plus sensibles.
Or la loi en question s'énonce ainsi : Toutes les formes que présentent les divers cristaux d^une substance peuvent être construites par ce procédé au moyen de petits cristaux de la forme la plus simple, les conditions de symétrie restant observées.
Cette loi peut s'exprimer mathématiquemeot de diverses manières. Notre énoncé suffit pour faire comprendre qu'on raraclérise complètement la forme cristalline d'une substance donnée en indiquant la forme la plus simple de ses cristaux.
Autres propriétés des oristaux. — Nous avons dit (p. 3io) que dans les cristaux toutes les propriétés qui peuvent dépendre de la direction varient régulièrement suivant l'orientation. On doit donc se demander si entre la forme extérieure des cristaux et l'orientation de leurs autres propriétés il existe une relation quelconque.
Il existe effectivement une relation de ce genre. D'une façon générale, elle consiste en ce que la symétrie de la forme extérieure reproduit la symétrie qu'on constate dans la distribution des autres propriétés.
Prenons pour exemple un phénomène chimique que présentent souvent les cristaux qui contiennent de l'eau, le phénomène de Vef- Jlorescence. Il consiste en ce que de l'eau s'évapore en certains endroits particuliers du cristal, où il reste une poussière formée par des composés moins riches en eau, facile à distinguer de la masse par sa couleur particulière. En réalisant l'efflorescence avec certaines précautions pour qu'il se forme des taches distinctes, on peut s'assurer que, dans le cas le plus général, les domaines d'efflorescence ont la forme de sphères ou d'ellipsoïdes (*). La forme d'un cristal permet même de prédire quelle sera sa figure d'efflorescence.
Si le cristal est cubique, sa figure d'efflorescence est toujours une sphère. En effet, les cristaux cubiques ont trois plans de symétrie perpendiculaires entre eux et équivalents. Parmi les figures d'efflorescence qui sont réalisées dans les cristaux, la sphère est la seule qui admette trois plans de symétrie perpendiculaires entre eux et équivalents.
Les cristaux des systèmes rhomboédrique, quadratique et hexago-
(^) Bien entendu, on ne peut observer ces formes que par certaines de leurs parties, par les surfaces sur lesquelles les taches apparaissent. Mais en étudiant ces taches sur différentes surfaces du Hiénie cristal, on peut construire Tensemble de la figure d'efflorescence.
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aal ont un axe de symétrie par lequel passent respectivement trois^ quatre^ nu six plfiu!* de symétrie. Un ellip^^oïde ainsi divisible en parties symétriques est un ellipsoïde de nivolittion, c'esl-à-dire un ellipsoïde engendré parla rotatiou d'une ellipse autour d'un de ses axes. Cet aie de symétrie doit coïncider avec Taxe du cristal, car c'est seulement alors que relHpsoïde peul être divise, par les plans de symé- Irie correspondant à ceux du cristal, en trois, quatre ou six parties identiques.
D'autre part, il est impossible de distinguer les uns des autres des cristaux de ces trois systèmes par des difierences entre leurs ellip* soldes d'effîorcscencc. En effet, un ellipsoïde à un axe comporte un nombre indéfini de plans de symétrie passant par son axe de rotation, et peu importe qu'on en considV-re trois, quatre ou six.
A jïart Tellipsoïde de révolution, il existe l'ellipsoïde à trois axes inégaux. Il est engendré par une ellipse tournant autour d'un de ses axes, tandis que l'autre axe s'allonge et se raccourcit alternativement de telle manj^^rc que son extrémité et les difTérents points de rellîpse décrivent non des cercles, mais des ellipses. Une telle figure a trois plans de symétrie, déterminés par les axes des ellipses génératrices et perpendiculaires entre eux,
iNous retrouvons iV^n^ les cristaux rhombiques les mêmes rapports de symétrie que dans cette fîgxire. On doit donc s*attendre à ce que les figures d'efllorescence des cristaux i*hom biques soient des ellipsoïdes à trois axes inégaux, dont les plans de symétrie coïncident avec ceux de cette forme cristalline. L'expérience vérifie entièrement ce raisonnement théorique.
Les cristaux Junoocli niques n'ont qu'un plan de symétrie. Leur forme cristalline ue peut \hniv déterminer qu'un des trois plans de symétrie de rellipsoïde, et les deux autres sont arbitraires, c*est^àdire qu'ils dépendent \\v la nature du cristal, mais non de son système crislalliu. Les cristaux tricliniques n'ont pas de plan de syméliue. Dans leur cas, rdlipsoïde d'efflorescence n'apas de rapport avec la forme du cristaL
Généralîaation. — Ce que nous venons d*expliquer au sujet de Teftlorescence s'applique à beaucoup d'autres propriétés des cristaux, à toutes celles dcmt la distribution dans le cristal est représentée par un ellipsoïde, ce qui est le cas généra L Dans cette catégorie rentrent la propagation de la lumière, celle de la chaleur, celle de rélectricitë, les changements de forme sous l'action de la pression s^cxen^ant dans tous les senSj et beaucoup d'autres propriétés encore* La plus im-
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portante de toutes est la propagation de la lumière, car les propriétés optiques des cristaux ont été Tobjet d'études scientifiques très approfondies; elles servent à déterminer le système cristallin dans les cas où la forme extérieure ne donne pas dç renseignements ou n'en donne que d'incomplets. D'une façon générale, on peut dire que toute propriété optique d'un cristal est soumise aux lois de symétrie ci-dessus exposées, et que, du genre de symétrie observé dans un phénomène optique, on peut conclure le système cristallin, avec les restrictions que nous avons indiquées.
C. Hydrogène sllfurê
Composés du soufre. — Le soufre peut se combiner avec presque tous les éléments, souvent suivant des proportions très diverses^ En particulier, tous les métaux forment des combinaisons sulfurées, dont la composition est généralement semblable à celle des composés correspondants de l'oxygène, et qu'on appelle sulfures. Beaucoup d'entre elles existent en abondance dans la nature et servent à la préparation des métaux et du soufre.
Avec l'hydrogène et l'oxygène le soufre forme un certain nombre d'acides, dont le plus important est l'acide sulfurique. Les sels de cet acide, qu'on appelle suifates, sont également très répandus dans la nature et très employés dans l'industrie et la médecine.
Pour se convaincre de la facilité avec laquelle le soufre entre en combinaison, on peut faire les expériences suivantes. Si l'on chauffe du soufre au contact de l'air, il brûle avec une flamme bleue en donnant un composé oxygéné d'odeur suffocante, l'anhydride sulfureux. Quand on chauffe légèrement un mélange de 4 parties de soufre pour "j parties de limaille de fer, il devient bientôt incandescent, et le soufre et le fer se combinent en donnant une masse noire, ayant l'aspect des scories, et du sulfure de fer. Si l'on chauffe jusqu'à ébullition du soufre dans un tube à essai, et qu'on introduise dans la vapeur de soufre de minces rubans de cuivre laminé, le cuivre se combine au soufre avec incandescence ; le composé qui se forme est également noir. Le mercure s'unil au soufre dès la température ordinaire. Si l'on pile dans un mortier, pendant quelque temps, un mélange d'une partie de soufre pour six parties de mercure, les deux éléments se combinent en donnant du sulfure de mercure, dont la couleur est d'un noir intense. L'argent, lui aussi, se combine avec le soufre à la température ordinaire : dans une po he
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où il y a eu des rillumetles soulV^^es, les inoiinaieis d'ar^-enl et autres objets de ce méUil noircisseal rapidemeiil, pïir 5uite de la couibinaisoti avec rar^'ent des lrac<*s de soufre qui sulïsi^LenL
Hydrogène sulfuré. — Comme le efilcire, le bmme ri l'indc^ le soufre peut former un acide par combinaison avec rhydro|cène. On TappeJle ncirie sai/hydrique ou hr</niir^^ne suffttnK A l:i teuip^rature ordinaire il esta VéUiV gazeui. Par compressiion etrefroidi&sement on le transforme en un liquide qui, sous la prejssion alraosfïhtrique, bout a — (ï4 '^
Le poids molaire de Fbydrogi^ne sulfuré est 3.^; il contient 3:i parties de souire po[(r li parties d'hjdrogrue, Couime le poiils de coni- Innaisca du soufre est 3i, riiydroj^^ènc sulfuré répond à U form u I e H 'j S . Il d i ffr r e < b i ne d es b yd vm- ides for uiés pa i^ les balogeu es en ce qu'il contient deux poids de eombinaiiou d'bjdro^cue, qui l^un et Tautre peuvent être remplacés pnr des métaux; et par suite, il en diffère aussi par les composés qui en dérivent.
Acides dibasiques. — En effet, si Ton se demande quelles combinaisons un peut obtenir en reuiplaoajit Fliydro^ene de Taride sumijdriqiie par des uiétiitix leb ipie le so<lium, ou peut concevoir deu^ sels dï.^tinct^, suivant que l'on suppose un seul poids de coinbinaison de lliydrogène, ou les deux poids de corubinaison a la fois, remplacés par du sodium. Ces deux sels répondraient Tuu à la formule NaHS, Tautreà la formule Na^S. L'un et l'autre existent en réalité.
L'hydrogène sulfuré diffère donc des acides qui ne conlieuueni qu'un (loids de corn binai son tlhydrogène reuqda^^-able, et qui ne peuvent former de sels qu'en réag;issant avec un poids de combinaison d\ine base. Ces acides sont dits munohasiques; Facide sulfliydrique est di basique. D'une façon générale, ou ap[tçlle ricide dibaxi'qae tout acide qui contient deux poids de combinaison d'hjdrogéne remplaçable.
On appelle ve/jf neutres ou sef^s normaux les sels qui dérivent des acides dibasiques |»ar remplaceiuent des deux poids de coudnnaisou dliydrogène par des raciaux. Les sels qui contiennent un poids de COUT binai son d'un métal et un poids dlijdrogène, présentant encore réléaicnt caractéristique des acides, savoir Fliydro^ène, sont appelés seis acides.
On appelle encore les sels du type HNaS seis primaires^ et le* autres seh secondaires. Ou bien on se sert pour les désigner des expressions numériques grecques mono et dij que Ton apjdique au
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nombre de poids de combinaison de métal (et non d'hydrogène) présenls. Ainsi le sel NaHS est appelé sulfure monosodique; le sel Na-j S, sulfure disodique. Enfin, on donne encore aux composés qui contiennent le groupe HS, le nom de suif hydrates ; ainsi NaHS est le sulfhjdrale de sodium. Toutes ces dénominations sont également usuelles.
Ions des acides dibasiques. — Tandis que les acides monobasiques ne peuvent se décomposer en ions que d'une seule manière, les acides dibasiques peuvent présenter deux réactions différentes, donnant lieu à deux espèces distinctes d'anions. Leur décomposition a lieu d'abord suivant l'équation
H5A = H-hHA',
dans laquelle A représente Fanion bivalent de l'acide; en d'autres termes il se forme, en même temps que l'ion hydrogène, un anion monovalent HA'. Ce pliénomène est parfaitement analogue à la dissosociation éleclroly tique habituelle des acides monobasiques. Mais ensuite se produit une nouvelle réaction
HA'=H•-hA^
par laquelle l'ion monovalent HA' est lui-même décomposé en un ion hydrogène et l'anion bivalent A". La transformation
qu'on pourrait croire immédiate, peut donc être considérée comme le résultat de deux phénomènes successifs.
D'après cela, les solutions aqueuses des acides dibasiques contiennent toujours des anions de deux espèces. Les acides dibasiques diffèrent les uns des autres en ce que les deux réactions y ont lieu dans une proportion variable.
C'est toujours par la première réaction que commence la décomposition d'un acide dibasique en ses ions. Si l'acide n'est pas fort, elle reste le phénomène prédominant, et le second degré de décomposition ne se produit que dans une très faible proportion. En d'autres termes, les acides de ce genre sont très analogues aux acides monobasiques ; ils se décomposent en un ion hydrogène et un ion monovalent.
Au contraire, quand l'acide est très fort, l'ion AH' lui-même se décompose en H* et A", et la solution contient principalement cet ion bivalent A".
Qoo^Q:
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Un sel acide d'un acide diimsi^ite fa if, fe répond à la formule MH,\, el forme, quand il esl on soluUon, tes ions M- et HA'. Comme ce dernier n'a qu'à un très faillie degré la propriété de se dissocier, c'est seulement une très faible partie des ions HA' qui se décompose en ions A" el H- . Le sel acide a donc, dans ce cas, une réaction très faiblernenl acide et se comporte à peu près comme un sel neutre.
Si, au contraire, on a en solution le sel acide d'un acide dibasique fort, il se forme d'abord les ions M- et HA', mais l'ioa HA' subit une décomposition nouvelle el donne les ions H- ei A". Une semblable solution contient donc les ions A", M- elH-, elle renferme donc une grande quantité d'ion hydrogêne, el se comporte plutôt comme l« solution d'un acide. L'acide sulfl.ydrtque nous fournit un exemple de la première catéfçorie ; quant à la seconde, nous en trouverons bientcVt un représentant dans l'acide sulfuriquc.
Lors de la dissolution d'un sel neutre M, A, il se for.ne immédiatement les ions a M- et A"; et, lorsque l'acide dibasique est fort, les choses en restent là. Dans le cas d'un «cide dibasique pour lequel lu seconde dissociation n'a lieu que faiblement, on constate un effet inverse. L'ion AH' étant beaucoup plus stable que l'ion A*, il y a tendance à la formation de AH' aux dépens de A". L'ion hvdrogène, qui existe en petite quantité dans la solution par le fait de la dissociation de l'eau, sert à la formation de AH' suivant la réaction A''H-H'=HA'. Ainsi disparait une certiiine quantité .l'ion hydrogi-ne, et il resté dans la solution la quantité correspon.lantc d'ion hjdroxyle. C'est là un phénomène très analogue à l'hydrolyse des sels des acides monobasiques faibles (,,. 2r,4); tous rh-ui ont pour résultat fiual la présence d'un excès d'ion hydioxyle dans la solution. Celle solution prend par suite une réaction basique : elle bleuit le papier de tournesol rouge el rouget la phénolphialéine.
Sels de l'acide nnlfhydrique. - La dillérence enlre les deux sels
est très ncue dans le cas de Tucide sulfhydrique. Les sels acides, par exemple le sel NaHS, en solution aqueuse, sont à peu près neutres vis-à-vis du papier de tournesol; au contraire, los sels normaux, par exemple Na, S, ont une réaction fortemenl alcaline. Cela provient de ce que l'iun HS' se comporte comme un acide extrêmement faible. Dans la solution du sel de sodium NaHS, l'ion HS' esl si peu dissocié que la coloration rouge du tournesol, réaction de l'ion hydrogène, ne se produit pas. Dans la solution du sel normal, il se produit ime hydrolyse intense (voir plus haut) suivant la formule
S'-.-H,0 = HS'H-Oir.
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L'ion hjdroxyle ainsi formé bleuit le tournesol rouge et, d'une façon générale, donne les réactions des bases.
Les faits que nous venons de décrire se retrouvent dans un très grand nombre de cas; ils ne dépendent que de la force relative des acides dibasiques. En particulier, l'hydrolyse des sels normaux des acides dibasiques de force moyenne est un fait extrêmement fréquent. De là résulte une contradiction dans le langage : ces sels, qu'on appelle neutres parce que les deux hydrogènes y sont remplacés par des métaux, ont une réaction non pas neutre, mais alcaline. Aussi est-il préférable de les appeler sels normaux ou de leur donner un des autres noms énumérés page 3 18. ^_
Préparation de l'acide sulfhydrique. — On prépare l'hydrogène sulfuré en décomposant ses sels, les sulfures, au moyen d'acides forts. Ainsi, on peut obtenir le gaz sulfhydrique en faisant agir l'acide chlorhydriquc sur un des deux sulfures de sodium, suivant les équations
Na,S -f-2HGI = 7.\aCl-f-IIsS,
NaHS-^ HCI= NaGI-4-HiS.
Comme on le voit, il est plus avantageux d'employer le sulfure acide ou sulfhydrate de sodium, puisqu'il fournit la même quantité de gaz sulfhydrique que le sulfure Na2S, pour une dépense deux fois moindre d'acide chlorhydriquc.
D'ailleurs, pour des raisons d'économie, ce n'est pas le sulfure de sodium, mais le sulfure de fer qu'on fait servir ordinairement à la préparation du gaz sulfhydrique. Nous savons que cette substance est le produit de la réaction entre le soufre et le fer (p. 3 17); c'est aussi par cette réaction qu'on le prépare en grand. Sous l'action de l'acide chlorhydriquc a lieu la réaction suivante :
FeS-i->.HCI = FcCU-HlIjS.
Dans le sulfure de fer, il entre un poids de combinaison de fer pour un poids de combinaison de soufre (le symbole Fe représente le fer). En comparant sa formule à celle de l'hydrogène sulfuré H2S, on constate qu'un poids de combinaison du fer remplace deux poids de combinaison de l'hydrogène. On appelle bivalents les métaux tels que le fer, monovalents les métaux qui, comme le sodium, ne peuvent remplacer qn'un poids de combinaison d'hydrogène. Il y a aussi des métaux trivalents et de valence encore plus élevée.
En raison de son action sur les sels des métaux (voir ci-dessous), on prépare et l'on emploie dans les laboratoires de grandes quantités
Fig. 86.
d'hydrogùne sulfure. Quand on n'a besoin .|ue cl «n degagemcnl nûbic, an se serl des appareils d.krits page.s , ..3 et . u en y pl.oant h la parlie inférieure de gros morceaux de sulfure de fer >\»e\o,x d,^co.npose par l'acide ddorhydrique ou l'acide sulfur.cjue dilue*. Mais, lorsqu'on a souvent besoin de grandes quanute. d h ydrogeu. sulfuré, il est ronimode de se servir de 1 appareil que rcpréseulc la ligure 86.
Cet appareil se compose de trois flacons sufierposés, munis de robinets. Vtx tube partant du flacon supérieur va jusqu'au fond du llaoon •nleriuediaîrc; un autre tube, portant sur son trajet un ri.binel, va du };oulol du flacon intermédiaire jusqu'au llaeon inférieur, qui est rempli de sulfur.t de fer. Le b..N<lion du flacon inférieur porte tleiix ouvertures, dont l'une donne passage à un tube court, également j.ourvu d'un robinet, et qui sert au dégagement de l'hydrogène sulfuré.
Si l'on verse de l'acide chlorhydrique dilue dans ' le premier flacon et qu'on ouvre les.leu^ robinets, l'acide coule «l'abord dans le llaeon intermédiaire, puis descend uoolte à g.nilte, si le robinet a él* .onvenablcmenl réglé, de .-e llaeon dans le llaeon inférieur qui contient le sulfure de fer. Là se de- ,.n-c riivdniscne sulfuré, que Ton peut recuedl.r au moyen .lu second tub^. Quand on n'a plus besoin de gaz oa f..rme e robinet de ce second tube : l'aeide cesse de coule, par m, te de^'exC. de pression qui se produit dans le flacon inleneur. L-, ti te quantité^l'acide qui reste d.„s le llaeon iuféneur delennine ^c .re un cer.in dégagement d'bydrogêne sulfuré, qu. se rassein e dans le flacon intermédiaire et cbasse l'acule vers le "-''-"i;;^- L'appareil est prêt à fournie quand on le veut une quan.Ue quelconaiH' (riiytiroacne sulfuré.
Cette disposition a sur l'appareil d. Kipp l'avan.age que 1 acide , est u.illsé intégralement, tandis que .b.ns celu, de Kq,p les nouyell , quantités d'acide, se n.élan,ea»t a l'acide déjà en partie sature, ont une action lente et incomplète,
t »uand tout l'aeide du flacon supérieur est consomme on v ve,*c à nTmveau de l'acide, et Ton retire par le robmet du flacon inferieur lu solution neutre du sel de fer qui s y est f-"-" ^^^ -'' flacon plein de sulfure solide eorrespon.l à un grand nombre de 11cons d'acide.
Propriétés. — L'hydrogène sulfuré a une odeur d'œufs pourris extrêmement désagréable, ou plutôt ce sont les œufs pourris qui sentent l'hydrogène sulfuré, car l'albumine, qui contient du soufre, dégage du gaz sulfhydrique lorsqu'elle pourrit. Ce gaz est un poison assez actif pour les organismes supérieurs. Les organismes inférieurs, au contraire, peuvent vivre en présence de l'hydrogène sulfuré, puisque la putréfaction dans laquelle il se forme de ce gaz est un phénomène chimique provoqué par des micro-organismes. L'hydrogène sulfuré se dissout dans Teau et lui communique son odeur et une réaction faiblement acide. Sa solubilité n'est pas très considérable. A o", un volume d'eau dissout 4,4 volumes de gaz; à lo®, il en dissout 3,7 volumes; à 20", 3,i volumes. Il en résulte que, sous la jiression atmosphérique et à la température ordinaire, il faut environ 12* d'eau pour dissoudre i*"°* d'hydrogène sulfuré.
Solubilité des gaz. — Dans la plupart des cas de dissolution de gaz dans l'eau qui se sont présentés à nous jusqu'à présent, le phénomène de dissolution était compliqué par des transformations chimiques du gaz dissous, et par suite n'apparaissait pas dans sa simplicité. Dans le cas de l'hydrogène sulfuré, au contraire, les phénomènes chimiques sont tellement réduits qu'ils laissent presque dans toute sa pureté le phénomène de dissolution.
Un gaz se dissout dans un liquide en quantité d'autant plus grande que la pression sous laquelle il se trou\e est plus considérable; d'une façon précise, la quantité dissoute c^l proportionnelle à la pression. Cette loi a été découverte en 1 8o3 par Henry et porte le nom de ce savant.
Comme la quantité de gaz contenue dans un volume donné est également proportionnelle à la pression, la loi d'Henry peut s'exprijner encore sous une seconde forme ; savoir que, quelle que soit pression, une quantité donnée d^ un liquide dissout le même vo lume d^un gaz donné.
Cet énoncé permet de donner une définition simple de la solubilité (l'un gaz. On peut dire que la solubilité d'un gaz est le volume de ce gaz que peut dissoudre l'unité de volume du liquide; le nombre qu'on fixe ainsi est indépendant de la pression.
D'autre part, la solubilité des gaz dépend de la température; en général elle diminue lorsque la température s'élève ; ce qui s'accorde bien avec cet autre fait que, en général, la dissolution d'un gaz s'accompagne d'un dégagement de chaleur (p. ij6).
Pour prendre des exemples, la solubilité dans l'eau de l'oxygène et
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rie l'iijtirogèlie est faible ; elle varie entre o.oi el o,o3, c'esl-à-iJire que i^ d*eau tlissoulj suivant la trmpéralure, de lo""'' è 3o'=°' de ces gaz. Dans beaocoup d*iisages de TcaUj on peul. négliger celte ^olubilitc» A ces deux gaz la loi d'Henrj s'applique avec la même apprnxi* maûon que les lois générales du gaz. Plus tes gaz sont solubles dans Teau^ plus on constate d^écarlsjar mppnrt à la loi iPHenry. Elle "s'applique encore à T hydrogène sulfuré, donl la saluliilité a la lempéralurc ordinaire est déjà égale a 3. C'est seulement quand la solubilité dépasse loo, que les écarts deviennent considérables-
Rapports entre la loi d'Hûnry et la Loi de répaxtition. — Si I on ni|ipn>t:be ciUte loi de la loi rie n' parti lion exposée page 373^ on trouve entre les deux une grande analogie. On peut énoncer encore la loi d'Henry en disant que le ra}>port de la cctncentration du ga/. a relie du gaa en solution a nm" valeur constanlg. En ellct, la concen- Iratiiui du gaz, autrement dit le rapport entre la quantité de gaz et le \olume, est proporlionaelle ù la pression, et eomme la quantité de ga7. dissoute est aussi proportionnelle à la pression, ce nouvel énoncé do la loi d'Henry se trouve justifié. L'espace occupé par un gaz est donc comparable à un dissolvant^ et un dissolvant est comparable k respuce occupé par un gaz. Nous verrons bientôt qu'il y a là plus qu'une simple analogie superijcielle.
Il est facile de se rendre eonqite que la l<n de répartition csl nur ciinï^équence de la loi d'Henry. Imaginons <lcux dissolvants non miï^cililes entre eux, el mettons-les simultanénient en é<piilibre avec un gaz ou une vapeur; ebacun des deux liquides absurhera une eerlitne quantité de gaz, qui sera proportionnelle à la pression* Soit p la pression, ^i et fTj les qiianlîlés de gaz respèrlivemenl absnrlïécs par les dissolvants L| et Lj st>us Tu ni lé de juTssion; sans la |)rèsslnn p les quantités absorbées sont respectivement égales à />a|, pa^*. Si la pression devient Pj ees deux quantités deviennent respective-
ineni égales à Paj, Va^^ Leur rapport est égal dans les deux cas à — t el indépendant de la pression.
Appliquons maintenant le |irincipe d'après lequel tin sj.sieme. eu étpii libre à un certain point de vue, doit être en équilibre à tous les points de vue (p. i58). Supposons que, pour préparer les deux solutiuns, au lieu de saturer séparément e bac un des deux dissolvants^ nous ajon^ d'abord dissous du gaz dans un des deux liquides, puis agité celte dissolution avec l'autre liquide. I/équilibre ne pourra avuir lieu que si le gaz se répartit entre les deux dissolvants de Icllc
manière que les concentrations soient dans le rapport — • C'est précisément ce qu'indique la loi de répartition.
Enfin, comme du côté des pressions faibles le domaine d'application de la loi d'Henry n'est pas limité, on peut appliquer les considérations précédentes à toutes les substances qui ont une tension de vapeur, si petite soit-elle. Comme on peut, en somme, attribuer à toute substance une tension de vapeur finie, quoique souvent trop petite pour être mesurable, la loi de répartition peut être considérécî comme valable pour toute substance; c'est ce que l'expérience avail également montré (p. 287 ).
Il en est ainsi sous la condition que la substance répartie entre les dissolvants ne subisse dans aucun d'eux des transformations chimiques. Si elle en subit, la loi de répartition ne se vérifie pas (p. 278), mais dans ce cas la loi d'Henry, elle non plus, n'est pas applicable (p. 33.5). Par là encore se manifeste l'étroite connexité des deux lois.
Force de l'acide sulfhydrique. — L'acide sulfhydrique n'est pas un acide fort. On le retire facilement de l'eau dans laquelle il est dissous par l'action du vide ou de la chaleur, ce qui n'est pas possible pour les acides gazeux forts comme l'acide chlorhydrique. De plus, ainsi que le montre le procédé de préparation de l'acide sulfhydrique, les sels qu'il forme sont aisément décomposés par d'autres acides.
En mesurant la conductibilité électrique de l'acide sulfhydrique en solution aqueuse, on trouve des nombres très petits. Il faut en conclure qu'une faible partie du gaz sulfhydrique est passée à l'état d'ions en se dissolvant, et que la plus grande partie de l'hydrogène sulfuré s'y trouve à l'état non dissocié. Aussi, quand l'ion soufre et l'ion hydrogène sont en présence dans une solution, ils s'unissent aussitôt, sauf une très faible partie, en donnant de l'hydrogène sulfuré non dissocié. Si la quantité d'hydrogène sulfuré ainsi formé est plus grande que ne le permet la solubilité sous la pression atmosphérique, il doit se dégager des bulles de gaz sulfhydrique.
Par exemple, quand on obtient un dégagement de gaz sulfhydrique en faisant réagir ensemble du sulfure de sodium en solution et de l'acide chlorhydrique, il faut admettre qu'il se produit en réalité le phénomène suivant :
NaiS'-f-aH- Cl'=2Na- Cr-hH,S,
ou, puisque ni Tion chlore ni l'ion sodium ne subissent de changement,
S'-t-2H=HjS.
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Théorie de la préparation de l'hydrogène sulfuré par le sulfure de fer. — M\i\s iiowmcni poii^ons-nijus nous oxjilitjuer c|iie le sulfure de fer, qui est ordinairement considorf* comme in^olublf*, dégage de
11 lydro^ènc sulfuré sous l'aclion de rtirHle rlilorliyilrii|ue? C/e?il t|Uf^ préciscmenl le sulfyrc de fer iiVî^r j^js insoluble, quoif|uc réelleuieul très peu soluble.Le fîiil qu'iJ est qiid(|ue peu soluhle suflîl pour qu'il y ait dans lu solution à la fois de Tion soufre el de Fion fer. Par ïtiiitt! il se produit h réarlion
de uouvelles quatilitës de sulfure tle fer entrent en solution et les nit'^mes phénomènes» se reproduisent tant qu'il reste du sulfure de fer et de Tacide cldorhydrique, C/est seulement rpiaiid la eorieenlralion tle rion liydrogéne est devenue très petite et celh* de Fion fer très grande, qu'il «»e produit un équilibre chiinique; alors le dégagement d'hydrogène sulfure s'i^rréte,
Onvoil que pour que des sulfures peu sotuble^ puisspui fournir rjn ilégagcment de gaz sulfhydritpie, la runtlition essentielle est quMl> aient une certaine solubilité. En fait, les sulfures qui se dissolvent bien présentent tous, sau!;; eseefUioii, eetle reaelir^n. Parru! les sulfures Insolubles en apparence, en réalité peu solubleSj certains, cuuuuc les sulfures de manganèse^ de fer, de zinc, sont aisément décomposés par l'acide ehlorhydrique ; ce sont les plus solubles parmi les sulfures de solubilité faible. D'autres, comme les sulfures de cuivre, dar^^enl, fie mercure, sont si peu solubles <pj'aver eux h réaction n'y lieu fpje d'une manière imperceptible- Ces sulfures ne sont pas décomposés pur les acides et peuvent rester intacts en leur présence.
Emploi de Tliydrogène sulfuré en chimie analytique. — L'emploi
i\o Ibydrogèuc sulfiin- en chimie analytique rejiose sur les juémeîi jdiéno mènes, La réaction représentée p^r Téfiuatiiui
FcClj-hllïS = Fe.S + v.H<:i,
autrement dit la décomposition du chlorure de fer pfir Hiydrugène sulfuré, avec fonuationde sulfure de fer et d'acide chlorliydrïque, no peut avoir lieu eu solution aqueuse^ puisque, au contraire, en solution aqueuse, Tacide chlijrhydrique el le sulfure de fer réagissent eu seus inverse et forjucnt du chlorure de fer et île Phydrogène sulfuré. Av€c le mercure, au contraire, la réaction analogue
HgCI,-h lliS = HgS H- .il! Cl
est possible^ puisque le sulfure de mercure n'est pas décomposé |iar
Facide chlorhydrique. Si donc on a en solution, à la fois des sels de fer et des sels de mercure, on peut, en introduisant dans cette solution de l'hydrogène sulfuré, précipiter le mercure à l'état de sulfure de mercure, sel presque insoluble, tandis que le sel de fer reste en solution; on a donc un procédé pour séparer les deux substances.
Beaucoup d'autres métaux se comportent d'une manière analogue. Comme, d'autre part, les composés du .soufre ont en général une couleur frappante, blanche, jaune, rouge, brune ou noire, on peut souvent, parle seul aspect du précipité, déterminer la nature des métaux qu'il renferme. C'est là-dessus que repose l'emploi de l'hydrogène sulfuré en chimie analytique. Nous en donnerons le détail à l'occasion des divers métaux.
D'après Téquation de la page 32j,
la décomposition par les acides des sulfures analogues au sulfure de fer est due à l'action de l'ion hydrogène. Si la solution ne contient pas d'ion hydrogène, mais contient à la fois l'ion fer et l'ion soufre, l'insolubilité du sulfure de fer se manifeste, et il y a formation de cette substance suivant l'équation
Fe •-f-S' = FeS.
C^cst ce qui arrive quand par exemple on met en présence une solution de sulfure de sodium et une solution de chlorure de fer : il se produit la réaction
Na-,, S' -h Fe',GIï = FeS -t- 9.Na-,CI;
on obtient ainsi un précipité noir de sulfure de fer.
Les suif ures peu solubles que V hydrogène sulfurée ne précipite pas en solution acide sont précipitai) les en solution neutre par le sulfure de sodium (ou d'autres sulfures très solubles). Cette propriété est utilisée, elle aussi, en chimie analytique.
Propriétés réductrices de rhydrogène sulfuré. — Une solution aqueuse d'hydrogène sulfuré, laissée au contact de l'air, se trouble rapidement et donne bientôt un précipité de couleur blanche. Le liquide restant est de l'eau pure; la réaction consiste en ce que l'hydrogène sulfuré est oxydé par l'oxygène de l'air
2HïS-h0ï=2H,0-h 9.S.
Ce soufre qui se dépose est très finement divisé ; c'est pour cela qu'il présente la couleur blanche du lait de soufre (p. 3o4).
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Grâce à cette proprii^tc d'entrer en combiiiai::ion avec l'oxygène, riiydro^eiie î^ulfuré exerce une artinn réductrice; on rcin]ilnie daii*^ cerlaios cas pour enlever de ['oxvgt^iu' k ira u 1res coni prisés. On petit aussi s'en servir pour préparer des composéis de l'iijdrogènc.
Préparation de Taclde iodliydrique par l'hydrogène sulfuré. — Sî Ton fait arriver de F hydrogène sulfuré dans de Teaii au fond de laquelle il y a de l*iude, il se produit lit réaction suivante :
c^est-à-dire, entre ions, la réaction
lise forme ainsi, aux dépens de rhjdrogène sulfuré et di^ riode, de racîdeiodhytlri([ue et du soufre. Il est facile d'obtenir pjir ce procédé
une solution iiqucuse d'acide ind hydrique.
Au eoïitraire, si l'on rdiiUillV' dtjufx^nH'n! en présence de soufre du ^az iodhydrifjue, il se furni*^ de l'i<Mlr tH du gaz suif hydrique. I^ did'ércîicf* fvrilre lc^s<leiix réuflious lirnl a ce qu»% dans Iri preuiiore, le gaz iodliydriquf'sc dissout rlaus l'eau cï passe à Félut d'ions. Les ions de l'acide iodliydriquc se fonuent dans ces conditions, parce qu-îls sont beaucoup plus stables que le gaz iod hydrique lui-ruéuir. Dans le second cas, il ny a jias d>au, et, comme IMiydrogcnc sulfuré esl |>lus stable que le gaz iodliydrique non tiissocié, la réactiuu a lien dans le sens opposé.
Décomposîtion de rhydrogène sulfuré par la clialôur. — L hydrogène sulfuré lui-inéiue n'est pas un composé très stable, (^uand on le cliaulFe dans un tube porté au rrMige, il se décompose lïarlitdlemcnl ru soufre cl eu hydrogène. D'autre part, dans les méiues conditions, il se forme de F hydrogène sulfuré aux dépens de ces deux éléments. 11 V a donc la un équilibre chimiqoe qui répond à Fécjuation
Combustion de Thydrogène sulfuré. — 1/ hydrogène sidfuré s'enflamme t:icilcmcul à l'air et broie avec une ilamme Ideuc ju^oduite par la couiliuslion du soufre. Si Fon allume du gaz soirhydrique contenu dans une éprouvette, les parois se revétcjit d'un enduit blanc de soufre. Cela tient ù ce que Fhydrogêne du gaz suif hydrique s'unit à Foxygène beaucoup plus \îte que le soufre. Par suite, ipiaud il n'y a pus assez d'aicj comme cela arrive à Fintérieur de Féprou-
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velte, l'hydrogène seul brûle et le soufre se dépose. Dans ce cas encore, il est blanc à cause de son état de fine subdivision.
Analyse de l'hydrogène sulfuré. — L'expérience qui précède rend sensible la présence du soufre dans l'hydrogène sulfuré; quant à l'hydrogène, on peut le déceler en le faisant passer à l'état d'eau.
Dans ce but, on chaufie un oxyde métallique, par exemple de l'oxyde de mercure, dans un courant d'hydrogène sulfuré sec. Il se produit alors la réaction suivante :
HgO-f-H,S = H-S-4-H50,
c'est-à-dire qu'il se forme du sulfure de mercure et de l'eau. On peut recueillir le liquide dans un récipient froid, et vérifier qu'il a bien les propriétés de l'eau.
On peut aussi transformer, par l'action des métaux, l'hydrogène sulfuré en hydrogène. Si, par exemple, on chauffe dans un courant d'hydrogène sulfuré du cuivre finement divisé, il se produit la réaction
H,S-+-Cu = CuS^-Ht,
c'est-à-dire qu'il y a formation de sulfure de cuivre et dégagement d'hydrogène.
La propriété de décomposer l'hydrogène sulfuré en formant des sulfures appartient aussi aux métaux précieux, en particulier au mercure et à l'argent. Les objets d'argent noircissent au contact de l'air chargé de gaz sulfhydrique. C'est là même réaction qui fait prendre une couleur noirâtre aux cuillers d'argent quand elles sont mises en contact avec des œufs à la coque ou des mets qui contiennent des œufs.
Polysulfures. — Si l'on met du soufre en contact avec une solution de sulfure de sodium, le soufre se dissout et le liquide prend une coloration jaune sombre. Parévaporation, on peut obtenir à l'état de cristaux des composés de formule variant entre NajS^ et Na2S3. Les solutions elles-mêmes ont des propriétés très analogues à celles de la solution de sulfure de sodium. Elles conduisent l'électricité, et doivent, par conséquent, être considérées comme des solutions salines. Les ions qu'elles contiennent sont, d'une part, l'ion sodium Na-, d'autre part, des anions de formule comprise entre S* et Sj, ou entre HS'.etHS;.
Ces faits sont analogues à ceux qui se produisent dans le cas de l'iode, dont l'ion F, en s'unissant à deux poids de combinaison d'iode, peut se transformer en ion Ij, de couleur brune (p. 279).
r [I i p 1 T n ic X i 1 .
On n ronslalé Tcxistence des itms S^ et S^ ; les ions des |>oIvsnIfines inférieurs se comportent comme des mélanges de S' avec SJ,
Persulfure d^hydrogène. — Si Ton fait a^r des acides sur les solutions prtn-édcnlcs, elles se cnmportenl de itïanîèrc quelque peu diffén*nle selon qu'on j verse proj^n^essivcinent Tiicide ou ipie, un C4>nlrairè, on les verse elles-iïiémeii dans de Tacide en excès. Dans le premier ras, il va rléj^^ngeiuent d'liytlrnj:;rtie sidfuré, el le soufre en excès se sépare à Vèun de lait de soufre; c'est le procédé ordinaire de |iréparation du lait de soufrei sauf quVin emploie du sulfure de caieiirm au lîeii de suffiire de sodinuK La réaction a lieu suivant réc|uation
si Ton se serl de penlasulfure, eld'une fanon analogue avec les sulfures inférieurs.
Si^ au conlraire^ on ajoute le sulfure en solution concenlrée a de Faeidï* clilorhydri(|ue en excès, il ne se dégage pas dMiydrogêne sulfuré, n>ars il se forme des gcmUelelles huileuses qui, en se rasscmblanL diuiiiciil titi li([uide jauii<\ La crHiiposilion de ce lirpiide répoutl à la formule H^S^, n étant un nombre compris enlre à cl n. On rappelle /?erj«(/lf/re tV hydrogène, et Ton peut le considérer comme un mélange des acidess HaSi el HaS^ tenant en solution des quantités \ariables de H:iS.
Ce liquide est très instalde ; il se décompose facilement et de luijuéme en soufre et en hydrogène sulfuré. A cet égard, il présente une t ejlairic analt*^ie avec le pcroxjdc d'hjdrogène ; les substances qui facilitent mécaniquemenl le flégagement gazeux |)rovo(jui'nt la décomposition du persulfure d'hydrogène. L^analogie fait défaut seulement en ce que le persulfure est peu soluble dans Teau,
Données thermochimîques. — L'hydrogène sulfuré se forme à partir du soufre rhombique avec dégagement de 1 1*'^ ; àe plus, il dégage encore H)^J en se dissolvant dans Teau; la chaleur de formation de l'hydrogène sulfuré dissous est donc égale à 30""^,
Quand il se forme du persulfure d'hydrogène, la fixation du premier S a Heu avec absorption de '^.i^K C'est là encore une analogie avec le peroxyde d'hydrogène. Le reste du soufre se dissout sans variation thermique sensible.
La chaleur de neutralisation par la soude est égale, pour le premier éf[ui valent, à 32*'^, pour le second à zéro. Il résulte de la que la réaelion consiste essentiellement dans k formation du sel NallS^ c'est-
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à-dire des ions iNa* et US', et que le sulfure de sodium Na^S, en solution diluée, réagit avec Teau suivant l'équation
Na,S 4- H,0 = 2Na- -h HS'-+- OH'.
On déduit encore de ce nombre que la formation à partir de l'hy- <lrogène sulfuré dissous, des ions H- et HS', donne 3î>. — 5^ = — 25*^^, et donne lieu, par conséquent, à une forte absorption de chaleur (à rin\erse de ce qui se produit pour l'acide fluorliydrique). En efiel, on a les équations
(Na- OH') aq -h H,S aq = (Na- HS') aq-v "Ip^K OH'-i-H=H5 0-f-57»'^
el si l'on retranche la seconde de la première en supprimant les termes égaux, on trouve
H, S aq = ( H • -4- HS' ) aq — 7 j''^
D. Anhydride et acide sulfureux.
Composition. — Quand du soufre brûle à l'air ou dans l'oxygène, il se forme un gaz d'une odeur piquante bien connue, et qui est un composé du soufre et de l'oxygène. y g„
Si l'on réalise la combustion dans un récipient fermé (par exemple dans l'appareil de la figure 87), on constate que le volume de gaz ainsi formé ne diffère pas notablement du volume de l'oxygène (*). L'oxygène libre ayant pour formule O2, le composé d'égal volume ainsi formé doit contenir aussi deux poids de combinaison d'oxygène.
Le poids molaire de ce gaz a été trouvé, suivant la pression et la température, égal ou un peu supérieur à 64. Il contient donc, pour 2 x 16= 3*^ d'oxygène, 32 de soufre, c'est-à-dire un poids de combinaison de soufre, et répond par conséquent à la formule SO2.
Propriétés physiques. — L'anhydride sulfureux est un gaz qui, déjà sous de faibles p/essions, s'écarte de la loi de Boyle en ce sens
(') D'ordinaire, le volume du gaz formé est un peu plus petit, parce qu'en même temps que SO, il se forme un peu de SO3, qui se combine avec les traces d'humidité contenues dans le récipient en donnant un composé non volatil.
%%% CHAPITHE XII,
quOj la pressiun augiûoniant, sun volume diiiiiniie pluâ que proportionncIlemeJiL Do plus, il se iif]uélie sous des pressions assez faillies cl par refroidissement modère. Sans la pression aUnosphérique, il se liqn(5fïe à la temp^raïuie d'un mélange réfrigérant de glace el de sel marin : si Ton fait arriver de ranhydride giizeiix dans un liibe de verre plon^^é dans ce mélange, le gaz se translbrme en un liquide clair comme de Teau, 1res mobile. Le Tableau qui suit indique les températures et les pressions qui se correspondenl :
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On voit (jue la température d*ébullilion eorres[>on(kut a la pression atuiusphérujue e*^t — lo". La pression criiitjuc est '[j"^^* la température critique i3"°.
L'anhydride sulfureux liquide se conserve et se vend aujOHrd'buî, comme K^ cl dore, renfermé dans des cylindres métalliques* Il est trc» t^ommode de se servir de ces « bombes *f^ quand on en emploie de grandes quantités»
Action de Teau, — L'anliydiide sulfureux est assez soluble dans Teau* Sa solubîllléj surtout à des températures élevées, \nrie à peu près suivant la loi d'ilcnry, A la température ordinaire, un volume d^eau dissout environ ou volumes d'anhydride solfurcux*
La solution aqueuse a une forte odeur de gaz sulfureu:x; Taclion de la chaleur chasse du liquide la totalité du gaz. La solution réagit au tournesol counnc un acide; elle conlienl donc de l'ion hydrogène* Comme ranhydride sulfureux ne contient pas d'Iiydrogènej il faut que Tacide se soit formé par combinaison de l'anhydride et de Teau ; il doit donc répondre a la formule SO^ + ziR^O. On ne peut obtenir la valeur du nombre n en analysant le liquide, car il contient de Teau en excès* Mais, si Ton neutralise le li{joide avec de la soude, et qu'on prépare par évapora ûon le sel de sodiuiH correspondant fi racide, on trouve (]ue sa coinjïosition est Na:ïSO-,. Il en résulte que raeide répond à la formule llaSC^a-
Acide sulfureux. — Cet acide n'est pas connu à l'étal pur, mais seulement en solution aqueuse; on l'appelle acide sulfureux. Quelquefois, mais à tort, on donne ce nom au gaz sulfureux. Il vaut mieux l'appeler anhydride sulfureux, puisqu'il dérive de l'acide sulfureux par déshydratation. L'acide sulfureux, comme on peut le prévoir d'après sa formule, et comme le démontre l'analyse de ses sels, est dibasique : il peut former des sels normaux M2SO3 et des sels acides MHSO3, M représentant un poids de combinaison d'un métal monovalent.
Dissociation de Tacide sulfureux. — L'acide sulfureux est un acide faible au sens que donnent à cette expression les considérations de la page 286; son second hydrogène a une tendance particulièrement faible à passer à Tétat d'ion. La preuve en est qu'il est impossible de titrer l'acide au moyen de la solution de soude et du tournesol. Avant qu'on ait versé la quantité de base équivalente, la couleur passe lentement, et d'une façon continue, du rouge au violet, puis au bleu, et il est impossible d'apprécier le moment précis du changement. Pour la même raison, la solution aqueuse du sel normal, purifiée par cristallisation répétée, a une réaction alcaline. Cette réaction s'explique par l'action de l'eau sur les ions du sel. Suivant l'équation
3tNa; SOJ H- HîO = Na- HSO; h- Na- OH',
il se forme aux dépens de l'eau Tion des sulfites acides HSO3 ^^1 ^^ même temps, de l'ion "hydroxyle, qui bleuit le tournesol suivant sa réaction caractéristique. Mais le phénomène est moins intense que dans le cas de l'hydrogène sulfuré (p. 32o).
Action décolorante. — L'acide sulfureux et ses sels présentent certaines propriétés importantes au point de vue industriel. L'acide sulfureux blanchit diverses matières colorantes organiques; aussi l'emploie-t-on pour décolorer la soie et la laine. On ne peut employer le chlore à cet usage, parce que sous son action la soie et la laine <leviennent dures et cassantes.
Pour décolorer ces substances, on les suspend, préalablement humectées, dans des récipients munis de fermetures, et l'on produit l'anhydride sulfureux nécessaire en faisant brûler du soufre dans les récipients. Quand, au bout d'un certain temps, le blanchiment s'est produit, on lave avec soin les objets décolorés, pour les débarrasser des produits de la transformation des matières colorantes et de l'acide sulfureux en excès.
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Ou peut luetlre en êviilence celle propriélé de rucide sulftircti^ en
plaçant tuiprrs do soiifrr tiriilanl ï[irr*lf]u*'S llriirs ii vive?^ couleurs cl m couvrant le tout (i'iiiic clorlie de verrr. Au huiM ilc |)pu de leiups. Ion tes les Meurs sont devenues Wanclies,
La couleur n'est d'ailleurs pas absolumenl detruitn, comme dans ractinn du t^blore; on peut la Tsiire îvpajailre. Elle reparaît spoulîinêuient avec une faiide iulcusité r[tL:tnd un laisse les objels séjourner longtemps k Vmvi elle reparaît plus vite si Fou asperge les Heurs I décolorées d*aeide sulfurique dilue. Les couleurs bleues qui passent au ronge sous raction des acides ne reparaissent naturellement pas dans ces c(mditions; on constate à leur place unp coloration rou«^e.
EfTete physiologiques . — D'autre part, Faeidc sulfureux a une aetiou énergique sur les organismes végétaux, dcfuiîs les plantes d'ordre supérieur jusfuFaux nioîsissures et aux orgauîsnies analogues, Cette aelion se traduit désagréaldeiuenï en ee que, dans le voisinage des exploitations niétallurgiques et elnuiiqucs où se fôriue du gax sulfureux et d'où il se répand dans Faîr, la croissance des plantes s^arréte plus nu intuns l'OTupléteiuenL Le soufre que contient la houille pj'oduil dans les villes des e fiels analogues. On a[»pliqne utilement cette importante propriété dans la fabricàliiui t\u \ï\\ ei tle Fi bière; elle sert à écarter les nnusissurcs et les autres organismes qui exerceraient sur CCS liquides une aeliuu nuisible. I^e vieil usage df soufrer les tonneaux de vin, c'esl-a-dire d'y bnîler du soufre^ répotnl a ce but. On emploie en brasserie, dans le même but, de grandes quantités de su Mîtes.
Préparation. — - On prépare Fanliydriile î^idfureu\ et les sels sulfiircuv fiu suKîlcs en brûlant du soufre ou des sulfures au moyen de Foxygène de Fair, I! se forme ainsi de Fanhydride sulfureux, qu'on enif^loie tel quel, tm qu'on transfiu-me eu d'autres enuqiosés. Comme une solution aqueuse saturée iFacide sulfureux n'en erintienl que 10 pour loo sons la ju^ession atmosphérique, il est préférable de (in-parer, par l'action de Fanhydride sur le carbonate de soude, unisolution roncentrée de suUile aeide t\r sodium NaHSO^. On Irouvr cette solution dans le commerce et on lemploie au\ usages que noti< avonâ indiqués. Elle fournil aussi le moyen le plus commode de préparer Fanhydride sulfureux dans les laboralrures, Jl *iuflît de mettre de Faeidc sulfurique concentré dans un flacon muni d'un entonnoir a gouttes et d'un tube de dégagement, et de faire couler goutte a goutte la solution de sulfite de soude par Fentonnoir* Il se forme un sel de âodiuin de Faeide sulfurique; Faeidc sulftjreux fpii se produit
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on même temps se décompose en eau, qui reste dans le flacon, cl en anhydride sulfureux qui se dégage.
Actions réductrices. — L'acide sulfureux se transforme aisément par absorption d'oxygène en un autre composé dont la formule est H2SO4 et qu'on appelle acide sul/urique, h* yicide sulfureux est donc un réducteur, car il peut enlever à des composés oxygénés l'oxygène nécessaire à cette transformation. S'il est en présence de Teau, il peut lui prendre son oxygène à la condition que, en même temps, l'hydrogène puisse entrer dans une autre combinaison. Dans ce cas l'action de l'acide sulfureux revient, non à enlever de l'oxygène, mais à fixer de l'hydrogène. Son action sur l'iode nous oflre un exemple de ce genre de réaction. Elle a lieu suivant la formule
IljSOa-f-îI-f-HjO = HîS0^-+-9JII.
L'iode se transforme en acide iodhydrique, et comme, au moyen de l'amidon (p. ^^73), on peut déceler les plus faibles quantités d'iode libre, cette réaction permet le titrage de Tiode au moyen de l'acide sulfureux, ou de l'acide sulfureux au moyen de l'iode. Ce procédé a été beaucoup appliqué autrefois; actuellement, il est abandonné an profit de méthodes plus avantageuses. L'inconvénient consiste en ce que les solutions d'acide sulfureux changent continuellement de concentration, à la fois par évaporation de gaz et par oxydation à l'air. Les solutions de sels sulfureux, qui exercent la même action sur l'iode, ne présentent pas le premier de ces inconvénients, mais elles présentent le second. On peut d'ailleurs supprimer presque complètement l'oxydation spontanée par l'oxygène de l'air en ajoutant à la ' solution une petite quantité d'alcool, de glycérine, de sucre ou d'une matière analogue. Il suffit, pour produire cet eflet, d'une quantité variant entre y^^^ ^^tôoôô ^^ poids. La matière ne subit aucun changement et l'eflet en question doit être considéré comme une action cataly tique.
Acide pyrosulfureux . — Les solutions chaudes concentrées de sulfites acides des métaux alcalins donnent par cristallisation des sels qui n'ont pas la composition des sulfites acides, car ils ne contiennent pas d'hydrogène. Le sel de potassium, en particulier, se forme très aisément, et l'on trouve que sa composition répond à la formule K2S2O5. Si l'on compare cette formule à celle du sulfite acide KHSO3, on voit que le sel en question dérive du sulfite acide par perte des éléments de l'eau
2KHS03 = K,S,0,4-H,0.
l\.- acide correspondant doit donc avoir |>our formule H^SjO^i^ On priïl l*' ronsidérer comme une combinaison de Tacide sulfureux avec
Tan hyd ri d e ^u If u r e u x
iiiSOj-hSOt- ifiSiOû.
Mais, n Ton cherche à préparer cet acide au moyen de son sel de polassiuiiiy on n^oL lient que de l'acide sulfureux ordinaire. Le nouvel Hcidp, an moriK-nt même ou il est isolé, se Iransfornic en aride sulfureux. Ou bien il est peut-être plus exact de dire que Tacide sulfureux contient lui-même de petites quantités de Tacide HaSaO^ outre l'acide ordinaire HaSO^, et que les deux fonnes se Iransformenl si rapidement Tune dîins Tautrc qu'il est imjiossihie de les étudier séparémenL
On a[)pclle l'acide ll^iSaOu acide pyrosul/aretLûc et ses sels pyrosulfites. Ce nom lui a été donnt.; partie que c'est par raetion de la chaleur qu'on olïlienl un dérivé analogue de Tacidc phosphorique.
Données thermochimiques, — La fo nu a ti on de l'anhydride sulfureux gazeux [>ar nuu luis tien \\\\ soufre s'aeeumpagne d'un dégageuieni de î-îg^^J par inolécule-grajiiiue; la tlissolulîon du gaz dans reaii dégaj^(.^ en oulre 3aM; de sorte que la chaleur de ffu^ualion de k soliihun acide est égale à '^'M)^K Si Ton mélange cette solution avec %\n éfpiî valent de soude, il se dégage 6^*^^; si Ton ajoute encore un secoiid é(iuivaleni, il se dégage encore 55''J* U résulte de là <jue la fnruialion des ions IL et ilSO.j, â partir de Tac i île non ilissorié ll^^Sf)^* a lieu avec dégageai en l de j)liis de i3''J, rar la sohitiun acide est déjà m\ peu dissociée, et par conséquent loule la chaleur di^ formation de ces ions n'ajqjarait pas* La seconde dissocialion HSO'^= IL-f-SOi, parait au cou tin ire avoir lieu sans niodilicalion ihermitpie appréciable, car la chaleur de neutralisation 55*'i est voisine de la quantité nonnalc ^i'H.
E. AKtlYDItmE ET ACI0E SULFLRIQUeS*
Anhydride sulfurique* — Quoique l'anhydride sulfureux ne soit pas le plus riche en oxjgêne des composés du soufre et de FoxYgcne» la réaction directe de ces deux éléments, autrement dit la rujnbustion *lu suufre, produit principalement de TanhYdride sulfureux, même s'il j a \\i\ excès d^oxjgène considérable. Il ne se prodiiîL en mi^me lf*m(>s que de très f:u!jles quantités d'un oxyde supérieur du soufre, l'anliydridc sulfuritiue SO:,* qui forme dans Taji hyd ride sulfureux un
brouillard blanchâtre. Ce n'est pas que cet anhydride soit une combinaison plus instable, et qu'elle se décompose aisément en anhydride sulfureux et oxygène. Nous admettrons plutôt que la vitesse ave<;^ laquelle l'anhydride sulfureux et l'oxygène se. combinent en donnant de l'anhydride sulfurique est extrêmement faible, même aux températures élevées. La même matière qui active la combinaison de l'oxygène et de l'hydrogène (p. laS) peut accélérer celle de l'anhydride sulfureux et de l'oxygène. Si l'on fait passer un mélange de ces deux gaz dans un tube chauffé contenant du platine finement divisé, ils se combinent. La vapeur qui sort du tube donne, en présence de Tair humide, d'épaisses fumées blanches qu'il est facile de condenser en un liquide incolore dont les propriétés sont très frappantes.
Préparation industrielle. — La production de l'anhjdride sulfurique par combinaison de l'anhydride sulfureux et de l'oxygène sous l'action du platine a été récemment appliquée dans l'industrie et commence à prendre une importance très considérable. Au début, on s'en servait seulement pour préparer l'anhydride lui-même, qui est d'un emploi assez fréquent dans la préparation des couleurs d'origine organique.
Dans ce but, on produisait un mélange de vapeur d'eau, d'iinhydride sulfureux et d'oxygène en décomposant ù haute température l'acide sulfurique Hj SOji suivant la réaction
aH,S04=2H,0-{-2S02-T-0t.
On débarrassait ce mélange de sa vapeur d'eau en le desséchant par l'acide sulfurique concentré et on le faisait passer ensuite sur du platine finement divisé et chaulTé. On ne préparait pas l'anhydride sulfureux par simple combustion parce que le gaz ainsi obtenu contenait des impuretés qui rendaient bientôt le platine inaclif.
Mais dans ces derniers temps on a appris a purifier l'anhydride sulfureux brut si complètement que cet inconvénient se trouve supprimé. Le mélange d'anhydride sulfureux et d*air qu'on obtient par la combustion de certains minerais sulfurés fournit directement sous l'action du platine métallique des quantités d'anhydride sulfurique aussi grandes que l'on veut. Ce procédé est si économique qu'où l'emploie maintenant pour la préparation de l'acide sulfurique, et l'on peut prévoir qu'il fera bientôt disparaître l'ancien procédé que nous décrirons prochainement. Le platine peut être remplacé par d'autres matières calalytiques, en particulier par l'oxyde de fer. La plupart de ces matières catalytiques agissent plus lentement que le platine.
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Propriétés. — l/iinliyilri*l*? sulfurlqiie esl un litjiiide iticolorr, ino-
hilr: il boni ù 4(1° el, par suilo, il a déya une ItMision ri*- ViipfMïr rtm* sideralïlc à là tenipéralurç ordinaire, L^nrlinn itii fruitl le Irait^fornio en une niasse solide ., Imnsparenle, avant l'aspect de ta glace, fl <jiii fond a i5'', Outn* celte f<>rine soir do, ou en connu il une anirv (jiii prend toujours» nuissiince {|nand on conserve ltïngteni|is riuiliydrjdtî snirurique. EUe a Faspeet d'une masse Llanche, non transparente, analogue à l'înnianle; cjnand on la clianfle elle ne fond pas et passe directement a réLaL de >a[K!ur,
Nous avons iei dcri\ Ioiiucjs <le stabilité diirérente, comme danî* le cas du trhloi'oie d'iode (p, 38a), L'une de ces deux formes, celle qui est opat|Lje. est stable, Tautre est instable^ ei, confornienicnt îi la règle de la paj^e '«|(îj c'est t^eltc dernière qui appuruil d'abord quand Tanhydride quitte Tétai liquide.
Entre le cas présent et celui îles deux formei^ du soufre, il y a celte di (Té renée qu'il n'existe pas ici de tenqié rature de Ira n?^i lion pour laquelle Ea stabiblé passe d'une forme à Tautre, Dans tout le domaine des observations Vnnc des formes est stable, l'autre est instable. La forïTie 0[>aquc, plus j^tuble^ de ranliydrîde sulfuricpie. a une tension rie va|>eur moins élevée, et la li'iutsfojinalion de Panhjdride Irausparent en anhydride opaque donne lieu à un dégagement de cbaleur. En mesurant l'abîiisseinenl du ptunt de congélalion (p, i85) on a trouve que la forjue slalile à l'élat dissous répond à la formule SjO^*
AcUon de Teau. — l/anbjdride sulfurique forme en présence de Tair d'épaisses fiunées blanches* Eu efl'et, les vapeurs de ce composé, qui est 1res vidalil^ forment en se cauibinanl avee Teau de l'acide
sulfurique, qui esl très [>eii volatil, suivant la réa*^tion
L'acide sulfurique passe immédiatement a Tétai liquide^ et ce sont les goutteletles liquides qui forment le brouillard.
La tendance de ranfijdride sulfurif|ue h se combiner avec Tcau se nuinifeste quand on met les deu\ substances en eontaet direct* Si J'Oû fait tomber dans de Teau un peu d'iinhydridcj il se produit tin bruissement comme quand on plon^^^e daui^ Teau un fer rouge. Aux points de conlaet de Teau et de Tanliytlride, il se dégage une si grande quantité de chaleur qu'une partie de Teau se vaporise. La vapeur ainsi formée, étant en présence du reste de Teau liquide, se condense, et ce sont ces brusques changements qui produisent le bruit sifûaut que Ton observe.
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L'anhydride sulfurique réagit et forme des composés avec beaucoup d'autres substances ; aussi sert-il à beaucoup d'usages dans l'industrie chimique. Généralement, on ne l'emploie pas à l'état de pureté, mais en solution dans l'acide sulfurique. Cette solution porte le nom A^ acide sulfurique fumant. Les solutions qui contiennent /\o pour loo et plus d'anhydride sulfurique sont solides à la température ordinaire, et ne deviennent liquides que si on les chauffe légèrement; on les appelle, pour cette raison, acide cristallisable.
Le produit qu'on obtient, en faisant cristalliser ces solutions, répond à la formule H2S2O7, ou H2SO4 4- SO3. C'est donc une combinaison de l'acide sulfurique avec Tanhydride sulfurique.
Acide sulfurique. — L'acide sulfureux ou l'anhydride sulfureux, en présence de l'eau, se transforment lentement en acide sulfurique par l'action de l'oxygène de l'air
Mais cette réaction, bien qu'elle s'accompagne d'une diminution considérable de l'énergie totale et de l'énergie libre, a lieu avec une lenteur surprenante, et ne peut être employée telle quelle à la préparation industrielle. Aussi préparait-on primitivement l'acide sulfurique par un autre procédé, qui consistait à chauffer vivement du sulfate de fer (vitriol de fer). Cette réaction n'est pas très simple, et nous en expliquerons les détails dans le chapitre du fer. Actuellement elle n'a qu'un intérêt historique, car elle n'est plus en usage.
Le procédé dont on se sert encore actuellement {voir p. SS^) repose sur l'oxydation de l'anhydride ou de l'acide sulfureux, mais c'est grâce à une réaction auxiliaire qu'il est devenu assez rapide pour offrir un rendement industriel satisfaisant.
Cette méthode dérive des expériences entreprises pour substituer à l'oxygène de l'air des oxydants d'action plus rapide. On brûlait le soufre en le mélangeant de nitrate de potassium (salpêtre). Cette substance a pour formule RNO3, elle contient donc beaucoup d'oxygène et en cède facilement. Ces expériences montrèrent qu'il se formait beaucoup plus d'acide sulfurique que la quantité correspondant à l'oxygène du salpêtre. Ce fait tenait à ce qu'en présence des composés oxygénés gazeux de Tazote qui se forment dans ces conditions, l'oxydation de l'acide sulfureux par l'oxygène de l'air devient beaucoup plus rapide qu'elle ne l'est en leur absence.
Procédé industriel. — Ce procédé de préparation consistait donc en somme à obtenir de l'anhydride sulfureux en faisant brûler du
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soufre j i'i mélnugcr an gaz oljtenii la fjiiaiilité d'air et de vnppiir dVau nécessaire à la formation île Tacide sulfiirique, et a accélérer sufftîrainment la réaclion en ajoutant aiî mélange des nxYdes d'azote* L'application du procédé a passié par plusieurs pliases qtie nous ne pouvons^ décrire ici; il siiriira d'indiquer la disposiLiori d\iiie fabrique actuelle d'acide sulfurfque. Aujounriiui la plus grande partie dil*anliytlride sulfureux se prépare non pas an moyen du soufre, mais surtout à Taide des couiposés sulfurés du fer; (^es CfUtipn^és, hrulé-» dans ites fours canveuableuieiiL disposés, donnent de T oxyde de fer, qui y dénie ure, et de ranliydride sulfureux qui s^en échappe. Ou prépare aussi de grandes quantités d'acide sidfnriquc au uiojeu d'autres onnerais riches en soufre. Pour préparer les uiélaux qu'ils cfïulienncul, ou les gtilte^ c'esL-à-dirc qu'on les chaude eu présence de Tair, Leur soufre se transforme imuiédiatement eu auh>dride sulfureux, laodis que leurs métaux forment des oxydes.
Le mélange encore chaud d'auhydride sulfureux et d'air esit amené (Kabonl dans une chambre vide où se déposent les particules solides entraînées, ou « poussières »*
Puis les gaz pénétrent par le bas dans une tour rc%étue de pierres réiraetaires (tour de <ilover), où ils reneonlreut un couraTit d'acide 5ulfurique brul dilue, lel que le produit la réaction. Cette disposition a pour efÎPt de refroidir les gaz en les faisant servir à la vaporisation de Peau de la solution diluée; du même coup Facide sulfuriquc se concentre. En même temps, l'iicide est débarrassé des oxydes daxote qu'il a rctenuïî (voir plus loin) et ces oxydes se trouvent remis en circulation. De cette nianicre, non seulement on évite de perdri^ ces produits ipii sont relativement coûteux, mais encore on débarrasse l'acide sulfurique d'une impureté qui serait préjudiciable dans la suite de ses mauifndriiions et de son emploi.
Au sortir iXt^. cette tour, les gaz pénétrent dans un certain nombre de grandes clianibres entlèrenient revêtues de feuilles de plomb (le plomb est relativement peu attaqué par Ta ci de sulfurique)* Dan^ ces ebandires ils sont mélangés à de la va[>eur d'eau et à des o\y Jcs d*azote; Foxydalion a lieu, et Facide sulfurique' >e ilé|iose en pluir line à la partie inférieure des chambres.
De CCS chambres s'échap])eDt F azote de Fair employé a FtïxyJulion et lu partie des oxydes d azote qui ne s'est pas dissoute dans l'acide dilué qui vient de se former (acide des chambres)* Pour ne pas laisser perdre ces fçaz, on les amène dans une autre tour (tour de Gay* Lussac) où coule a leur rencontre de l'acide sulfurique coneeulré. Cet acide dissout aisément el en grandes quantités les oxydes d'ai&ote ;
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(le celle manière, on conserve ces matériaux qui sont coûteux. L'azote de l'air se dégage par une grande cheminée qui entretient le tirage dans toute la série des appareils. L'acide sulfurique concentré et chargé d'oxydes d'azote est dirigé vers la première tour, où ces oxydes se dégagent.
Action des oxydes d'azote. — Pour expliquer ce fait que la présence des oxydes d'azote accélère la formation de l'acide sulfurique, on donne depuis cent ans une théorie suivant laquelle ces oxydes sont alternativement réduits par l'acide et de nouveau oxydés par l'oxjgène de l'air. Cette théorie ne pourrait être exposée dans ses détails qu'après la description des oxydes d'azote. Comme les oxydes d'azote se trouvent à la fin de l'opération dans le même état qu'au commencement, et que leur quantité ne diminue pas, nous admettrons pour le moment qu'ils exercent simplement une action catalytique.
Concentration de l'acide. — L'acide sulfurique obtenu par ce procédé contient environ 65 pour loo d'acide et 35 pour loo d'eau. Pour que la production d'acide sulfurique soit rapide et régulière, il est nécessaire que les chambres de plomb contiennent préalablement cette quantité d'eau à l'état de vapeur. Mais, pour employer dans la suite l'acide sulfurique, il faut le concentrer.
On se sert pour cette opération de bacs de plomb, plats et chaufies par le haut. Quand l'acide a atteint une concentration de 80 pour 100, il commence à attaquer le plomb. A partir de ce moment on continue Tévaporation dans des cornues plates de platine. D'abord il s'évapore de l'eau pure; mais, quand la concentration de l'acide atteint 98,5 pour 100, la vapeur a à peu près la même composition que le liquide, et il est impossible de concentrer davantage. Avant que l'acide ait cette composition, on en remplit de grandes touries de verre, dans lesquelles on peut l'expédier.
Acide brut et acide pur. — L'acide sulfurique brut n'est pas pur. La principale impureté qu'il contient est le sulfate de plomb. Ce composé est plus soluble dans l'acide concentré que dans l'acide dilué ; par suite, quand on ajoute de l'eau à l'acide concentré, il se dépose sous la forme d'un précipité blanc. De plus, l'acide a souvent une coloration brunâtre, qui tient à la présence de composés organiques dissous, provenant de particules de bois ou de paille tombées dans le liquide. On y trouve encore ordinairement des composés azo-
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lés, a cause du procéda dr préparation, et des composes arséniée, parce que les inînerafs employée roiilîrnjienl de rfvrscnic.
On obtient l'acide pur en distillant l'acide bruL Le point dV'bullition de Tacide siilfnnt]iïe est assex élevé, voisin de 338"*
L'acide dislillé ne répond pas exacrenienl à la furmnle H^SO^ : il contient une eerlaine quantité d'eau. Cela lient à re que la vapeur émise par Facide sulfnrique n'esl pas nne snbslance définie, mais un mélange d^anhjdri<lc SO,t cl de vapeur d'eau. En effet, d'abord, la densité de celte vapeur nVsl pas 98, ce <pii répandrait k la forniule de Tacide H^SO^, mais la uioilié de ce niombre^ ce i|ui correspond à la densité d'un mélange H^O H-SOj,. De pIuSj on peut déceler la présence des parlies constitutives île ce mélange en souju et tant la vapeur a la dljfttsion. Si, par eTçemple^ on maintien I celle vapeur pendant quelques heures dans un Ijallun ouvert iV une lempéralure supérieure u 350", la vapeur d'eau qui est plus légère, difTiise plus rapidement, et, après refroidissement, on Irouve dans le ballon un mélange d'acide siilfuriquc et d'anhydride sulCurique,
ÉlanL donné qu'avec Teau liquide Tanhydride sulfuricpie se combine d'une fac^on très vive, on doit se demander pourquoi à Tétat de vapeur cfs deux substances ne s'unissent aucnncmenU C'est que l'acide sulfurique ne peut i'ornier ses inns <p(c s'il est en sidulioii aqueuse.
Dans la vapeur provenant de Taeide sulfurique il n'y a |sas d^ions, car elle ne conduit pas réleclncilé. Or, Tacide sulfurique présente les caractères d'un acide fort, c'esl-à-dire qu'il tend énergî- <piemenl à se décomposer en ions. CVst pourquoi ranliydride sulfurique réagit énergiqncjnenl avec Teau liquide, dans latpielle 11 peut L former les ions de Facide sulfurique, et ne réagit pas avec la vapeur d'eau, dans laquelle ces ions ne peuvent se former.
Acide sulfurique solide. — A basse tem|>érature Tac i de sidfuriipuforme des cristaux qui fondent u io*\5. Si Tacide conlient de Feau, le point de fusion s'abaisse proportionnellement a la quanlité d eau. De plus, Facide peut rester liquide en surfusion. Aussi faiH-il refroidir fortement Facide sulfurique ordinaire, qui conlicul une certaine quantité d'eau, pour obtenir les cristaux en question.
La cristallisai ion nous fournil un bon moyen de préparer Facide pur ILSOi en partant de Facide contenant un jjcu d'ean. On refroidit jusqu'à ce que la pbis grande partie de Facide ait erislailisé; on rejette la partie restée liquide; puis on fait fondre les cristaux ; on solidifie le nouveau liquide obtenu, et Fon répète la même suite
cPopérations jusqu'à ce que le point de fusion soit arrivé à io",5, température au-dessus de laquelle il ne s'élève pas.
A l'état liquide, l'acide sulfurique est un liquide épais, de poids spécifique élevé (i,838 à i5"). Il fume un peu en présence de l'air : en efiet, comme le mélange qui bout en conservant une composition constante contient de l'eau, la vapeur de l'acide sulfurique pur doit contenir de l'anhydride sulfurique en excès. En refroidissant l'acide hydraté qui répond à la formule H2S04 -h H^O, on obtient des cristaux de l'hydrate H2SO4H2O. Ils fondent à -+- 8".
Acide sulfurique étendu. — L'acide sulfurique se dissout dans l'eau avec un dégagement de chaleur si considérable que quelquefois le liquide entre en ébuUition. Cela tient à ce que la transformation de l'acide sulfurique en ses ions dégage une très grande quantité de chaleur. L'acide purHaSO^ n'est presque pas conducteur de l'électri-, cité, et c'est seulement après dilution dans l'eau qu'il devient très bon conducteur. Si l'on dissout de l'anhydride sulfurique dans une grande quantité d'eau, on constate le dégagement de 164^^ par molécule-gramme. La dissolution de l'acide H2SO4 dans de l'eau en excès / dégage ^5^J. Il résulte de là que la combinaison d'une moléculegramme d'anhydride avec 1 molécule d'eau, suivant l'équation
SOa-i-HjOr^ HjSOi, dégage 8g^K
La dissolution a de plus pour effet de diminuer très notablement le volume total. Pour le montrer, on prend un tube d'environ 1*^"* de largeur et 1'" de longueur fermé à l'une de ses extrémités; on y verse d'abord une colonne d'acide sulfurique, puis une colonne d'eau de la même hauteur; on ferme avec un bouchon de caoutchouc, et en renversant le tube on mélange les deux liquides. 11 se dégage alors une quantité de chaleur telle qu'on est obligé de garantir ses mains avec un morceau d'étoffe; de plus, après refroidissement, on trouve que le niveau s'est abaissé de près de S''".
Du fait de celte contraction, il n'existe pas de rapport simple entre la concentration d'une solution diluée d'acide sulfurique et le volume spécifique ou la densité de cette solution. Pour déduire la concentration de la densité on est obligé de recourir à des Tableaux tels que le suivant :
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Densité et concentration de i' acide suffuvique.
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De même loules Icîi autres^ propriétés de Taclde sulfLiriqtip varienl trune fiirfin rontiniie n\€ç «;a concentration. Le fait t|iie les solii lions iTacidr siilfiiriqiir qtit cnnlienuf'iit peu d'çnn ont tiac tension tie vapeur Irè*^ faible oflre un intérêt pralicjLie particnlier, parce qu'il permet d'riïiplnyer l'acide Hiilfuritiue [îour (Irjsséeher les gaZj et, indireetenieiil, pour dcsséclicr des eiirp** iiun gazeux (p. iuj8).
On îs'est souvent servi des solutions moins concentrées pfjur ol>l</nîr de la va[>eur d'eau a une pression petite et déterminée*
Ions de 1 acide sulfurique. — L'aride sulfurique étant divalenl, |>eui former deux sortes d'anions : Fanion monovalent HSO^ et l'anion divalenl SO'^, Les solutions mneenlrées conlîennenl s-nrlout i\v l'anion monovalent. Plus la solution est diluée^ p'^^ ^^^ auion se décompose en ion hydrogène et anion divalenl.
Usages de Tacide stilfurique. — Dans les laboratoires et surtout dans l'industrie» l'acide sulfurique joue un rtilc extrêmement impnrlunt: ses applications sont des plus variées. On ajustement coiU|ïarç kl place qu'il tient dyus les industries chimiques a celle que lient le fer dans les industrirs méciini(|ues. S il coiuporlcd^uissi nombreuses a Implications^ c'est quil peut servir de deux manières à préparer d'aulrcs acides a partir de leurs sels. Une substance appropriée a cet usage est des plus utiles, car les matériaux immédiats dont le cfiimiste dispose sont généra lenient non des acides^ mais des sels, sur le^^quels il faut agir pour obtenir les acides à Tétai libre. - L*acide sidfuriquc est utilisLdjle grâce à la réunion d'un certain nroubre de circonstances. En effet, outi^e qu'il est d'une jiréparaliuti
peu coûteuse, et que son point d'ébullilion est élevé, l'acide sulfurique est un acide fort, c'est-à-dire très dissocie en ses ions.
On trouve, à la vérité, en le comparant avec Tacide chlorhydrique, qu'en solution équivalente, c'est-à-dire contenant la même quantité d'hydrogène, l'acide chlorhydrique est meilleur conducteur de l'électricité que l'acide sulfurique et que, par conséquent, il est plus fortement dissocié. Mais, si Tacide sulfurique est un peu moins dissocié (p. 290), ce désavantage est plus que compensé par le fait qu'il esl moins volatil. C'est pour cela qu'on peut préparer de l'acide chlorhydrique en faisant agir de l'acide sulfurique sur du chlorure de sodium, suivant l'équation
•iNaCI-h IIjS0^ = Na,S0v-+-9.IICI.
C'est la différence de volatilité entre les deux acides qui permet de chasser de ses sels, ou, plus exactement, de préparer l'acide le plus fort au moyen du plus faible. Quand l'acide réagit avec le chlorure de sodium, il se forme d'abord une quantité assez faible d'acide chlorhydrique; et la réaction s'arrêterait, ou, en d'autres termes, il s'établirait un équilibre chimique, si tous les produits restaient en présence. Mais si l'on chauffe même légèrement, l'acide chlorhydrique s'échappe à l'état gazeux. Par suite, l'équilibre se trouve détruit; il se forme nécessairement une nouvelle quantité d'acide chlorhydrique, c'est-à-dire qu'une nouvelle quantité de chlorure est décomposée. Si de nouveau l'acide chlorhydrique s'échappe, la réaction se poursuit jusqu'à ce que tout le chlorure de sodium soit décomposé ou tout l'acide sulfurique consommé (p. 244)*
La décomposition du chlorure de sodium par l'acide sulfurique et les réactions analogues ont lieu en deux étapes nettement distinctes, et la première partie de la réaction se produit toujours plus facilement que la seconde partie, c'est-à-dire à température moins élevée. Cela tient à ce que l'acide est dibasique. Les deux périodes que comprend le phénomène sont représentées par les équations :
HjSOv -t-NaGI = NaHSOi-f-HCI, INaHS04-f-NaCl = îVajSO* -f- HCI.
Comme il arrive pour tous les acides polybasiques, le premier poids de combinaison d'hydrogène est celui qui se sépare le plus facilement. Par suite, même s'il y a deux molécules-grammes de chlorure, il se forme d'abord du sulfate acide, suivant la première équation, et il reste i"*** de sel marin. C'est seulement quand la première partie du phénomène est à peu près terminée que se produit, si l'on
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élève la teiiipéraliirc, k seconde réacùon^ e'esl-à-clîie la tUkt oui position (lu riiloriirc de sodium psir le .sulfaté nridr, uvfc formalîori d** sulfatf ru-ulre.
L'acide sulfiirique snrL encore A obtenir les acides au moyen iltr leurs sels pîir un second proeédû. Il a h\ [tropriëlé de former aveicertains métaux, en j>arli(^nlier le l>aryum (Ba) et le ploud) (Pb) ile*» sels très peu .so lubies. Si Ton met en pré&enee dans la nn'inc solution aqueuse de Faride sulfiirique el le sel de baryum ou de ploiulj de l'aeide qu'on vent prepiirer, il ^c forme des sulfiite*; de baryiiiii ou de plornl), qui se pirri pilent a Fi-lal solide, el Taeide reste vu solution. C'est ainsi par exetujdtj qu'on prépare Tacide elduriqne Il CIO, (p. 35-4 ).
Beclierclie analytique de 1 acide sulfurique. — La faible solubilité du sulfate de baryum sert aussi h reconnaître el à doser Tacide suKivriqui' el ses sels, d'une luaiiièrp générale Tion SO''^. Toutes les fois que I ion baryum Ba ■ se Inune m présence de Tion SOJ, il se dépose un précipité de sulfate de baryum BaSOi. Gomme Tacide sulfuritpu r^l un aeiiie assex fort, la [>résenrf^ d'iiulres acides libres n'aiigiuenli' pas nolablemenl la solubilité dtJ sulfate de barjuui.La n^aetion se produit donc égaleiuent eu solution atùde. De plus, il iiy a pas d'autre substance dont la [présence rende soluble le sulfali^ de baryum en soliititm aqueuse. Celte réaction lonrnit doue un moyen ivi> sûr lie reconnaît]'*' la ju'ésenee de Tion SC^ ; la srule cri'eur possiiilr lient a ce que Facide sélénique, qui est très analogue à Faeidc sulfnrique(voir plus Unn), donne avec les sels d*^ burvinu un précipité insoluble du même genre. Mais nous verrons plus tard le moyen d éviter incite erreur,
On peut se demander si les deux ions distincts HSO'^ etSO'j ne présentent jias, pacidlrlemnnt a leur dllférenee de composition, des diflereiices dans leurs pro[U'iélés el dans U^urs réactions canielérj>^ tiques. Ces diirérences existent bien en réalité, mais 11 n'est pas lacilc de les mettre en évidence, car il faut pour rela eon naître la proportion de cbai'un d'eux dans une solution donnée. Ce problème, sans être insoluble, est si compliqué que nous ne pouvons réludier ici.
Au eontnîire^ [KUir reconnaître el doser siuipleinent Tacitle snifiirîqiie à l'aide des c(^mposés de baryum, le rapport des rpiantités dvs deux ions dans une solution donnée est indi lièrent. Sans rUviile bi formation du précipité de sulfate de barjuin ne supprime d'abortl quf* Tion SO^; mais, une f<ns rette première réaction accouiplie, il st* forme de nouvelles quantités d'ion SO'^, aux dépens de Vunt llSt*;.
et la précipitation se poursuit jusqu'à ce qu'en fait tout l'acide sulfurique soit précipité. Si la concentration de l'ion hydrogène est très considérable, en d'autres termes si la solution est très acide, il resle une quantité mesurable d'ion HSO^ qui n'est pas décomposée et ne se précipite pas. Il faut donc avoir soin de ne pas procéder à la pré- I ripitation du sulfate de baryum en solution trop acide.
Décompositions de l'acide snlfurique. — L'acide sulfurique est un composé assez stable. Il ne s'oxyde davantage que dans des conditions très particulières, sous l'action du courant électrique. 11 se réduit plus facilement, et il arrive qu'on se serve de cette réduction pour préparer de l'anhydride sulfureux. Elle a lieu, par exemple, quand on chauffe de l'acide sulfurique avec du cuivre.
Le cuivre est un métal divalent, donl le sulfate répond à la formule CuSO|. Quand on chauffe de l'acide sulfurique avec du cuivre, tout d'abord, suivant la réaction ordinaire, l'hydrogène de l'acide est
déplacé par le métal
Cu-^ 11580^= CuS04-f- 11,.
Mais l'hydrogène ne reste pas libre; il s'oxyde aux dépens d'une seconde molécule d'acide sulfurique; cette molécule réduite passe à l'état d'acide sulfureux, qui se décompose aussitôt en eau et anhydride sulfureux. On a l'équation
On peut résumer les deux réactions en une seule équation Cu -H '1 H, SO^ = Cu SOv H- -2 H, O -h SOi.
Le mercure et l'argent agissent comme le cuivre. Avec le zinc la réduction va plus loin, et dans certaines conditions il se forme même de l'hydrogène sulfuré
5 Hj SO4 -h 4 Zn = i Zn SO^ -i- 4 IL O -h IIj S.
Cette réduction ne se produit qu'en solution assez concentrée ; la
réaction du zinc et de l'acide sulfurique dilué donne un dégagement
d'hydrogène
Zn -^ HjSO* = ZnSOv-f- H,.
Acide pyrosulfurique. — Le composé H2S2O7 de l'anhydride et de l'acide sulfurique (voir p. SSg) est un acide particulier auquel on a donné le nom à^ acide pyrosulfurique. Non seulement il existe à l'état libre, mais on peut en préparer les sels, par exemple le sel de sodium Na2S2 07. On prépare ces sels par l'action de la chaleur sur
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les sulfates acides; ainsi
Si 1 on rhaufTe Javanlagr, 1rs sels perdent leur anhydrirle sulfuriqiie cl se LranslormeiiL eu ijiilfales npiUres; ainsi
II est imporlanl de noter qu'on ne connaît pas en solution aqueuse rioii S^O!, correspondant à Tacide pyrosulfiiriqrie. Les pyrosulfales dissous S'unissent aux éléments de Teau et se transforment en sulfates acides
Celte réaction est si rapide qu'on n'est pas parvenu jusqu'à prissent à trouver une dilférenre entre la siolution d'un pyrosulfate et la 5ululiim égideiuent furie du su Mate acide eiirre^îpondrHit. Gependant* tlauâ le cas de certains autres acides de composition analogue, Texpë-
riencf* révèle des rlifrêrenrcs faeiles à apprécier entre les iot»s drs pvroiieîdes et ceux des acides normaux.
Données thermochimiques. — La chaleur de foi m a lion de lanlivdi'îdr* liquide, a partir des éléiiientâ, est é^ale a i'62^K Sa chaleur de vaporisation est égale à 49^J ; sa chaleur de formation 4 rélat de vapeur est donc égale à 383^J, Comme la chaleur de formation de Tanlnihid*' sulfureux est de âfj^'^J, ce composé dégagcruii >>iï^^ eu donnant par oxyda lion de Tanhydride sulfurique* Quoicpie cette quruitîtéde chaleur soil très considérahle. la réaction n'a lieu spon-tanémenl que d'iiuc f'aron très lente et très iucomjdtl^le. Il faut raccélérer au moyen de catalyseurs (du platine par exemple) pour la rendre titilîsahle dans llndustrie.
L'anhydride sulfuriquc se dissout dans Teuu avec dé^a cernent (funï" quaiilil/: de chaleur considérahle, iG4''J\ L'acide sullitrîque llySO^ se dissiiui dans l'eau en dégageant entre jj^J el 88'^J (il se (h'ga^fc <'n<'ore tics (piautilés de rhaleur nu^snrahles (piand hi <^rdutioti est 1res diluée), Par e^vuscqucnt, là iVinualion de Tacidï' sulfurique, à partir rie l'eau et de l'anhydndc sulfurlquei dégage environ 85 ''J ,
La chaleur de netttralisatioa de Facide sulfnriquc dUVère suivant
qu'il se forme du sel acide ou du sel neutre. Si, à i moléeulc-gnimnie
tie ILSOj eu solution diluée, on ajoute i moh^cidc-graiume de
soude, de telle manière qu'il se forme du sulfate de soude, suivant
réquatton
tï,SO^^ NûOH = NaltSOtH- 11,0,
il se dégage 62^^; l'addition d'une seconde molécule-granuue de
soude provoque un dégagement de chaleur sensiblement plus considérable, 6g^K
Du fait que Pacide sulfurique, en se dissolvant dans l'eau, dégage une grande quantité de chaleur, on peut déjà conclure que sa dissociation en ions s'accompagne d'un dégagement de chaleur considérable. Dans les solutions demi-normales dont on se sert pour les expériences, le premier degré de la dissociation
H,SOi=H -hHSO;
est à peu près atteint, et le second
HSO; = H-f-SO;
n'est encore réalisé environ qu'à moitié. L'action de la preniicrc molécule-gramme de soude produit d'abord la chaleur normale de neutralisation, 5^^J; les 5^J en excès proviennent de ce qu'une partie de l'ion HSO^ se transforme en H- -f- ^O],
La neutralisation par une seconde molécule-gramme de soude rend la dissociation complète, puisque la solution neutre contient uniquement l'anion SOJ; de là provient l'excès de lu^i sur la valeur normale.
On n'a pas encore fait d'expériences propres à déterminer exactement les chaleurs de dissociation. On peut dire seulement que les deux étapes de la dissociation ont lieu l'une et l'autre a\ec uu notable dégagement de chaleur (entre 2o^J et 4o^^).
F. Autres acides oxygénés dc solpre.
Acide per sulfurique. — Par éleclroljse, Tacide sulfurique dilué donne à la cathode un dégagement d'hydrogène, à l'anode un dégagement d'oxygène. Entre les quantités dégagées le rapport est le; même qu'entre l'hydrogène et l'oxygène de l'eau. Aussi a-t-on longtemps admis, pour expliquer le phénomène, que l'eau était l'électrolyte, et que l'acide sulfurique servait seulement à rendre l'eau meilleure conductrice. Mais, sans compter qu'on ne voit pas de raison pour que l'acide sulfurique augmente la conductibilité électrique de l'eau, nous savons aujourd'hui que les ions qui prédominent dans la solution sont ceux de l'acide sulfurique, 2 H* et SOJ, et que ce sont eux qui rendent le liquide conducteur.
D'après cela, la production de l'hydrogène à la cathode est facile à concevoir. Pour la production de l'oxygène, l'explication la plus
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simple, qui n'est peu t-^ Ire pas absolinrienl rigoureuse, est que Tîmiuii SO'^ se de[ïOsc k là caltiotle, Goituae il n'exisLe pas de composé i'hiiiuque, non à TéUL d'ioa, qui réponde ù k formule SO^, le groupe SOt réagit avec Teau; il se reforme de l'acide sulfurique el îl se dégage de roxvgèiie :
Celle interprétation esl rendue vraisendjiable parce qu'on observe dans réiectrolysc de raeide sulfurique eoncentré. Si Ton fait agir un eourant électrique sur de l'acide sulfurique à 5o pour loo environ et maintenu a basse teai[>éralore, il se dégage, comme dans l'eitpérienee précédente, de riiyrlrogéne à la ealbode; mais à Tauode on n'observe pas de dégagement d^oxy^^ene, et un nouveau composé, [irése niant des propriétés particulières, y! eut se mélanger à Tacidc sulfurique. Ce composé ^ à Té lai pur, a pour formule lliS^Oi, On rappelle acide perstii/arùfue ; sa formation s'explique de la manière suivante : En solullon concentrée, la plus grande partie de Taeide sulfurique n'est dissociée qu*au premier degré, en H'-hHSO'^. î/ion ilSO^ se dégage à Tanode et donne en doublant son poids molaire, Facide persulfuriquc HaS^jO». La réaction se produit plus ai se oient encore si ron reirq^laee Facide sulfurique par rni de ses sels acides. Ces sels donnent également Fanion HSO^; ainsi
INallSOv^^a-^HSO;,
Le sel de potassium de Fa ci de persulfuriquc, en particulierj est assex peu soluble et se dépose eii uiie masse cristalline (juand on électro- Ijse le sulfate acide de potassium,
Fi g. 88,
La figure 88 représente une disposition commode qu*on peut donner a celte expérience.
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L'acide persulfurique et ses sels se transforment aisément, par perte d'oxjgène, l'un en acide sulfurique et les autres en sulfates. Ce sont donc des oxydants et on les emploie en celte qualité dans l'industrie. Pour démontrer leur action oxydante, on les met en présence d'une solution d'iodure de potassium. De l'iode est mis en liberté, suivant l'équation
el l'on reconnaît la présence de cet iode libre à la coloration brune (|ue prend la solution.
Acide hydrosulfureux. — Outre les acides que nous avons décrits, le soufre forme avec l'oxygène et l'hydrogène un grand nombre d'autres composés qui présentent tous des propriétés acides. Certains d'entre eux ont une grande importance industrielle et scientifique ; d'autres n'ont encore servi à aucun usage notable.
Citons d'abord, comme le degré d'oxydation le moins élevé, l'acide bydrosulfureux ou liyposulfureux (*). Quand on fait agir du zinc métallique sur de Tanhydride sulfureux, il se forme le sel de zinc de Tacide bydrosulfureux suivant l'équation
•iSOj-i-Zn = ZnSjO^.
L'acide libre, qu'on ne connaît pas à l'état pur, répondrait donc à la formule H2S2O4.
La propriété la plus frappante de cet acide est sa rapide action réductrice. Cette action réductrice, bien entendu, ne peut pas être supérieure in siimma à celle du zinc qui a servi à la réduction de Tacide sulfureux; mais l'acide hydrosulfureux agit sur beaucoup de substances bien plus rapidement que le zinc. En particulier, Toxygène gazeux est absorbé presque instantanément par une solution de cet acide. On se sert de cette réaction pour l'analyse quantitative de l'oxygène libre dissous dans l'eau ou dans d'autres liquides. Comme indicateur on emploie l'indigo, matière coloi-ante organique que l'acide bydrosulfureux transforme par réduction en une substance incolore, el à laquelle l'oxygène rend sa couleur bleue.
Acide thiosulfurique. — Nous avons vu que Fanion SOJ de l'acide sulfureux fixe aisément de l'oxygène, se transformant ainsi en SO^,
(') Comme le nom d'acide hyposulfureux s'emploie aussi pour Tacide thiosulfurique dont nous allons parler prochainement, il est commode de conserver à Tucide II3S2O4 le nom d^hjrdrosul/ureuXf bien qu'il ne soit pas formé suivant les iTgles de la nomenclature.
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ion de l'acide sulfunqiie. Dr la même manière, en présenrc fin soufre, il fixe un poids de combinoi^iori de rel élément et se Iransforme en SaO!^, ion de l'acide qiiVin appelle hyposififareux ou thtosul/uriqae. On peut se représenler ml anion comme analogue drconstiliHion à celui de l'acide âidfurîr|up, cL âdmcllre tpie Talome ri** soufre (|u*il a iîxé prend la place ou remplit ki fouelion du dernier atome tToxygcnc dans Tacide sulfurique^ Celte cuueeptioft est nëccssairemeut très vagua ; cependant elle représente un certain nombre de fatls dVxpérience.
Ln fait très frap|mnt est Tinstabilité \\v l'acide thiosulfuri<|up libre, ou en d'autres ternies l'incompatibilité des ions S^Q\ et H% Couime nous ravons vu, ou olitient très aisément le sel de sodîurn de cet acide en faisant agir du soufre sur le sultite de iodium* Il suffit de chaulfer du soufie avec une solution concentrée de ce sel pour produire aussitôt la réaction
Mais û Ton acidulé le Urpiidcj au bout d'un instant 11 se Irouldc parce tjuc du soufre est ïuis en liberté, et il se forme de Tacide sulfureux
SjO;-hii-^hso;-hS.
Celle réaelioti es^t asse^ sensible comme révélatrice de Tion bydntgène; il suHit pour la jïroduire des quantités très minimes de cet ion, comme celles que contiennent les acides faibles* C'est pour cela que ties solutions parfaitement limpides de thio^ulfaie (byposulfite) de. soude se troubleut non seulement par addition de quelques gouttes d^uu acide (juclcouque^ mais même siius ractiou de Tacide carbonique (voir plus loin) dont fuir contient une certaine quantité, et qui e^t un aride faible. Aussi ei*t-il impossilile de conserver limpides ces so~ lution?v au cimtact de Tair; la réaction est lente, mais au bout d^un certain temps (quelques beures ou quelques jours) un voit apparaître le trouble blanc bleuâtre produit par les traces de soufre en liberté- La prèscace de suliltes retarde ou arrête compltHcment celte déromposition. IHus il y a de sulfites dans la solution, plus on peut %* ajouter d^ion bjdrogène, ou, en d'autres termes, plus on peut la rendre fortement acide sans que du soufre soit mis en lil>erté.
On s'explique ce jvbénomène par la réaction f[ui a lieu entre le^ ions en présence, et dont voici l'équation
Dans cette réaction il se produit du soufre et de Taniou primaire de
l'acide sulfureux. Comme cet anion est assez stable, la transformation se fait surtout du système de gauche au système de droite, et se poursuit jusqu'à ce que la concentration de l'ion hydrogène soit devenue très faible.
Mais si l'on augmente la concentration de l'anion sulfureux primaire, il faut aussi plus d'ion hydrogène pour que l'équilibre ait lieu, et, par suite, la solution peut contenir une certaine quantité d'acide sans que le soufre soit mis en liberté. De là provient l'eflct protecteur qu'exerce sur le thiosulfate une addition d'acide sulfureux ou de sulfite de sodium; la solution peut, tout en restant limpide, être rendue d'autant plus acide qu'elle contient plus de sulfite. ^
Une autre particularité digne d'attention dans ce phénomène est qu'il demande un temps appréciable. Si l'on mélange des solutions diluées (à peu près décinormales), d'hyposulfîte de soude et d'acide chlorhydrique, tout d'abord le liquide reste parfaitement limpide, et c'est seulement au bout d'une demi-minute qu'il se produit soudainement un trouble dû à la mise en liberté du soufre. Plus le liquide est dilué, plus il faut de temps; la durée nécessaire au changement augmente aussi quand la température s'abaisse.
Pour se rendre compte de ce phénomène, il ne faut pas se représenter l'acide thiosulfurique comme restant un certain temps dans la solution sans éprouver de changement, puis se décomposant brusquement. Nous admettrons plutôt que la décomposition commence aussitôt que les liquides se sont mélangés; mais le soufre qui se forme reste d'abord dissous, et c'est seulement quand sa concentration a atteint une certaine valeur, ou quand il a subi un changement d'état, que se produit une réaction visible, la formation d'un précipité de soufre. Comme on pouvait le prévoir (p. 3o6), le soufre qui se dépose est d'abord amorphe ; mais ses propriétés ne sont pas celles du soufre amorphe préparé par brusque refroidissement.
Le plus connu et le plus employé des thiosulfates est le thiosulfate (hyposulfite) de soude Na2S20:i, 5H2O. On en prépare de grandes quantités, en partie par le procédé que nous avons décrit, mais surtout par un autre procédé que nous ne décrirons pas, en partant des résidus de la fabrication du gaz.
L'utilité des thiosulfates tient, d'une part, à ce qu'ils dissolvent les sels des métaux lourds, propriété que nous expliquerons dans Id suite; d'autre part, à ce qu'ils sont réducteurs. L'action du chlore sur le thiosulfate de soude donne du sulfate et du soufre
Na,S,03-+- Cl,4- HiO = NaiS04-+- 2II Cl -i- S ; O. 23
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si \v f lilore esl en excès, le soufre est transfonné en acide suUuriqiie S ^- SCU^- 4 H^O - 11,504^ G H CL
\^o llni»sulfiitr peut donc délruîre une grande qtHmhté de ehlore lil»rc, en le transfurmanl en acide chlrtrfiydrirjue. Aussi Feinploie-t-on pittir enlever aux (Ils el aux lissuîii déeolures pur le chlore Texcès de ililorcqui If*;> dt- irai rai U C'esL pour cela qu'un lui a dunn*- le nom iVantic/ilore^
U est nécessaire de soujnetti'e au lava^^e Irrs fils et les t!i?5ius ainsi traites, et on les débarrasse ainsi de.s produits de rnxjdatiiiii du tkiusnirale el de l'excès de ce sel qu'ils peuvent contenir. Dans les (tUre^ du papier déchlorées parce procédé, au contraire, il reste ordin^iîrejueut un exeOs de tluosulfate. et heaunDupde papiers a écrire et de ritrlona contiennent une certaine quantité df^ t-e sel. Cette partifudacïlé est importantes eoniiaître en beaucoup de circonstances,
L'iodn libre ovvde le thiosulfate d'une tai;c»n dilTé renie- La réactjr»n a lieu suivant réquattun suivante :
■iNujStOj-!- 1| — NajSi O^H- iSn I,
c\*iit- à-dire, en ions ;
n ^e furnie ain^^i non un ^nll'atc, mais un sel parlieulicr contenant riiin diraient Sj(()„. L'acide correspondant il ce sel est Vartde tétra^ ihioniquc. Il en sera [larlé en même temps que des antres composée do Miemi' ;ii't)op(*; pio»r le moment nous considérons seulement h% li-;tnsforuialLon du tliitJ^suUUte.
Celle réaction esl extrêmement nette et rapide ; aussi a-t-iui pu eu f-iirc lu basr d^inr* b^Ole métliode d'analyse fjuantitative. Ou peut aln^ii do^er de l'iode libre au ïuoycn d une solution titrée de tliiosullule de soude. On peut de plus doser toutes les sul»stancesqui, comme h* rfdorc et lo brome, décomposent Tiodure de potassium en mettant l'U liberté une certaine quantité d'iode. Enlin. on peut doser touteis li's substances qui se ccuidjinenl avec l'iode libre : il suffit pour ceKi «le les faire agir sur de Tiode en excès, dissous dan*^ de Tiodure de polassium; on counaft la quantité primitive d'iode libre, el Ton dose le reste à Taide du ihiosulfate.
I /importance de cette méthode ne lient pas seulement à la variété
r <lc ses opplieationH, mais aussi à ce fait que k solution aqueuse de
lliiosulfaie, bien qu'cnergiquement réduclriee, ne sVnjde pas ou
plutôt s'oxvde d\ine manière exlrêmeaient lente eu contact de Foxj-
gène libre contenu dans l'air. Pour toutes les analyses dont nous venons de parler, on pourrait employer le sulfite de soude à la place du thiosulfate, mais comme la solution de sulfite de soude se modifie beaucoup en présence de l'air, les mesures seraient moins commodes, et, par suite, moins précises.
L'équation
montre que la réaction entre l'iode et le ihiosulfate de soude ne fait pas apparaître ni disparaître d'ions hydrogène ni d'ions hydroxyle. Par suite, quand le liquide était neutre avant la réaction, il reste neutre, et, s'il était acide auparavant, son degré d'acidité reste le même (*). Ce fait est important à noter, car il a certaines conséquences en analyse quantitative.
Acides thioniques. — Le soufre forme encore avec l'oxygène une série d'à nions bivalents
s,o;, Sao;, s^o;, s^o;,
qui présentent une certaine analogie de composition. Voici les formules et les noms des acides correspondants :
Acitie dithionique H j Si Os,
Acide trithionique HjSj Oc,
Acide tétrathionique HjS^Oe,
Acide pentathioniqiic H^SsOe.
Ces acides contiennent donc, pour 2 poids d'hydrogène et 6 poidsd'oxygène, 4, 3, { ou 5 poids de soufre. Leurs noms respectifs, dérivés des noms de nombres grecs, expriment le nombre de poids de soufre qu'ils contiennent.
Ces acides, qu'on appelle, d'une manière générale, acides thioniqucSy sont tous très aisément décomposables. On ne les connaît pas à l'état pur, mais seulement par leurs solutions aqueuses diluées et par leurs sels. Leurs solutions se décomposent d'elles-mêmes à la. longue suivant Téquation
H,S,„Oa-h H,0 = HîSOa -+- H,S04-+- (m — vî )S,
c'est-à-dire en donnant de l'acide sulfureux, de l'acide sulfurique et du soufre. Seule la solution d'acide dithionique donne des acides-
(*) Le liqaidetie peut être alcalin, car Viode oe reste pas à l'état libre en présence d'une base.
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sulfureux et sulTunque sans mise en liberté de soufre. Ce phénoinrm* se produit dans les solutions des acides et dans les solutions de leurs sels. Mais, ù la température ordinaire, la vitesse ilu [ihctionu^ne esl peLÎte, et dans le cas des sels elle est pratiquement nulle. En élevant convenaMenteiil la tenipcratitrt% on peul, au (Contraire, réalist^r Irt réaction en quelques inslauLs. Les sels se transfurmenl en sidl':itr^. Fanhj'dride sulfureux se dégage et, saiîf dans le eas de Tacide dilhionique, on voit apparm'tre le di^put de soufrr. En prenant fK»ur exemple les sels de sodium, on ;i réquation
N"s S„, Uç - .^at SOi ^ SOi -\' i m — y.}B,
Acide ditMonique. — Les divers acides tliioni<[ues ne se prcpai'eul pas tous de la méiue facitn. l^^jciclr difftfonifjue, i]u nn appelle aussi acide kyposutfuriqtie, s'obtient en jiréparant d'alirud son sel di* Tnangant>âe. Dans ce but, on fait arriver de ranbydrt<le suliurcu\ dans de Peau froide qui contient \n\v bouillie de [leroxyde de man- ^anè&e pulvérisé, A leiii pu rature plus élevée il se forruL-rait du sulfate de uianganése. suivant récpialiun
mais, à basse te uipé rature, si Ton conduit 1 expérience avec précaution, il se produit du dÎLhionate de manganèse suivant requalion
Ce sel est soluble dans Teau; *^'t Ton |ïcut se rendre compte du prugrès de la réaction en suivant la disparitif>n projçressive de la pondnnoire de peroxyde.
Pour obtenir Tacide libre, on décoinposi' le dttliionate en solutîtm imr riiydrate de baryum. On obtient ain??î \n\ dé[>ùt d'Jiydrate ib* înanj^anése, et Ton prépare le ditbionatc de baryum àTétatdr^ puretépar évaporatîon et cristallisatian (*)* On décompose enfui iiu«" >iiliitîon de ce sel par l'acide sulfurîtiue *lilué; le sulfate de Iiarjuiu, peu soluble, se précipite (p, 3 (fi), et Tacidc dithionique libre rcst*dans la solution,
Quand la transformation de certaines substances données peul se faire de plusieurs manières diîFéreutes, romme il arrive dan^ U*
(^) Dans celle rèaclion il se formr tniijoiïrs <Ui sulfiiLc on inùrric temps quo itti ditliioiiate. Cti traitant U sululkm p^r l'tiyitraLc de liaryum^ on précipîu^ ce sulfate à L'éiai dv sulfate dz haryiirn^ et h\ aalutiu» m: CQHlïrnt plusi que du clUFiiriiiiile pur.
ras présent, ce sont les produits les moins stables qui se forment tout d'abord. Cette importante loi générale a déjà été exposée à propos de l'action du chlore sur les solutions de soude ; nous en trouvons ici une nouvelle application. Sans elle nous n'aurions jamais l'occasion de connaître l'existence des composés instables.
La solution aqueuse d'acide ditliionique a une odeur acide et réagit <omme un acide fort. Si Ton essaie de la concentrer par évaporation, elle dégage bientôt une odeur d'anhydride sulfureux; en même lemps on constate qu'elle contient de l'acide sulfurique. La décomposition a lieu suivant l'équation
«1 S, Oe 4- II, O = H, SO, -+■ H, SO4 ;
elle est d'autant plus rapide que la solution est plus concentrée. On ne connaît pas de réactif qui précipite Tacide dithionique, ou plus exactement l'ion SoOq, car il ne forme que des sels solubles. On le reconnaît et on le distingue à ce qu'il se transforme en acide sulfureux et acide sulfurique sans mise en liberté de soufre.
Ion trithionique. — On obtient les sels de cet ion au moyen de diverses réactions, dont la plus facile à comprendre est l'oxydation d'un sulfîte et d'un hyposulfite par l'iode :
so; -4- S, o; -I- 1, = S3 o; 4- 21'.
On ne connaît guère l'acide trithionique libre, même en solution aqueuse diluée, car il se décompose extrêmement vite en donnant de l'acide sulfureux, de l'acide sulfurique et du soufre
n,Sa Go -i- H, O r. II, SO3 -+- H, SO4 -4- S.
Comme Fanion de l'acide thiosulfurique, l'ion S3OJ est assez stable en solution neutre, c'est-à-dire en l'absence de l'ion hydrogène, mais en présence de l'ion hydrogène il se transforme immédiatement. Ici encore l'explication du phénomène est qu'en présence de l'ion hydrogène se forment des composés plus stables à la production desquels il est indispensable.
Ion tétrathionique. — Nous avons vu déjà (p. 354) q"c le sel de sodium de cet ion prend naissance quand on fait agir de l'iode sur le thiosulfate de sodium. Pour préparer l'acide libre, on se s<îrt du thiosulfate de plomb, qu'on décompose au moyen de la quantité d'iode convenable suivant l'équation
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Il se forme ainsi de Tiodurp et du tëtralluonîitc dr f)l<>iiil>. Ln réarlion ressemble absolument à la déroitiposihon du ibiosrilfiai? de* sodium. On ftllr»^^ la solution, puis, en njoutîuU a\ee prériuuion dv l'acide Biilfurique dilué, on prf^eîpile le plomb à rëtal de Hiilfate insoluble; Taeidc téiralhionique resle en sohition.
Celte solutiriu il tiup saveur aride l't r^apl eotnau- un aeide fiirU Elle esl be*uuro(ip |dus instable rjue e nlb^ de Tiicid*^' ililbiouique. Au bouldepeu de temps on eonslate uu dr|KM desoufir, nu tlêgiigcmeiil tranbydride sulfureux, el bi présence de Tacide snlftu'îque^ La drcomposilion a lieu suivant Fêqualion
Acide p entât bionique. — ()n obtient Taeidc penlatb ionique eu faisant ari'ïvei' de rbyilri>grne suifurédanB uuesrdutiou aqueuse dWîdr sulfyieux. Une partie du système se Ira nsfo ru je en soufre et en eau
suivant Téqualion
;JIiS4^HîS0,- 35-4- tHjO;
une autre partie donne fie Teau et de l'aeide [»entatli(oniqiie itjHsSOa-hiHjS^ lHîS*On 4 i>iliO.
En (îllrant on sépare une partie du soufre, mais \v reste de soufre esl à rëlitt de si fine subdivision qu'il sf eiuuporte a fieii près connue une substance dissïjute, et, en |ïajlieuli*'r, ni* peut rtre retenu par un filtre (').En préparant avec cette sobili^m un sel «le Tacide peala- 4hif.>niqtîe, vn le faisant cristalliser, ctr,, cm petil aniver a obtenir ii l'étal de pureté un composé de cet acide* Nous ne déi rirons pa^ ul b* détail de ce procédé qui est très compli(|ué.
L^acide pe n ta t bionique, lui aussi, est instable; il sr déconqinsi' facilement en acide sulfureux, acide sulfiiriqoe r! soufre.
Les solulions tpd coutif*nnent un pnlvlliiuuiae de degr^ su|iéricur sê décomposent facileuicul ru dnniuml naissance aux attires pol%* thlonales : ainsi le Irilbionale se tb'cojupose en dithîonale et tétrathionate. Le tritliionale de sodium, par exemple, se Iransfurnit* suivant réquation
2 Xaj S^ Oé = Nai S, 0^ -h Nai S+ 0*;
les autres sols se Imnsforment suivant des équations analogues. Aussi est-il difficile d^avoir ces composés à Tétai pur.
(^) Ce soufre e^l à Tétat dt aohtthn cùlloïdale. Nous reviendrons sur Ira soluiions colloïdales à propos dca cunjpoîéâ du ^iticLum.
G. Composés halogékés du soufre.
Chlorures de soufre. — En faisant arriver un couranl de clilorc sec dans une cornue contenant du soufre légèrement chauffé, on obtient un liquide rouge brun, d'odeur très désagréable, qui distille à i38". C'est un composé chloré du soufre; sa composition répond à la formule S2CI2; on l'appelle sous-chlorure de soufre. Il se solidifie à — 80".
Le chlorure de soufre est un dissolvant pour le soufre, il peut en absorber de grandes quantités. Par distillation de la solution, on peut de nouveau séparer le sous-chlorure, assez volatil, du soufre qui est très peu volatil. L'action de l'air humide et, en général, de l'eau le détruit; le chlore donne de l'acide chlorhydrique ; le soufre est mis partiellement en liberté; de plus, il forme de l'acide sulfureux et de l'acide thiosulfurique. Le rapport entre les quantités qu'on obtient de ces deux acides varie avec la quantité d'eau présente, de sorle qu'il est impossible de représenter cette réaction par une équation à coefficients déterminés.
Le chlorure de soufre est employé dans l'industrie à vulcaniser le caoutchouc. Le caoutchouc imprégné de soufre est plus élastique et supporte mieux les changements de température.
Si l'on fait arriver du chlore sur le sous-chlorure, le chlore est absorbé, mais en quantités qui varient suivant la température el la pression. On avait pensé qu'il se formait d'abord un composé SCI2, ensuite du composé SCI4. Mais le tétrachlorure SCI4 est le seul composé défini dont la formation soit certaine dans cette réaction; il n^ se forme pas de composé SClo. Le tétrachlorure est très analogue au sous-chlorure comme aspect; son point de fusion est voisin de — 3o"; à la température ordinaire il se décompose partiellement eu souschlorure et chlore libre.
Les autres halogènes forment eux aussi des composés avec le soufre. Ainsi on connaît un bromure de soufre SiBr^, liquide rouge brun très décomposable, analogue au sous-chlorure de soufre. A\ec le fluor, le soufre forme du Jluorure de soufre SFe, composé gazeux incolore, qui se solidifie à 55" et dont le point d ébullition est très voisin du point de fusion. Chose remarquable, ce gaz est inodore, et il a d'ailleurs pour caractère d'être chimiquement très peu actif.
Chlorures de sulfuryle. — Quand on neutralise une base au moyen de l'acide chlorhydrique, on obtient le chlorure du métal de la base
Mo CIIVflTRIS \H,
Cl en m^mc lciiii>s de Voau
ïljO,
On doiinp II ne représentation de ce plu^noiiiene en disant que riiydroxyle est remplacé par le cldore. Il y ^ lien de se demander si l'hydroxjle ne punrrail pas élie remplacé d*^ la mémo manière dans les composés autres cpie des bases.
Or on |jeuL admettre que dans l'acide sulftiricpic, nomme dans tons les ncides ow^énés, riivdroj^ènc est uni à r*^^v^ene de nianièrç è former le rjdical liydruxyle. L'utilité de celle lijpollièse résulte de ce que certaines réactions réelles de ces acides s'iiccordent avec elle.
Il existe, |iar e*\emple, des dérivés île rricide sidfiirii[ne qui préscnlent avec lui le même rapj)orL que les chl<uiires métalliques avec les hydrates coirespondanl^, et confirment ainsi Fidée qne, dans Taeide sulfurique, riiydrogenr et roxjgéne sont unis tir façon a foruier de Pliydrox vie.
L'exisirni c <le ces dérivés ne eonstîtae pas une démonstration de riiypolht se. Le fait que 1 on constate est que les éléments O et H uUandonruMit le nmiposé dans le rap|)(irl de (} â IL et qrreu même lejn[)sCl entre eu eomlnnaison. On n'est pas autorisé a aftirmer que^ pour se détaciier simultanémentj ces deux éléments ont du être unis auparavonl. car il y u beaucoup de faits qui ne s*accordent pas avec relie Ijy|Mittièse, l/liv[)nlbése sert setilementa indiquer que la réaction tju'clli' exprime est frcqncnte cl facilemeiil réalisalde.
Toutes les ffirmules dîies « de eonstilution w reposent sur des faîti^ du mt*Mue genre* Elles servent à exprimer brièvement des réactions clïinïiques réellement constatées. Mais comme en général ces réactions dépendent non seulement île la nature cliimique des substances, mais encore d'autres conditionsj comme la température, la pression^ la [irésrnrr de certaines aulnes &of>slances, on peut prévoir qu'une certaine formule dp couslîtution ne rej>résentera qu'en jiartie les propriélcs d'une substance donnée; elle apparaîtra dautaut plus inadéquate qu'on aura sur les propriétés cbimiques de la substance « onsidérée des connaissances pbis approfondies et plus étendues.
On peut exprimer la diversité des réactions en a<lmettant pour là même matière plusieurs formules de constitution distinctes ^ mais cette solution n^es^l qu'un expédient. Pour représenter d*iinc manière complète les |ïnq)riétés clii iniques frune substance, il la ud rail cnn* naître, au point de vue quantitatif, les relations réciproques entre tous les modes de transformation possibles de celle substance. La cliimie actuelle est évidemment bien éloignée de cet état.
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L'acide sulfurique, considéré comme un compose de l'hydroxyle, a pour formule S02(OH)2. Le groupement d'atomes SO2 a reçu le nom de sulfuiyle. Les deux dérivés chlorés de cet acide auraient respectivement pour noms et pour formules :
SOi(HO) CI Chlorure de sulfurylhydroxyle
SOj Clj Chlorure de sulfurylc.
Le premier de ces deux noms n'est plus employé parce qu'il est trop long. On appelle le premier composé, celui qui contient encore un hydrogène acide, acide chlorosulfurique.
On prépare cet acide en chauQant doucemeni ensemble de l'anhydride sulfurique et de l'acide chlorhydrique. Ils se combinent suivant l'équation
S03-4-HCI = SO,(OH)CI
et l'on obtient un liquide incolore de densité 1^,7, qui bouta ija".
L'acide chlorosulfurique fume à l'air, parce que l'action de la
vapeur d'eau le décompose en acide sulfurique, peu volatil, et acide
chlorhydrique
SOj(OH)CI -+- H,0 ^ HiSOv-f- IICI.
L'eau reconstitue ainsi l'acide primitif en réagissant sur le chlorure qui en dérive. Cette réaction est commune aux chlorures acides. .
A cet égard les chlorures acides diffèrent essentiellement des chlorures métalliques, auxquels ils sont analogues par leur formule (p. 36o). L'hydrate métallique et l'acide chlorhydrique, réagissant entre eux, se transforment en chlorure métallique et en eau; au contraire, les chlorures acides en présence de l'eau donnent de l'acide ' chlorhydrique et un hydrate acide du radical auquel le chlore est uni.
La transformation
RClH-HjO = 1\0II-T-I1CI
a lieu de gauche à droite dans le cas des chlorures acides, de droite à gauche dans le cas des chlorures métalliques.
Si Ton tient compte de ce que, en principe, aucune transformation chimique n'a lieu intégralement dans un seul sens, on dira qu'ici la différence consiste essentiellement en ce que l'un des sens de la réaction prédomine de beaucoup dans le premier cas, tandis que dans le second cas c'est l'autre sens qui prédomine. Ou encore, en se fondant sur ce qui a été expliqué page 294, on peut dire que les chlorures acides subissent dans l'eau une hydrolyse presque intégrale.
Les réactions que nous venons d'expliquer sont celles qui se' passent entre les chlorures en question et de faibles quantités d'eau.
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\\ nous fuiil tJludîer aussi ce qui se produit (|Luin<E on dissout ces substantiel Jj^uh tl*» l'eun on î^nnido qnanlilt'. ÏJans rr§ eondllions, il peut se former ik'S ions cl, trune façon ^éntValc, les réactions c/tii se prodttisenl xonl celles qui don ne ni naissance à des ions pari iculièremeni stables. L'ion rlilore est précisément un tics ions If» plus stable:^*
L^acidc efilorosulfurique, daos une jp^ande quanti l^ d^eau, se décom po se su i Vâ n t r c q u a 1 1 o n
SOiCOHja-' 11,0= [lâSO'i H- H' CI';
en d'autres termes, il tiC furine les ions de lacitle suUiirique cl tir l'acide cldorhydrique* Comme eiîs deux acides se dissocient forlrment (c'est-à-dire forme ni des ions niables), la Iransformation c^l liratiqucmcnl înté^^'atc.
Ainsi, du l'ait que l'acide a la proprit^lé de former des ions stabb^s, il résulte que le cidarure acide qui lui correspond i-hI très dccomptisahle par F eau.
On conçoit, dVaprrs ce qui précède , c[u'il peut exister tlc'i Iml rates intermédiaires entre les acides et les bases , et tels que les deux transformations de sens inverse se contrebalancent pour ainsi dire, Dan^ certaines conditions ces liydrates se comporteront comme des acides; tluns d'auh-es CMiulitiiois ils se comporteront cfimmc des bases, Nous atirons roccasion de signaler des substances de ce genre*
î.e secoud eblorurc de l'acide sulfurifpîc SO^dL, qu'on appelle cblortire de stti/nryle, s'obtient pai- couibiuaison ilircclc du chlorr avec ranbjdridc sulfureux* Cette réaction n'esl |uïs très rapide; mal-* on peut Taixélérer beaucoup à Taide du campbre, composé orga* nique cpii exerce dans ce cas une action catalytiqne* On obtient ainsi un liquide ineoluret trcs luulule, dont l;j densité est i ,<>7 et le [ïoinl d'^bulblinn ikf. Le chlorure de sidfuryle bout donc k une lempéra- I turc beaofu*iq> moins élevée que l'acide cblorosulfuritpie* C*est la un exemple particulier d'une li>i gcncrab^ ; le piunl ircbutlition de* composés du cblore est toujours nota bleu* enl plus bus que eelni des composés de riijdroxjle. i\insî Facide cblorosulfuri(|ue bout \ï imv température beaucou|i uioins éle^ée (i>a°) {jne Tacitle sulfurlque (3^0").
Le cblorure de sulfuryle fume peu à Tair parce qu'il n*agit avec Teau beaucoup plus lentement que l'acide cldorosulfurique. S'il v a peu d'eau, la réaction est la suivante :
SOj GU ^ lia O = SOs( OH ) Cl ^ il Cî : :
si Teau est en grande quantité, il se forme de l'acide clilorlijdriqiie et de l'acide sulfurique
so,ci5-i-2niO = n,sOiH- iiici.
La décomposition du chlorure de sulfurjle dans Tean en grande quantité est beaucoup plus lente que celle de Facide chlorosulfurique. Aussi pourrait-on croire que le chlorure se transforme directement en acide sulfurique et en eau, sans passer par le degré intermédiaire de l'acide chlorosulfurique : car l'acide sulfurique se décompose si rapidement qu'à aucun moment du phénomène on n'en peut déceler une quantité appréciable.
Des faits analogues se présentent souvent en chimie. On trouvera fréquemment des transformations où des degrés intermédiaires réels paraîtront avoir été sautés ; il faudra alors se souvenir que la présence de ces stades intermédiaires peut être dérobée à l'observation par l'inégalité des vitesses de réaction, comme dans le cas actuel.
Outre les deux chlorures de l'acide sulfurique, on connaît un chlorure de l'acide pyrosulfurique, le chlorure de j)jrosulfurjhî S2O5CI2. On l'obtient en déshydratant Facide chlorojmtfrTrîque au moyen de l'anhydride phosphorique
2S0j(0H)CI — HjO = SjOsCI,.
Ce composé est semblable à l'acide chlorosulfurique, sauf qu'il est plus visqueux et plus épais; sa densité est de 1,82. Il bout à 142", et sa vapeur se décompose, sous l'action de la chaleur, en chlore, anhydride sulfureux et anhydride sulfurique.
Le chlorure de pyrosulfuryle réagit avec l'eau comme les autres chlorures de Tacide sulfurique; la réaction semble moins énergique que dans le cas de Tacide chlorosulfurique, parce qu'elle est plus lente à se produire.
H. Poids de cosibinaison du solfre.
Pour déterminer le poids de combinaison du soufre, nombre important, on a pu se servir de procédés très variés, car le soufre forme un grand nombre de composés stables et qu'on peut analyser avec précision. C'est Stas quia obtenu le nombre le plus précis : il a déterminé le rapport suivant lequel s'unissent le soufre et l'argent pour former le sulfure d'argent, et mesuré, d'autre part, la quantité d'argent qu'on peut retirer d'une petite quantité de sulfate d'argent pesée à l'avance. Il avait ainsi les données nécessaires pour déter-
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miner le nombre cberclir il/uiip façon indépendante des recherches iintêriciires*
Aînst, en eliauiranL .V)*^, 4^35 d'argent dans la vapeur de soufre, II obtenait 68*^, îilSa de sulfure d*argenl; ceiî deux poid» sont daii^ le rapprirt de i a i,rf8r>. D'autre part, Hî^^o'aI} de stdfaie d'arii^enl* cbîiufies dans un courant dlijdrogenc et se déconipoiianl suivant r équation
donnaient jfï^, o-i d'argent. Couinie If^ i\*pport entre les quantités d'îirgent et de soufre est le même dans le sulfure Ag^S que dans le Milfate Ag^SO^, pour les ^fï^jO-i dargenl trouvés dans le sulfate^ il doit y avoir 64^, -ÎqSj de Ag3+ S, autrenienl dit, 8^j32^5 de soufre, et la quantité d*oi;ygene est égale au reste
Comme le sulfate d*argeut eoulient q un ire poiils île eombînai>Pti troxjgène pour un de soufre, on a la pruporliun
4 X Jfi _ iG,B2j5_
d'iMI
Toutes les mesures de ee ;;enre onl ihiuné |Your le poids de eoinlii* liaison du soufre la mérue valeur nio venue S =; .'îa^oû.
Digitizeciby
SÉLÉNIUM ET TELLURK.
Cfrénéralités. — Comme le chlore, le brome et Tiode, les élémenls du groupe du soufre forment un ensemble de substances analogues, dont les propriétés se graduent comme leurs poids de combinaison. L'analogie des rapports de poids résulte de la comparaison suivante :
Chloro 35,4 > Soufre 32, 06
Brome 79î9fi Sélénium JQ?©**
Iode 126,85 Tellure 1*27,06
On voit que le poids de combinaison de chaque élément est trrs voisin du poids de combinaison de l'élément correspondant de l'autre groupe. Mais, tandis que le poids du soufre est un peu inférieur à celui du chlore, et le poids du sélénium un peu inférieur à celui du brome, pour l'iode et le tellure c'est l'inverse qui a lieu.
Une autre analogie entre les deux groupes consiste en ce que Itî / o soufre et le chlore sont tous deux extrêmement répandus dans la na- . • turc, tandis que les éléments des deux autres couples sont relativement rares. L'étude du sélénium et du tellure nous suggérera encore «rautres analogies.
Le sélénium a été découvert en 18 17 par Berzélius, dans les résidus d'une fabrique d'acide sulfurique à Gripsholm (Suéde). Comme le soufre, il peut se présenter sous différentes formes allotropiques. Précipité de sa solution aqueuse, il apparaît sous l'aspect d'une substance rouge, amorphe. Cette substance, à Tétat de grande dilution, est colloïde, c'est-à-dire qu'elle semble dissoute et qu'elle peut traverser un filtre.
Le sélénium provenant d'une solution concentrée forme un précipité d'un rouge vif. Ala température de l'eau bouillante il se trans-
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forme en une masse JensCj d'un rouge noirâtre, A 217", le sélénium fiind en drirniîint un lit|uide noii% vis^m'ux. qui. par refroid ïssemenî lii'usquc, Si* eo ad en se en une masse uruorpli€, à c: assure ét'ïiilleiiîie, el ^l^■ couleur rouge noirâtre. Ce sélénium amorplie^ maintenu pendant un Lemni^ assez lon^ entre 100" et 1 So*^, devient cristallin^ et prenJ une eouleui" grise el un certain éclat métallique. Il bout à (>5o'%
Le séléuunu amor]>be ne eonduil pas Feleelrieite d'uni; fiiçon ap- |uéeialile; le sélénium cristt*llisé, au eontraire^ conduit le courant électrique.
On cimstate a ce |Uopos le fait singulier que la conductibilité élec- Irîque du sélénium erisiallîsé dépend de Véciairement auquel il est soumis. Sa conduelibilité est d'aulant [dus grande tpje la luuïiére ,qu'il reroîl est pluî* intense, lille cbange avee une extrême rapiilité quand on fait varier Pintensilé lumineuse. La raison de celle propriéië singulière n'a pas encore été élucidée. Il semble que Ips tmees des substauees étrangères mélangées an séténiuiUy et eu partiï*tdter des cQinbînaisnus du sélénium a\eç les métaux lounis, juuenl nu l^rand rôle dans sâ produetinn. Dans rindustrie on n souvent lire parti de ces variations rapides pour tran^^mettre électriquement «les .signaux.
Par ses composés le sélénium est très analogue au soufre : non seulement l'indrogcne sélénië, l'acide sélénîeux el Pacîde sélémqiie ioil une couqjnsition analogue à celle des combinaisons correspond liantes du soulVe; mais, tle plus, ils leur sont analogues par certaines réactions. La description de ces divers composés fera ap[>ara!tre les analogies et les difTéientes. Le sjmbole du sélénium est Se, et son poids de combinaison 'J\h9.,
Hydrogène sélénié IltSe. ^^ L' hydrogène sélénié est un ga/. înco- Ini'Uj d'uuf odeur très dr^sagréable, qui rappelle celle du railVu'l pourri, Jl est très toxique et Ton doit le manier avec beatieoup de précautioQ. Il se dissout dans l'eau aisément et en grandes quantités. La solution il une réaclioti faiblement acide; en présence de l^air-^ il s'y produîl lapidciuent un dép^jt de sélénium rouge, car riiydrogéne de Ha Se forme de Teau par combinaison avec l'oxygène de Tair, suivant r équation
De même que rhydrogène sulfuré est Tliydracide du soufre, Thrdrogène sélénié est riiydracide du sélénium {acide sélénliydrique). Les sels de Taeide séléuliydrique s'appellent ^é/é/î/7ireî. L'acide selénbydiique contient deu3C poids de combinaison d'hydrogène; par
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suite il est dibasiqae, cl ses sels contiennent soit deux poids de combinaison d'un métal monovalent, soit un poids de combinaison d'un métal divalcnt, etc. On peut obtenir l'acide sélénhydrique en faisant agir des acides forts sur des séléniures. Ordinairement on le prépare en chauflant d'abord du sélénium avec de la limaille de fer, ce qui donne du séléniure de fer FeSe, et en traitant ce composé par l'acide chlorhydrique. La réaction est tout à fait analogue à la préparation de l'acide sulfliydrique : il se forme du chlorure de fer et de l'acide sélénhydrique suivant l'équation
Fe Se -4- A H Cl = II, Se -h Fe CU.
Avec les solutions des différents métaux lourds le sélénium donne des précipités rouges ou de couleur sombre, formés des séléniures de ces métaux. Au contraire, les composés que forme le sélénium avec le sodium et les métaux analogues sont solubles dans l'eau. En présence de l'air ces composés se décomposent comme l'acide sélénhydrique, de sorte que dans leurs solutions il se forme au bout d'un certain temps un précipité rouge de sélénium libre. On se sert de cette réaction pour préparer ou purifier le sélénium : on fait fondre le sélénium brut avec de l'hydrate de soude (ou du carbonate de soude, qui a la même action), on dissout le produit de la fusion, et Ton expose à Tair, dans des récipients plats, la solution filtrée.
L'action toxique de l'hydrogène sélénié, que nous avons signalée, résulte principalement de la facilité avec laquelle l'oxygène le décompose. Le sélénium mis en liberté se dépose dans les tissus à l'état de fine division, et y produit des phénomènes d'irritation tant chimique que mécanique.
Isomorphisme. — Le sélénium qu'on met en liberté en faisant agir l'oxygène de l'air sur des séléniures solides est à l'état cristallin. En Tétudiant de près on constate qu'il présente les mêmes formes cristalhnes que le soufre prismatique qui se sépare d'une masse de soufre fondue. De plus, certains dépôts naturels de soufre contiennent du sélénium dans ce même état, uniformément mélangé ou combiné au soufre, et lui communiquant une teinte sombre et rougeâtre. Enfin un grand nombre de composés analogues de ces deux éléments présentent les mêmes formes cristallines et sont aptes à former, par mélange homogène, des « cristaux mixtes », c'est-à-dire des cristaux dont la composition n'est pas déterminée par des lois stœchiométriques, et qui, comme les solutions, peuvent contenir leurs éléments mélangés suivant tous les rapports compris entre certaines limites.,
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Cps phénojTiènes sont t onUiurcs a rc f|ul so [lasse onlinairemetit, car en f^énéral des malières di fie renies (?rislal lisent Si'|)rireiTicnl, el il se forme, u eu lé de crislaiix purs d*une espèee, des eristaux purs de Pau Ire espèce* Ce cpie nous constatons dans le ras présent relevé de vc cpie Trin a[>[ïelle Visomorpfusm/' (ideiiUk* de fornic). On flil c(ui* deux snl>,^tanees sont isonior|dies quand elles ont la nié nie forme rri^'^taliine el qu'elles sont aptes à former des cristaux mixtes. En ce sens le soufre et le sélénium su ni isomoqvlies en ce quf concerne leur forme prismatique, eur non seulement ils cristallisent séparément sous des formes identii|ues; muis, quand ils se solididenl cnsembleir ils forment des cristaux mixtes, dont la compositiort variable dépend pi'încipalement du rupport enlre les quiiulihs des deux élémcnlîi eon tenues dans la solution mère.
Quand de deux snbsUnces it»omorphes Tuue a la pnipriété de cristalliser sous des foi'ines diverses, il arrive souvent que Faulre préseule la nn^rae jïropriété et (jue les diverses formes de Tune soient respectivement ideutiqucs à celles de Taulre. On pourrait donc s'dtleudrea cequ'il exislàt une forme rbombiquc du sélénium, eorre*»poinlant à la forme rliombique du soufre, puisque^ tians un grami nombre de cas, on constate une corres[>ondance aiudogue. lin fait, on ne cannait pas de sélénium sous la forme rlionibiqne^ mais il existe dans la nature des cristaux de soufre rbombitpie tpû contieuuent plus ou moins de sélénium. Le sélénium est donc apte a fiJFUier *les cristaux mixtes a ver le soufre rbombitpie, d'où Ton pcul conclure avec vraisemblance qiill existe une forme rliombique citi sélénium, trop pru slabli' peul-élre dans les condi lions où Ton a cher^ |L elle a la [îroiluirr |)oui' qu'où ait pu Tolï-serviT.
Les éléments is<miorpbes à Tétat libre ont de plus la propriété qor les composés analoj^ues qu'ils forment avec d'autres étéments sont lu'dinairement iSonior[)fies. Ainsi, presque Imis les sels de raeiiïf sulfurique ont la même forme cristallintr (jue les sels correspondant^ ile l'acide sëlénique, en entendant par sels eoirespondanis ceux qui contiennent les mêmes métaux et répondent a de?i formules senifilaldes. Ce parallélisme se rencontre fréquemment, jiarfois raénic dan?j des cas où Ton ne constate pas d'isomorphisme entre les élé~ uients. De ces faits dérive une notion plus généralede Pîsomorphisme: on appelle isomorphes au sens large des élé meurs tpd ne sont pas jsomorpbes entre eux, mais dont les conijyosés de formules semblables sont isomorphes* Nous trouverons dans la suite beaucoup d'exemples de celte espèce d'isomorphisuie.
Comme Tisomorphisnie va de pair avec Fanalogie de composition,
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on peut dans certains cas douteux s'appuyer sur risomorphîsme pour déterminer la formule des composés d'éléments nouveaux, en d'autres termes, pour choisir le poids de combinaison le plus commode entre diflerents multiples d'un certain nombre (p. 169). Les relations d'isomorphisme ont rendu, surtout autrefois, de grands services à cet égard. Avant de tirer des conclusions de l'isomorphisme, il est nécessaire de vérifier qu'il existe bien réellement. L'identité de système cristallin et le fait qu'on peut représenter les formes des deux corps avec des constantes cristallographiques différant de quantités moindres (|ue l'erreur de mesure possible, ne suffisent pas à démontrer l'isomorphisme, car ils peuvent résulter d'une concordance accidentelle. L'isomorphisme véritable est mieux établi si l'on démontre que le? deux substances de forme identique sont aptes à former des cristaux mixtes. * —
Acide sélénieux. — Quand on chauffe du sélénium à l'air ou dans l'oxygène pur, il prend feu et brûle avec une flamme d'un bleu pâle en donnant de l'anhydride sélénieux SeOa- A la température ordinaire ce composé n'est pas un gaz comme l'anhydride sulfureux, mais une substance solide, cristalline. Quand on le chauffe, il se volatilise sans fondre, se transformant en une vapeur qui a la couleur du chlore.
On obtient encore de l'anhydride sélénieux en traitant le sélénium par un oxydant quelconque. On le prépare ordinairement en chauffant du sélénium avec de l'acide azotique, en évaporant jusqu'à dessiccation et en sublinjant le résidu solide.
L'anhydride sélénieux se dissout dans l'eau. Sa dissolution est un liquide de réaction acide, elle contient de l'acide sélénieux ILSeOa, dont les sels sont appelés sélénites. On obtient par évaporation cet acide à l'état de cristaux transparents ; quand on les chauffe ils perdent leur eau et se transforment en anhydride sélénieux.
L'acjde sélénieux n'est pas réducteur comme l'acide sulfureux : au contraire, il abandonne assez facilement son oxygène et met en liberté du sélénium. Ainsi les poussières organiques qui sont en suspension dans Tair suffisent à réduire l'acide sélénieux, et c'est pourquoi les récipients où on le conserve sont généralement recouverts à leur orifice dune croûte rougeàtre de sélénium; la substance elleméjne prend au bout d'un certain temps une teinte rougeàtre.
L'acide sulfureux réduit l'acide sélénieux à l'état de sélénium ; la transformation se produit facilement suivant l'équation
HiSeOa -^ 2H,S0a = Se -T- 2 H2SO4 -I- H,0. (>. 24
Qoo^Q:
^70 ciiAfiTiu: XIII.
Le âéléiiiutii passe fl?al>i>rd à VéUi colloïde vn formant un lîqtiîdr muge et Iransparent. Il peut resler lon^^lemps dans cel ilat; ^ou^ ractiou de la chaleur il se dépose vi^enienl mi |)récî|)Ué range liruii- Cette réaction peut §ervir à caractériser Tacide séléuieux et ses sels.
Acide aéléûique. — L'acide séléiiitpir csi le riegré d'oxydatîon le plus élevé du sél éui nui. H fuul employer des oxydants puissants pour transformer Tacide sélénieux eu acide s<*léni<jue. On ohlient le si^l di' soditJin de Tacide sélénîipie fMi faisauL (Vindre dn sélrnite de sodium avec de rà3!;otate de sodinin. l/as^otale perd un poids de coiubinai sou d\ixy^<'4i<\ qui se ri u oxjder le sélenilc, suivant Téqualion
La fur on la [il us sîmjde de |i réparer Taelde sélénj(pie lil»re ccmîîsir a traiter parle brome le sel fl'arf^eul de Taeide séléuienx. Il se fonut' du broninre d'argent et de Fîïciile sélénitpie suivanl 1 équation
Pour réaliser celle expénence on \rrse de Tean sur le sel d'argenl et l'on ajoute du brome en agi ta ni. coiislanuneul jusqu'à ce que *a eoideur jiersiste après agi ta lion.
On peut concentrer, par évapora licui, hi sotuliou aqueuse d^aeîdr* sélénique. C)n obtient lînalement un lifpude é-pais, de densité égale ù 'i^Cy et de même aspect génénil qor Facidc snlfurique concentré. L'acide pur se solidifie en crislauv qui ioudeut à 58''; la présence dr très faildes quantités d'eau sufiîl ù ahaisser eonsidérablementle poinl de fiisîou. On counait aussi un hvdrale erislallisable H^SeO^-h H^O, qui ffUid à -i^î*^.
L'acide sélénique dinÏTe de Tacidr sulfurique |jar son action kntenicnl oxjdïmle. Il dissout facilement tes jiiétaux précieux. En agîissanl sur Tiieide cidorbydriqtie il prodiiil tiu dégagemenl de chloiv et se transfonue en acide séJétjicux :
HsSiiO^H^ aHGl = UîSiM).,^ eu - HjO.
Les sels de Tacide sélénique sont isoinor|dins {\k 368) avec ceux de Facide sulfuriqiie et leur sont analogues au point de vue de In solu- Inlilé, Ln particuber, les deux sels de l>ar^ uni sont aussi [jeu solul>Ies
Tun que l'autre ; aussi est-ou exptjsé a les eoufondre. Pour reconiiailre la présence de Tacide sélénique mélangea Taeide snifurique. on Irai le le mélange par un rédu<^tcur; Tacide sélénique est réduit ii rél:it dVicîde sélénieux ou de sélérjium: l'aeîde snlfurïqne n'esl pan moddîé et ron peut en recotinailre b'S projuMétés caraclérîstiqMcs.
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Composés du sélénium et du chlore. — Parmi les autres composés du sélénium, il faut citer encore le tétrachlorure de sélénium. C'est une substance blanche, cristalline, qui a pour formule SeCl» et qu'on obtient facilement en chauffant du sélénium dans un courant de chlore. L'action de la chaleur le transforme directement en vapeur sans le faire fondre. En réagissant avec Teau il forme de l'acide chlorhjdrique et de l'acide sélénieux, suivant l'équation
ScCU-+-3HsO = H2Se03-H ÎHCI.
Par comparaison avec le tétrachlorure de soufre, substance très facilement décomposable (p. Sjg), le tétrachlorure de sélénium doit être considéré comme une substance très stable. Cette stabilité croissante des composés chlorés quand on passe du soufre au sélénium s'oppose d'une façon frappante à l'instabilité croissante des composés oxygénés et hydrogénés. --
Outre le tétrachlorure, il existe un chlorure de sélénium qui a pour formule Se2Cl2 et qui correspond au sous-chlorure de soufre. C'est un liquide sombre, rouge brun. L'action de la chaleur le transforme en vapeur de tétrachlorure, et il reste un dépôt de sélénium
2SeiGI,= 3Se-hSeCU.
Les relations de stabilité ne sont donc pas de même sens que dans le i) cas du soufre, puisque c'est le tétrachlorure de soufre qui se décom- /
po
se en chlore et en bichlorure.
Tellure. — Tandis que l'iode est très analogue au brome sinon par son aspect extérieur, du moins par les caractères de ses composés, le tellure présente, par rapport au sélénium, des différences bien plus prononcées, à tel point qu'on a souvent mis en doute qu'il faille considérer ces deux éléments comme appartenant à la même famille.
Le tellure est une matière d'un gris blanc, d'éclat métallique. Sa densité est 6,4, et il est conducteur de rélectricité comme un métal. 11 fond vers 450^^ et bout vers i4oo**. Sa densité de vapeur est un peu supérieure à celle qui répondrait à la formule ÏCa-
Comme nous l'avons indiqué plus haut, le poids de combinaison du tellure (Te -:i= 127,6) est supérieur à celui de l'iode, tandis que Ivs poids de combinaison des autres éléments du même groupe sont inférieurs à ceux des halogènes correspondants. On a fait beaucoup de recherches à ce sujet, dans la pensée que cette divergence tenait à des erreurs de mesure; mais ces recherches ont confirmé les nombres antérieurement trouvés.
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Le tellure ne se présente pas toujours sous la forme tnétaltiquc^ mais aussi à l'étal de iiiatii'^re noire et en apparence ajuorphe. C'csl <lans cet étal quVm roljlienl en le pnieijutaiit rie ses solutions. Sa densité sous celle forme est beaucoup moins élevée*
Le tellure se combine avec les mélaux ea formant des tellurures, dont la formule est analogue ù celle des sulfures et qui ont gênénilcnienl Taspect métallitpje. Les tellurures alcalins ^ont soluldesdans l'eau, ils forment les ïe" et HIV; sous l'aclLon de roxygene de Taîr ils perdent leur tellure, qui se jirécipile.
En faisant agir des acides forts sur les tellurures on obtient deFhjilrogène tellure Ha Te. C'est un gaz de mauvaise odeur et de propriétés t<jxiqucs. Ses réactions sont analogues à celles des composés hydrogénés du soufre el du sélénium* Comme eux il se décompose faïtilemcnt eu solution aqueuse sous Tac lion de Toxygéne de Taîr,
Le tellure ehaulï'é dans Fair brûle eu se Iransfonnant en bioxyde^ subslance dp couleur blanche ^ qui se volatilise It la leiupérature du rouge sombre, ( hi uhtieul Tyridc IcUureux HaleO^ en oxytlant le Icllure par l'acide azotique, L acide lelhirenx se présenlc à l'état de iuasse blancliCj peu soluble dans Teau. 11 n'a les projiriétés des acides qu'à un degré 1res fuihle, iin [irésenee tles acides forts il se comporte comme une base : il perd de IMiydroxyle et forme des sels. Ces sels dérivent d'une base tétravalente TejOH)^ == HaTeOs H- H^O; ilssont 1res peu stables en ju^ésence deleaiïrT)'uue manicrt» t^énénde^ 4|uand une substituée peut réagir soit comme base, soit comme acidcj. tes composés quVlle forme d'une manière ou de l'autre sont peu I stables»
Au moyen d'oxydants puissants on peul Iransformer Taciile tellure ux en acide tell u rit] uc H^/re()|. Cet addenda plus aucune analogie avee l'acide sulfurique ou l'acide sélénique. 11 est cristallisé, [>eu :.oluble dans Tcau, et faiblement acide.
Les cristaux qu'tiu obtient au juoyen de sa solution aqueuse répondent à la formule HaTeO» -h '^H^Oj autrement dit, ïe(0H)4* L^ action de la chaleur les transforiïie d'aljord eu acide imurTque HaTeO^j puis en anhydride telluritjue TeO^. Cet anhydride lellurique est jaune el ne donne pas de réaction avec Teau*
Comme Tacide tellureux, l'acide tellnrlque a des propriétés basiques.
Ainsij tandis que les composés oxygénés du tellure sont encore irés analogues a ceux du soufre et du sélénium par letn- composition, tU en diffèrent beaucou]> par leurs réactions chimiques. D'une manière générale j d'ailleurs, les éléments dont le poids de coudiinaison est
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élevé forment des composés soit plus faiblement acides, soit plus fortement basiques que ceux des éléments analogues dont le poids de combinaison est plus faible ; mais il est rare que la transition soit aussi brusque que dans le cas présent.
Signalons encore que le tellure forme avec le chlore et le brome les composés Te eu et TeCl4, TeBr^ et TeBr4. Ce sont des substances cristallines qui, à haute température, se volatilisent sans se décomposer. Elles ressemblent, par leurs propriétés, aux composés halogènes des métaux, par exemple à ceux du mercure.
Généralités. — Coînme n^ms l'avons monlir page 4 3, l'arr rrniliniL <MiLre roxygrne, unv aulvc .siilîSlHnre (|ui fniislitiic h plus {^nind*' partie de snri voluine vi <lr sim poiils. Connue le réîiidu qu'on nlïlienl rn retirant à raii* srm o^xv^t^ne n'entre tient ni les rrnnbufilions ni la \ie, on lui a donne le nom (Vazole. Le symbole fie Tas^ole est b lettre K, initiale du nn>t latin ti nitru|;enium jn (jiii lui aussi ilt- si ji^ne l'azote, parée que Tazoleest un élément essentiel du nitre ou salpêtre. i^e poids tie eoïnlïtnîiison de Tazfite est N = i^^of.
Les proprték's de Taztjle si>a[ essenlieHeinent celles de l'air, moins relies tpii dérivent de la présentée de roïjîy;ène. Il est ineolmi-, inodore, peu solulde diins Vrnn. Stm pimh Jiiolaire est 28; sa fnruitile i\ ViHai de gaz est <lone N-. Il dilï'eir de Toxygi-ne prinripalenient en ee (p[ il e.st très peu apte i"» réagir ehiuii<]ueitienl awr (Tautres matières* Il V a tréî> peu de suLslariees <jui se eu m bine ni directement avec TaKiile. Part*(Kilre, si Tazoïe entre en eniirliinaiscnt, les enmpojiés tpi'il liMiue présenleur beaucoup de varii'Hé el sont très aiséuienl traui^ffïruiables* Aussi les eouqiosés de Tazote eonslituenl*ils un groupe eonsidérable et iînporlîinL
Les ccnnlïinaisnns île raxtîte existent dans la nalurr' inorganique, et aussi et surtout dans la nature organi<|ue. H l'aut nouuuer tout d*al>ord les deux groupes importants de Taeide azotique t^i iU- rammoniaque, que nous allons lnenIotéliidi<*r en détail. Dans le m<mde organique laz-ote a unr iruportanee toute parti* obère, car les malières au\rp(elles se rattachent direetement les phénomènes vitaux, et iiui paraifisent indispensables à leur [îroduclion, les alùiiminoïdes, contiennent toujours de Tazote,
Préparation et propriétés. ^ Piuir ol>lenir de Fazote, il suffit de débarrasser l'air ordinaire tIe l'oxygène qu'il contienl. Le nH>jen le
plus commode est d'employer des métaux qui se combinent à l'oxygène en formant des oxydes solides, non volatils. Il faut éviter de choisir des métaux qui décomposent Teau, car l'action de ces métaux sur les traces de vapeur d'eau présentes donnerait du gaz hydrogène qui rendrait l'azote impur et serait difficile à en séparer. Le choix du métal se trouve ainsi assez limité. C'est le cuivre qui réunit le mieux les diverses conditions nécessaires.
On remplit un tube de tournure de cuivre ou de cuivre en fil fin, on le porte à la température du rouge sombre, et l'on y fait passer un courant d'air. L'air abandonne tout son oxygène au cuivre, et il se dégage de l'azote, qu'on peut recueillir sur la cuve à eau {Jig^ 89). On obtient ainsi un gaz incolore, caractérisé par le fait, facile à mettre en
l'ig. 89.
évidence, que les matières combustibles, et non seulement le boia, mais même le soufre et le phosphore, s'y éteignent.
La densité de l'azote ainsi préparé est un peu plus grande que celle de l'azote qu'on retire de ses composés au moyen de réactions chimiques. Cette différence, qui au premier abord paraissait mystérieuse, s'est expliquée par la découverte d'un gaz plus lourd que l'azote, contenu dans l'air en faibles quantités, qui, de même que l'azote, ne se combine pas avec le cuivre, et reste par suite mélangé avec l'azote. Ce gaz a été séparé de l'azote de l'air et préparé à l'état de pureté en 1894 par Rayleigh et Ramsay ; il présente les caractères d'un élément. On lui a donné le nom d^argon.
Le rapport entre la densité de l'azote pur et celle de l'oxygène est, à très peu près, J. L'azote est donc la partie la plus légère de l'air; il est par conséquent plus léger que l'air lui-même.
Sous la pression atmosphérique, l'azote porté à — 194** se condense en un liquide incolore, qui, à — 21 4", se transforme en une matière solide, analogue d'aspect à la glace.
3^6 riiiPïTïir: xiv-
A loule lempéralure supérieure ù — i/i^'*, il est îm|voîiîsiblo fie falrt* passer^ soi!*î a tienne pression, de Tazote gazeux a IVlat liquide. — i4t>" f'sï li* iempet afttre critique rie l'azote. La pression sous laquelle l'a/.ote se liquéfie à une tarnpëralure très peu inférieure à — i /\(y' ( p / *ess io n cf it itf ue) e^i 3 5 "^ ^ "\
[[ n'y a jias de réaction c In mi que qui penncUe de distinguer aisément TaKote gazeux des autres gaz. Aussi se content e-t-on, en général, (radmettre qu'un gax est de fa/.ote quand il n^est pas eombiistiblr, n'enïrelient fïas la t^ouibuslion^ et ne seeomhinr pas avec les métaux, le phospliore et l<*s autres réactifs usuels des gaz. Ijouinie nous l'avons dit, l'azote libre a peu de tendances a prendre pari aux réactions ctiiinif|ues; aussi n'est-il pas en général Ir^s îmjiorlant qu'il y ait ou n'y ait pas d'azote dans un milieu donné : sur les ^az auxquels il se trouvt* mélangé, Fu/.ot*' n'agît qu'à la manière d'un diluant, indifierent au poinl de vue eliîmîque.
Si Ton a de PazoLe sous faible pres«iion dans un lube à décharges éleetri<[ues (ju 1 14)7 ^^ obtient en le rendant lumiiieux un spectre a lignes très nombreuses caractérisé en particulier par la présence de bandes dégradées toutes d'un même côté. Ces batules sont formées d'une inlitiité de lignes iines, d"uu eu té serrées les unes contre les autres en une plage îninterrompuej et s'écarlant de l'autre côté régulièrement et progressif eiuent les unes des autres. Ce jiliénomènv permet de reconnaître assez facilement la présence de l'azote dans les gaz.
L'sdr* — L'air qui nous environne est un simple médange, mais il intervient dans un si grand nombre de phénomènes fpie nous devon*; lui consacrer une élude.
Un volume d'air est composé, eti chiflVes ronds, de o, 21 d*oxygêne pour 0,79 d'azote. En multipliant ces volumes par les densités des gaz composants, et ea divisant par la somme des dojw nombres, on trouve pour la composition en poids les nombres o,23 et 0,77, Les noiubres observés ne sont pas tout a fait constants, car il se produit eontinuellcment dans Tair des phénomènes qui tendent à faire varier le rapport des deuiL gaz. Cejïendant des recherches préeiîie*s ont montré qu'en failles variations ont lieu entre des limites très rapprochées et que les volumes oscillent aux environs des \aleurs ni o venues suivantes : o, ti 1 o pour l'oxygène ; o, 78 1 pour l'azote ; o, ooy |>our Targon,
IjCS inOuenees qui tendent a faire varier la composition de Fair consistent d'une part dans les oxydations de toute espèce, combustions vives et combustions lentes, qui lui enlèvent de son oxygène- 1) autre
part, les plantes vertes ont la propriété de céder de l'oxygène au milieu ambiant, et la composition de Tair à peu près constante que Ton observe résulte de ce que ces deux actions de sens contraires se contrebalancent exactement.
Étant donné que les phénomènes d'oxydation se concentrent dans les grandes villes, où d'autre part le dégagement d'oxygène est très faible, et que d'ailleurs c'est seulement en été et pendant le jour que les plantes vertes produisent de l'oxygène, on devrait s'attendre à des différences de composition beaucoup plus considérables que celles qu'on observe en réalité. L'uniformité de composition tient aux déplacements considérables qu'éprouve continuellement l'air par le vent. En raison de ces mouvements, les causes de variation n'agissent pas toujours sur une seule et même masse d'air bien délimitée ; leur action se répartit sur des masses d'air très considérables et souvent renouvelées qui passent en un lieu sous forme de courants. Ces mouvements ont de plus pour effet de bien mélanger les diverses masses d'air, et le résultat final est de donner à l'air une composition relativement très constante.
Comme le rapport des volumes des gaz qui composent Tair a une valeur voisine du nombre simple |, on a parfois supposé que l'air pourrait être une combinaison chimique de ses deux éléments constitutifs. Cette conception est inexacte, car les propriétés de l'air sont exactement celles qu'on peut déduire des propriétés des éléments dont il est le mélange, et du rapport suivant lequel se mélangent ces éléments. Une combinaison chimique, au contraire, a des propriétés essentiellement différentes des propriétés intermédiaires entre celles de ses éléments.
C'est parce que l'air est un mélange qu'il change de composition en se dissolvant dans l'eau, où l'oxygène se dissout plus que l'azote. L'eau saturée d'air contient o,35 d'oxygène pour o,65 d'azote. On peut aussi séparer les deux parties constitutives de l'air par diffusion, mais l'expérience ne réussit pas très bien, parce que l'oxygène et l'azote ont des densités assez voisines.
Outre les deux gaz dont nous avons parlé, l'air contient encore d'une façon normale de la vapeur d'eau, de l'argon et de l'anhydride carbonique. Nous avons parlé précédemment de la vapeur d'eau (p. 146); l'argon et Tanhydride carbonique seront étudiés dans la suite.
Pour faire l'analyse de l'air on peut procéder de plusieurs façons. On peut transformer en méthode de mesure l'expérience de la page 875, comme l'indique la figure 89. On obtient les résultats les plus exacts
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en iiilrodiE]>ant Tair dans im nkipienl. lîmU<^ par dn mercure, en
mesurant lu pression, la lf'm|ïérattiro et Ir vohimo, puis en faisant dîs[>araître Toxygènc au niujen d'uni" .splralt^ <lr lil de cuivre que l'an
porte à incandescence a Tatde d'un courant cl ee trique. Vprès refroidi gisement on mesure a nouveau les trois grandeurs et I onen déduit les rapports des volumes.
La fî^ure po représente un appareil destiné à ce lit' ex [ a- rie née.
Au lieu du enivre porté au rouge on |m'LiI cni[)loyei' le phos- I ) Il t>r e , q tïi 1 >r é sente T a v a n ta g e d e tiiter â la température ordinaire la totalité de ronjgij-ne contenu dans Fair. On place de petits bâtons de phospliore dans un récipient de verre A {fig- 91), qn*on a de plus entièrement reuï[ilr d'eau
jusqu'en rt. On mesure Tair^pron
veut étudier dans le récipient grailué y, qu'on appelle bmetie à gaz, et Ton relie ensuite par un étroit tuyau eclte iKu^ette lî au récipient A où doit se faire l'absorption. En souleviiut le tube IJ, r « ^.
on amène Tair au contact du p]iiisf>liorr* et, (piaud la fixation de l'oxjgéne a pris (ith en remettant en |daee le tube D on ramt-ne l'aztrle dans la burette, où ou le uujsure, après avoir réiulïlî la pression aiuios|)h(*rique en l'amenant l'eau au même iriv eau dans les deux tubes li et 1),
L n t r o i s i è m e j) l'o e éd é , imaginé il y a plus Ait cent ans par VoUa, Fin verïl étude la pile électrique, est fondé sur la combinaison de Foxygène avec Fliyclrogéne, On introduil de Fair sur du jncreure dans wn lube gradué i\ l'extrémité supérieure dncptel se trouvent soudés deux fils de
platine; on mesure le volume, la température et la pression, puis on ajoute de l'hydrogène. En mesurant de nouveau, on détermine le volume total des gaz. Si après cela on fait passer une étincelle électrique dans le mélange, Toxygène se combine avec Thydrogène, et disparaît en totalité si Ton a ajouté une quantité d'hydrogène suffisante. On mesure le gaz restant; on sait que le volume de gaz disparu se composait de deux tiers d'hydrogène pour un tiers d'oxygène; on obtient donc le volume de l'oxygène contenu dans l'air étudié en divisant par .'i la diminution de volume produite par le passage de Fétincelle électrique.
On attachait autrefois une grande importance à la détermination de la quantité d'oxygène contenue dans l'air, parce qu'on croyait à une relation entre l'état de santé de Thomme et des animaux et la proportion d'oxygène dans l'air. Mais les oscillations que présente la composition de Tair sont en fait très petites, et la quantité relative d'oxygène dépend bien davantage des variations, même relativement faibles, de la pression atmosphérique suivant les moments et les altitudes. Aussi s'est-on convaincu que ces petites oscillations n'ont pas d'influence notable, et par suite l'analyse de l'air a perdu beaucoup de l'intérêt qu'on lui accordait.
Composés oxygénés de l'azote. — Le nombre des composés que Toxygène, souvent joint à l'hydrogène, peut former avec l'azote, est très considérable. Au lieu de les étudier méthodiquement suivant un ordre fondé sur leur composition, il nous sera plus commode de considérer d'abord le plus important et le plus répandu de ces composés, celui qui sert à préparer la plupart des autres. C'est V acide azotique (acide nitrique), dont les sels s'appellent azotates (nitrates).
U acide azotique a pour formule HNO3 : il contient l'ion incolore monovalent NO3. Il est exceptionnel qu'on le trouve dans la nature à l'état libre, car c'est un acide fort, et par suite il donne immé- <liatement des sels. Aussi les sels de l'acide azotique sont-ils très nombreux et très répandus. Le nitrate de potassium, ou salpêtre, KNO3, est connu depuis l'antiquité ; on le trouve dans les terrains où des matières azotées animales, en particulier des excréments, se trouvent soumises à l'action de l'oxygène atmosphérique. Il est facile de le préparer en épuisant avec de l'eau la terre qui le contient et en évaporant la solution ainsi obtenue. Le nitrate de sodium NaNO» est un minéral qui se trouve en grandes masses dans les régions sèches du Chili. On l'appelle salpêtre du Chili, et c'est le plus important des produits qui servent à préparer l'acide azotique et ses dérivés.
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Eniiii if faut signaler que sous Tacùon de cerliiiiis pliônomt^nes élcclrHiue?ii Tazole, r*ï!ijg^ne et IVnu peuvtMU se cniiihiuci" diius 1 air vn formiiiil de Tacidc azoU(|iie. C'est ptiurLiuoi il n'est [>as rare que Von trouve dans Teau de pluie des sels de Faeide azotiqtie, en quantités d*ailleiirâ 1res fa il îles.
Oïl ubljent l'acide azotique à rélaï de purelr en dislilhuU des azotates avec deVacide suiruriquc 11 se foruie le sulfate correspondant au métal de l'azotate, et Tacide azotique f|ui est assez, volatil se sépare aisément, par di,stillation, de ce sel non volatil. Dans le cas de Tazota te de sodium, la réacliun a lieu suivaiil réqualiini
:iNaN Us-h HsSO^= 3HÎVO3-H INajSO*.
Ici encore la réaction comprend deux étaf>es : il se forme d'abord du suifatc acide de sodium (p. A/ivt) :
NaN O,^ -H HjSOi = Na H SO^-h tl \ (^^r
et c'est seulement à une température plus cle\ée cpie se produit la
réaction
Na H SOfc -+- Na N Oj r^ Naj SO* -+- tt N < l^.
Comme à celte température I^acide azotique est tléja instable et <e décompose en d'autres matières, on a coutume de mettre en prcsenre
des quantités de sçl et d'acide dans le rapport qui correspond à la première partie de la réaction; on ol)tient ainsi de Tacide azotique et du sulfate acide de sodium. On a coutume aussi d'ajouter un peu d'eau a Tacide sulfuriquc, parce que Tacide azntiqne additîonnê(rcau se décompose bcauccmp moins aisément que l'acide absfdument pur sous l'aetion de la chaleur.
En raréfiant l'air dans le récipieuL on abaisse la température d** distillation (p. nS8) et Wm c%ite ainsi la décomposition de raeidc. Actuellement on obtient dans Tindustrie de grandes quantités d'acide azotique près* [ne al>solumeiit [iin- par distillation sous pression riîduite.
L^acide azotique pur est un liquide incolore, tpii a pour densité 1 , j<i et qui bout à 86". 11 se conserve mal, car l'action de la lumière suffît à le décomposer en oxygène et en composés inférieurs, c'est-à-dîre moins oxygénés. Ces composés se dissolvent dans ce qui reste fl'acide azotitjue et lui donnent une couleur jaune. L'acide azotique additionné d'eau est beaucoup plus stable. La cause de cette dilTérence de stiibîlité est la m^me f[ue dans le cas de l'aeide percblorique (p, là^g); l'acide azotique a beaucoup de tendance àj'ormer des ions^ ct^iar
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suite les phénomènes chimiques dans lesquels il se forme de l'eau ^ux dépens de l'acide azotTqîîe ont Irèu avec une facilité particuIièrêT El c'est ce qui se prôduîl quândTacide azotique se" décompose à la lumière, car alors l'hydrogène de l'acide forme de l'eau.
(^uand on ajoute à l'acide azotique de l'eau en quantités de plus en plus grandes, non seulement sa température d'ébuUition rejoint celle de l'eau, mais même elle la dépasse notablement. C'est l'acide à 68 pour loo qui a le point d'ébuUition le plus élevé, 120** sous la pression atmosphérique. En ajoutant encore de l'eau on rabaisse la température d'ébuUition, qui finit par redevenir égale à celle de l'eau.
Ces phénomènes sont tout à fait analogues à ceux que présente l'acide chlorhydrique (p. 2i()). Ici également, le mélange formé de 0,68 d'acide azotique pour o,32 d'eau, qui répond approximativement à la formule 2HNO3+3H2O, ne doit pas être considéré comme une combinaison chimique, car sa composition varie avec la pression. L'acide correspondant à la température maximum est d'autant plus concentré qu'on procède à la distillation sous une pression plus considérable.
Propriétés chimiques de Tacide azotique. — Il faut distinguer les propriétés que l'acide azotique possède en tant qu^ acide de celles qui se manifestent par ses autres réactions. Les premières, comme nous l'avons exposé plus haut (p. 287 et suiv.), dépendent essentiellement de la proportion d'ion hydrogène que contient l'acide; les autres au contraire dépendent de la composition de l'anion, de la stabilité de cet anion et de l'acide non dissocié.
En ce qui concerne le premier point, l'acide azotique est un des acides les plus forts : il se range à cet égard immédiatement à côté de l'acide chlorhydrique. Aussi a-t-il la saveur acide même quand il est très dilué; il rougit le papier de tournesol. De même il attaque facilement les métaux et il les dissout. Dans ces réactions il arrive sou- \ent que l'hydrogène ne soit pas mis en liberté; il forme de l'eau avec l'oxygène de l'acide, en même temps que se produisent les composés réduits correspondants.
Comme la dissociation augmente avec la dilution, c'est en solution \ diluée que l'acide azotique manifestera le mieux les propriétés gêné- \ raies des acides; au contraire les réactions propres de l'acide azotique J apparaîtront surtout en solution concentrée. y
De ce que la seule action de la lumière suffit à décomposer l'acide azotique pur, comme nous Tavons indiqué, on peut conclure que
ÇiOo^z
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cette iiîatii;re est im compose du iiiéaie genre que Tozone ou li' perox3'dc cJ'iiydni^èuCj qu! forment des composés plus stables rju'eustutruies eu abïnïdt>niuinl de T oxygène^ el se comporlent [»ar consé- <|ucnl en ojrydants énergiques. Telle est bien^ eu eÏÏel, la propriété foiidadienlale de t*!icide axolique, et c'est sur elle que reposent h\ plupart de ses applications.
C'est d'abof'd sur les métaux qu'on a reconnu ractlon oxyilanle tic l'îicide azotique. Il v a un certain nomlire de métaux couime le cuivre, le mercure el t'arment, qui ne sont pas dissous par les acides dilués; au contraire, rbydru^cne agissant sur leurs sels les met eu liberté. IJ explication de ce fait nous est fournie par la grande diversité des rundilions de concentration dans lesipielles s'étalilit Téquilibre cliî* i uiiipn* enhe les métaux, riijdrogène et les ions en pn^seui'c. Comme Ion te matière réagit d^autant pluâ énergiqueuient, ou en d^aulres tonnes tend d'autant plus à perdre sa forme actuelle, qu'elle est plus eoneentréej on peut penser que tous les métaux peuvenl être chassés de leurs sels par Faction de l'hydrogène, pourvu t|u^on donne a cet liydrogéne mw concentration convenable. On pou naît ainsi renverser le sens d'une réaction telle que la suivauie :
Zn-^ H5SO*=Zti SOj r Uu
de manière à obtenir^ avec du sulfate de zînc et de Fhydrogénej du /.inc et de Facide sidfuriqae.
Dans leur façon de réagir avec les acides, les métaux ne dillcreur que par le degré de concentration qtril faudrail a F hydrogène pour [>ro\otpier une semblable réafiinîu Dans le cas du ziu<: celte eoucentration devrait être très grande, puisque ce njélal décunqiosc très facilement les acidesp Au contraire, dans le cas de l'argent, il ne faut qu'une eoneeni ration très faible, car Fhydnîgène hous la [pression ordinaire, ci. par conséquent a une ccun^entralion faible ^ suffit à rha>ser l'argi'ut de ses sels el à le faire passer a Fêla t métallique. Ainsi ou [leiïl classer les métaux suivant un ordre déterminé, en commençant \i\ir le métal dont la mise en liberté exige la plus forte ctmcen* tration de Fhydrogéue, et en finissant par le métal qui se trouve en étpiilibre asee Fliydrogêne le plus dilué. Pour subdiviser en deux la série ainsi forméej le moyen le plus naturel est de choisir le point pour lequel la coneentralion de l'hydrogène est celle qui correspond a la pression atmosphéritiue. Ce clioix est certaineuieni aiiïilJ'aire, mais il répond bien à la trè» grande majorité des cas que Fon a à étudier,
A la première subdivision, celle des métaux (|ui mettent Fhjdru-
gène en liberté, appartiennent d'abord tous les métaux légers et, de plus, parmi les métaux lourds, ceux du groupe du fer. Les métaux lourds des autres groupes appartiennent en général à la seconde catégorie; néanmoins Pétain fait exception, et le plomb est a la limite des deux subdivisions. ^_
La plupart des métaux qui, dans les autres acides dilués, ne se dissolvent pas en mettant en liberté de l'hydrogène, se dissolvent néanmoins aisément dans l'acide azotique. Cela tient à ce que les traces non appréciables d'hydrogène qui se forment au début de l'action du métal sont immédiatement oxydées par l'acide azotique, qui les transforme en eau et débarrasse ainsi de l'hydrogène le chami de la réaction. Le rôle de l'acide azotique, en d'autres termes, consiste à maintenir extrêmement faible la concentration de l'hydrogène, ce qui permet à la dissolution du métal de se poursuivre.
Il y a quelques métaux, tels que l'or et le platine, qui ne se dis solvent pas même dans l'acide azotique. La cause en est que la faible concentration de l'hydrogène maintenue par l'action de l'acide azotique est elle-même trop grande pour qu'une réaction ayant pour effet de produire de l'hydrogène puisse avoir lieu. Pour dissoudre ces métaux il faut des oxydants plus énergiques, abaissant encore davantage la concentration de l'hydrogène (').
Nous venons de voir que l'acide azotique dissout l'argent, mais laisse l'or intact. Celte propriété sert à séparer les éléments des mélanges ou alliages de ces deux métaux : quand on les traite par l'acide azotique, l'argent se dissout et l'or reste insoluble.
Les métaux qui, comme le zinc ou le magnésium, se dissolvent dans les acides dilués en donnant lieu à un dégagement d'hydrogène, sont également dissous par l'acide azotique. Malgré la dissolution, le dégagement d'hydrogène est alors très réduit. Ce phénomène provient lui aussi de ce que l'hydrogène forme de l'eau en s'unissant à l'oxygène de l'acide azotique; mais dans ce cas la réduction \a plus loin et aboutit à la formation non plus de matières gazeuses brunes, mais décomposés hydrogénés de l'azote, qui possèdent des propriétés basiques. Ces composés restent dissous dans le liquide acide, qui contient aussi les sels correspondant à ces bases. Le produit ultime de la réaction est l'ammoniaque, dont il sera question dans la suite de ce chapitre.
■ (*) On obtient la dissolution même à l'aide d'oxydants moins énergiques, si le produit de leur action est particulièrement stable. Nous reviendrons plus tard sur ce point.
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Sels de l'acide azotique. — L'acide aitotiqur est inonobasiqiie et
foniie iJïic seule série de seb. Les inélaiiï moîiovalcnls donnent des^ sels du Ijpc M NO a, U's niélnux dîviilenB des sels du type M^NOa)^, et ces^els peuvent naître suivant tous les modes de formation eonnitâ. en purtieulicr pur action de raciilc azotique sur les hases ou oxydei» initial] iq Lies,
Les ni traies onl la propriété d'être hiiH [>lus ou moins solubles i lu II s reiiu : on ne cfinnait pas de réaeUoii qui jïtéeipile I îou NO,. Vnr suite de leur gninde rie liesse vu oxygène, ces sels déjlagnsnt quand on le^ jeUe sur des charbons portés au rouge : il se produit une ei>nilïUslion vive du carbone aux dépens de roxy^ène des nitrates^ et avec émission d%ine vive lumière, (^uninl on ehaulVe les ni Ira les leur oxygène est mis en liberté : quoi(jiiïls soient beauroup plus stables que racide azotique, ils présenlent tous la propriété de se décomposer à haute leïn|*éralnre avee dégagement d'oxygène; leurs métaux restent alors en général à l'étal d oxydes.
Les usages les plus im|>ortanls des nilrales reposent sur eetle facilité avec laquelle ils cèdent leur oxygène. Nous les signalerons plus lard en tiailant des divers métaux correspondanls.
L*aeiion (ixydaiile de Taeide azotique et di^s nitrates serl â caraclé- Hser ces maUères. Si Ton rhaulïe a\pe du enivre et de l^àcide sulfurif|ue un liquitle eonleuant des nitrates, le cuivre est oxydé et les produits tle la réduction de l'aeide azotique se dégagent â l'état de vapeurs brunes qui sont faciles à reeonnaîti-e» Pour reconnaître ta pniscnce de petites quantités de NO^, on colore avec un peu d'indigo le liquide acide k étudier, et Ton ehriufTe. L'indigo est une midiei-c colora nie ^i'^iblc même en très faihli^s quantités^ a cause de sa couleur d'un hli'iî pur, ei qui s'oxyde faeilemenl en donnant des produits iucrdoivsou jaunâtrc^s. Si la solulion d'indign, une fois acidulée, se ilécolore sous Tuelion de la chaleur, on peut présumer la présence de l'acide azotique. IMais celte épreuve eonqiorle phi s d^tne interpréLalion, vvkV d'autres oxydants, par *^xem|ile Tacide eliloriqne^ déco lurent aussi r indigo.
Une réaction pro hante eonsiste dïuis la coloration sotnbre que prennent les liquides qui contiennent des nitrates sous Taetion des sels de fi*r. Nous in<li<]ucrfjtis ]>rochaîiieuH/ril la lliéiu'ic el lu pratique de cette réaction à l'occasion de la suhs tance ([ui y entre en jeu, le hioxyde d'azote,
Pentoxyde d'azote, — Traité par îles substances qui absorbent Teau, Facide azotique [uir perd les éléjucnls de Teau et se transforme
en son anhydride (p. 249), suivant la formule 2H\0j— H,0 = NjOi.
L'acide sulfurique n'est pas assez énergique pour servir à réaliser cette réaction : il faut employer la plus active des substances connues comme propres à fixer l'eau : c'est le pentoxyde de phosphore (anhydride phosphorique). Cette substance, que nous décrirons prochainement, est une poudre blanche, analogue d'aspect à la neige, et qu'on obtient en brûlant du phosphore dans de l'air sec. Si on l'introduit dans une cornue contenant de l'acide azotique et si l'on distille, au bout de quelque temps l'anhydride azotique distille à l'état de liquide mobile et très volatil ; bientôt il se solidifie et forme une matière blanche, cristalline, fondant à 3o". Cette substance est extrêmement instable : elle se transforme spontanément en oxygène et
peroxyde d'azote :
2\,05=4NO,-hO,.
On n'arrête pas la décomposition en enfermant le gaz dans des tubes scellés de manière à le protéger contre l'action de l'air : ces tubes, au bout d'un certain temps, font explosion, par suite de la pression considérable qu'ont prise les gaz produits par la décomposition.
Le pentoxyde d'azote se dissout dans l'eau en donnant de l'acide azotique. Le phénomène est représenté par la même équation que la formation du pentoxyde, avec cette différence que la réaction a lieu dans le sens inverse.
Données thermochimiques. — La chaleur de formation du pentoxyde d'azote solide est SS^'J ; celle du pentoxyde d'azote est égale à zéro. La dissolution dans l'eau, avec production de 2 moléculesgrammes d'acide azotique dilué, dégage 70^^; on a donc l'équation
2N,-h50,-haq = 4HN03aq-h2 x iiS^K
Pour rapporter la chaleur de formation de l'acide azotique à ses éléments, l'hydrogène, l'oxygène et l'azote, il faut ajouter la chaleur de formation de l'eau. On a
en additionnant on obtient
Hj^-N,-4-30,4-aq = aHNOjaq -h 4ii''^
La chaleur de formation de 1 molécule d'acide azotique dilué à partir de l'hydrogène, de l'azote, de l'oxygène et de l'eau, est donc égale à 2o5''J.
laiAPiTQ^ x:
Biûxyde d'azote. — Les oxydei^iulerieurs de Tazote prennerit aalîi-
sancr quand on iail a^^ir de Faride azolicjue sur du cuivre ou d'autres niëiaiis. Nous avon^ explique plus linut la nature de cette réaction; elle a lieu parce que Th^ydrogene de Tacide azotique , mis en liberté par le cuivre, :^'unlt à Toxyjtifène d'une autre partie de l'acide et ]urmc ainsi de l'eau. Les produits de la réduction de l'acide varient suivant les métaux employés, la température et la concentration de Tacidc* Le plus facile à obtenir pur est le bioxyde d'azote N(.K
La réaction par laquelle il [>read nRissaïice est représentée f>ar 1 équation suivante
ICu 4'8HN0,= 3Cu(N0a)iH- 2NO-f-4HsO,
Pour curaprendre celte équation il faut remarquer que le cuivre est bivalent (p. i8]) et qu^un poids de combinaison de cuivre remplace deux poids de combinaison de Thydrogène de Facide azotique. Le nitrate de cuivre qui se produit a donc pour formule Cu(NOs)it,
On réalise la préparation en faisant agir., sur des lils ou de la tour* nure de cuivre, de Tacide aa&otique modérément concentré. Il se dégage alors de* gaz de coloration brune, qui deviennent incolores û on les fait barboter dans Teau, Le gaz incolore est précisément le bioxjde d'azote. Son poids molaire est 3a, il répond à la formule indiquée IMO.
Le bioxjde d'aiole est peu soluble dans l'eauj el il est absolumetil analogue par ses propriétés pbjsiques aux gaz qu'on appelle ga% permanents^ roxjgéne. l'hydrogène et l'azote, li se liquéfie sous la pression atmosphérique seulement à — i54**; sa température critique est voisine de — yS"^*,
La propriété la plus frappante de ce composé est son aptitude à se combiner avec Toiiygène à la température ordinaire. Si Ton ouvre à Fuir une éprouvelte remplie de bioxjde d'azote^ le contenu de Téprouvette prend une coloration brune, parce que le gaz lixe de Toxjgène et se transforme dans le composé de formule NO^, qui a une couleur brune.
Si Ton fait arriver de Foxygène pur dans du bioxjde d^azoïe placé sur la cuve à eau, le volume au lieu d'augmenter diminue, et en ajoutant Foxjgène avec précaution on peut arriver à ce qu'il n j ait plus de gaz du tout. Cela lient à ce que le composé NO^ qui se forme se dissout dans Feau en réagissant chimiquement avec elle.
On a souvent cherché autrefois à se servir de cette réaction pour faire Fanal vse de Fair : on mélangeait Fair à une quantité de fc gfi£ azotique ïj mesurée à l'avance, et l'on mesurait la diunuulion de poids»
Mais la rc'îî^lioa varie (juclque peu suivant les conditions, et par suite elle ne peut servir à une analyse exacte.
Les solutions de sels de fer dissolvent facilement le bioxyde d'azote, en prenant une couleur sombre d'un brun violet. Cette réaction, que nous ne pourrons expliquer que plus tard, constitue un moyen commode de reconnaître non seulement le bioxyde, mais aussi les autres composés oxygénés de l'azote, qui, sous l'action du sel de fer employé (c'est généralement le sulfate ou u vitriol » de fer) commencent par se transformer en bioxyde. Quand on chauffe à ébullition, le composé brun sombre qui s'était formé se décompose en restituant le sel de fer et le bioxyde, qui se dégage. On peut ainsi obtenir du bioxyde d'azote pur, en absorbant du bioxyde impur dans une solution d'un sel de fer, puis en provoquant par la chaleur le dégagement du gaz. Les autres gaz ne sont pas absorbés, ou, s'ils sont absorbés, ne se dégagent pas sous l'action de la chaleur.
Quand on veut utiliser cette réaction pour caractériser les composés oxygénés de l^azoie, on dissout la substance à étudier dans de l'acide sulfurique un peu concentré, et l'on ajoute une solution de sulfate de fer en prenant soin qu'elle ne se mélange pas à l'acide, mais forme une couche supérieure distincte ; il est facile d'y réussir grâce à la grande différence de densité. Si la substance étudiée contient un composé oxygéné de l'azote, il se forme au bout de peu de temps entre les deux liquides une couche sombre qui, vue latéra- p. lement, apparaît sous l'aspect d'un trait noir (Jig» 92).
Le bioxyde d'azote est assez facilement décomposable en azote et oxygène. C'est pourquoi le phosphore brûle dans ce gaz comme dans l'oxygène avec un grand éclat. Cependant l'oxygène du bioxyde n'est pas de l'oxygène à l'état libre, et les actions faibles s'exerçant à basse température ne le mettent pas en liberté assez vite pour qu'il entretienne les combus- ^^ dons. Ainsi des charbons ardents ou du soufre en combustion s'éteignent dans le bioxyde d'azote, tandis que le bois en combustion vive continue à y brûler. La chaleur de formation du bioxyde d'azote est — iQO^'J ; aussi sa décomposition dégage-t-elle une quantité de chaleur considérable.
11 faut fournir cette quantité de chaleur à un mélange d'azote et d'oxygène pour qu'il se transforme en bioxyde d'azote. Ce phénomène n'a pas lieu à la température ordinaire, mais on l'observe audessus de 1 Goo"*, sur le trajet des décharges électriques. Comme l'azote combiné coûte assez cher (environ 1 mark par kilogramme), on a essayé de préparer à Taide des décharges électriques, en partant de
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Vàlr atmosphérique, du bioxjdc d^azoïe, ei, îïu iimyen decebioxjde, de Tacide azolique. Mais jiisqu'A présenl le reodi^inenl de ce procédé, élant donnée la dépense d*étie^rgie i]u*il néressîle^ n'a pas été assez, avanU^eux pour qu'il soit iaduslriellenieut pratique.
Peroxyde d'azote. — Le ^az brun qui se forme iinuiédiatemeni quand le biOXjdc d'azote se eouibine à T oxygène conlîrul deux fois plus d'oxygène que le bîoxyde. Sous Pactioa d'un mélange réfrigérant, il se condense ftirilement en un liquide jaune rouge, doni bi eouleur sVfTaee de pins en plus à mesure que la Lempéralure .% abaisse. Lorsque la température est devenue assez basse, le liquide se condense en e ris taux presque incolores, qui ont leur point de fusion au voisinage de — la". Le liquide bout a -h '>.a".
Diaprés ce que nous avons dit, le composé en question doit avoir pour formule NOa ou un mulliple de NO^. Si Ton cberehe à la déterminer par Tétude de la deuî^^ité de vu peur, on trouve pour le poids umlaire des valeurs qui varient avec la température et avec la pression.
Plus la température est basse et plus la pression est élevée, plus ce poids est voisin de 92; au contraire, si la température sVlé\c et que la pression diminue, on trouve des nombres qui se rapprochent de 4^). A 100", le poids molaire prend la valeur 46 s«i*!* une pression de a*''**,^ et conserve cette valeur si Ton abaisse la pression davantage.
En même temps la couleur de la vapeur se modilie. \ basse température on observe une teinte jaune brun d^inlensité moyenne; cette teinte passe an rouge brun et rievicnt de plus en plus sombre k mesure qu'on s'engage dans la région des faibles densités de vapeur; elfe finit par être rouge noir et presque opaque même eu couches minces* Si Ton refroidit et que l'on condense, on retrouve la couleur pâle primitive.
Il est facile de mettre ces faits en évidence. On prend deux tubes semblables, d'environ 3*^™ de diamètre; on les remplit, dans des contl liions identiques, de vapeur de peroxyde d'azote, on les bouche à la lampe et Fon cliaulFe l'un des deux. Tandis que le tube maintenu à la teiiipërature ordinaire est d'une ïeintc brun pâle, le tube chaulle prend bientôt une coloration sombre très frappante. Les deux tubes sont bien comparai des, puisque, quelles que soient leurs tejupéralurcs, ils contiennent des quantités de matières égales.
L'explication de ces phénomènes est la suivante : il existe deux composés distincts, de composition identique, ïtaxis poiy mères; Vnn d^eux contient, de chaque élément, deux fois plus que n'en contient
Taulre. L'un répond, d'après sa densité, à la formule NO2, l'autre à la formule N2O4. Le premier a une couleur sombre et se produit à haute température et sous faible pression; l'autre est presque incolore et se forme aux dépens du premier dans les conditions contraires; la vapeur de peroxyde d'azote est toujours un mélange de ces deux formes, et de la densité du mélange on peut déduire la part qui revient à chacune d'elles.
Par exemple, à 5o" et sous la pression de 49*^*") 8, le poids molaire a été trouvé égal a 62. Si l'on appelle x la fraction du volume total formée de NO2, la fraction du volume total formée deNjOi est égale à 1 — j?, et tout mélange des deux formes a pour poids molaire
Il en résulte que
En remplaçant D par la valeur indiquée ci-dessus D = 62, on trouve X égal à o,65. Donc, à So" et sous la pression de 48"", 9, la vapeur est composée, en volumes, de o,65 de la forme simple pour o,35 de la forme double. Comme o,35 de la forme double pèsent autant que 0,70 de la forme simple, la fraction, en poids, de la forme simple est égale à
Il existe entre les deux formes NO2 et NjOi un équilibre chimique, en vertu duquel le rapport des quantités de ces deux formes se trouve déterminé par la température et la pression. Deux de ces grandeurs étant données, la troisième est déterminée également; en d'autres termes, à une température et sous une pression données, les deux parties du mélange sont nécessairement dans un certain rapport bien déterminé. D'autre part, pour avoir sous une certaine pression déterminée un rapport donné entre les deux parties du mélange, il faut qu'on ait une certaine température bien déterminée.
La Loi de cet équilibre est représentée par l'équation
dans laquelle rt désigne la concentration de NOj, et 6 désigne la concentration de N2O4. K est une quantité qui dépend de la température, mais qui est constante si la température est constante. On l'appelle pour cette raison constante d^ équilibre.
Qoo^Q:
On enlend par concentrai iiiii de chaque malî*^re présente le quotient de \h quantité de eette matière» nalculée en molérule;^^ parle volume qu'elle occupe, évalué en eenlimctres cubes.
Il résulte de cette équation que qusind les con centra tio us des deux ^ax îsC trouvent rliiuinuées par suite de raupfnientalion du volume total, le rapport des quantités ne reste pas inaltéré* Si, par exemple, l'augmentation du volume est telle que la valeur de a est abaissée de moitié, 6 doit se réduire non à la moitié* mais au quart de sa valeur primitive pour que Téquatiou soit satisfaite. En d^autre^s tenues* lorîiqu'il v a auf<meutation de volume, et par conséquent dimîïiuliiiu de pression, une partie de b forme N2O4 doit se transfornier en NO^ ; c'est ce que nous avions indiqué plus haut comme un fait d'expérience.
La transformation que nous venons d'indiquer de la forme la plus dense en la forme la plus légère a pour résultai de rendre la pression plus grande qu'elle ne serait s^il n'y avait [>as transforiuation, <-)n voit donc que T équation que nous venons de donner exprime la loi énoncée d'une manière purement qualitative page 'i^S; le ehnngemenl d'état que l'on fait é|>rou\'rr au système a pour conséquence un phénomène qui s'Oppose à ce changement. Si Ton diminue la pressinn, une ^certaine quantité du gaz le plus dense se décompose, et la diminution de pression est ainsi en partie réparée. Inversement, si ron diminue le volume, la pression ne croît pas autant que pour un gaz simple; une certaine quantité de NO^ se contracte en N^Ov, ce qui l'éduit l'élévation de pression.
D'autre piirt, il est établi que la format ion de N^O» aux dépens de NOa dégage de la chaleur. D'aprcs le principe que nous venons de rt^ppeler, lorsque la température s'élève, il doit se produire le phénomène qui s'oppose à l'élévation de teiupé rat lire; du gaz NaO^ doit donc se transformer en NO^^f puisque ce phénomène absorbe de la chaleur. Ce raisonnement est lui aussi confirme par l'expérience.
Pourpré/mrer le peroœ yde d'azote^ on peut se servir de la réae* tion signalée page 386. c'est-à-dire transformer du bi oxyde en peroxyde k Faideile roxjgèue libre* Après avoir desséché les vapeurs brunes (jue produit l'action de l'acide azotique sur les métauiL, ou tes fait passer, mélangées à Toxygène, à travers un mélange réfrigérant, en réglant le courant d'oxygène de telle manière que ce gaz soit toujours en exeès. Il est facile de purifier par distillation la sub**tance ainsi obtenue. On peut encore tirer parti de la décomposition que subissenl un grand nombre de nitrates sous Taetion de la elialeur. Le nitrate de plomb, par exemple, donne du peroxyde d'azote confoi'mé-
ment à l'équation suivante :
■2 Pb( \0,), = 4 NO, -f- O, -4- a Pb O.
Comme nous l'avons signalé, le peroxyde d'azote est soluble dans l'eau. Il n'y reste d'ailleurs pas inaltéré : il donne, en s'unissant aux éléments de l'eau, de l'acide azotique et de l'acide azoteux,
2NO,-4- H,0 = HNO,-h HNO3.
La chaleur de formation de la forme simple NO2 du peroxyde d'azote est égale à — Sa''*' ; la formation de cette substance absorbe donc une certaine quantité d'énergie. La transformation de NOo en N2O4 dégage de la chaleur :
2N02=NjOv-h54*'^
Loi de Faction de masse. — Les faits que nous venons d'exposer constituent un cas particulier d'une loi générale qui régit tous les équilibres chimiques. On peut exprimer cette loi de la manière suivante.
Considérons un phénomène chimique ayant lieu entre m», m2, . . . molécules-grammes des matières A|, A2, ..., formant /?,, /la, ... molécules-grammes des matières B,, Bj, ..., et représenté par une équation de la forme
/Tii Aj-h mtAs-h msAj-h. . .= niB, -+- njEj-h ^38,-+-
L'équilibre existera quand les concentrations a», a^, a», ..., 6|, 62? 63, ... des matières qui participent à la réaction auront atteint certaines valeurs. Ces valeurs des concentrations doivent vérifier l'équation suivante
\insi toutes les matières qui font partie de l'un des membres de l'équation de la réaction figurent, par leurs concentrations respectives, dins le numérateur d'une certaine fraction; toutes les matières qui entrent dans l'autre membre de l'équation de la réaction figurent dans le dénominateur de cette fraction; et dans cette fraction la concentration de chaque matière entre comme facteur un nombre de fois égal au nombre de molécules-grammes par lequel cette matière intervient dans la réaction. Nous supposons l'équation de la réaction écrite avec les formules des poids molaires. La quantité k est constante pour une température donnée; c'est-à-dire qu'elle est indépendante des valeurs absolues des concentrations, mais variable avec la température.
Seules les substances galeuses ou dissoutes peuvent présenter des concenlnitionf> variables. D^ns le eus des matii*res solides et des liquides hoinogrnes, la concentraLion varie si peu avec h pression que rtnlluence de ses variations n*est guère sensible. Par suite, quand des maLït'-res solides ou des liqnides homogènes prennent part a lerpiilibre, les termes qui leur correspondent' dans la fraction placée k gauche du signe =^ sont des constantes; on peut les faire passer à droite du signe =:, et elles forment un produit constant (à température constante).
Celle éxfualion simple est fa base de toute la théorie de t équilibre chimique; elle s^ applique dans loiis les cas où se présentent des questions de cet ordre.
Pour en expliquer Tusage par un exemple, nous pouvons revenir à IVtude du cas dont nous avons parlé page i ïc). Il s^agil de Féquilibre entre la vapeur d'eau^ le fer, Toxjde de fer et Thydrogène. L'oxjde de fer produit a pour formule Fe^jOv; l'équation du phénomène est donc
4HjO H-;iFe= iUj^FejOv,
et Inéquation d'équilibre est la suivante
b\bl
Les quantités a^ et b^^ sont relatives a des matières solides, le fer et 1 -oxyde de fer, et par conséquent sont constantes. En les faisant passer à droite du signe ==, on obtient
• aj _ btk
b\- ai'
et, en prenant la racine quatrième des deux membres et en posant
on a
Ainsi, à température constante, le rapport des concentrations, autrement dit des pressions partielles de Thydrogène et de vapeur d'eau^ doit avoir une valeur constante; ces deux quantités doivent être proportionnelles. GVst exactement ce que montre rexpérience.
Inâuence de la température sur réquilibre chimique. — C'est une
opinion 1res ré|>Hn<lue qu'a très haute tpmpéj^aturc tous les composés
chimiques se résoudraient en leurs parties constitutives, et qu'ainsi, dans les endroits où règne une température très élevée, comme le soleil, les éléments ne peuvent exister ensemble qu'à l'état non combiné.
Si l'on interroge l'expérience et la théorie fondée sur les lois générales de l'énergie, l'une et l'autre donnent une réponse toute différente. En appliquant le principe général de l'équilibre mobile, d'après lequel toute contrainte qui déplace un équilibre provoque des phénomènes qui s'opposent à cette contrainte, on conclut également que, si la température s'élève, il doit se produire la transformation qui s'oppose à l'élévation de température, autrement dit la transformation qui absorbe de la chaleur. Si toute décomposition chimique avait lieu avec absorption de chaleur, l'opinion dont il s'agit serait justifiée. Mais il y a beaucoup de matières qui se forment à partir de leurs éléments en absorbant de l'énergie ; les composés oxygénés de l'azote appartiennent presque tous à cette catégorie. Les composés de cette nature doivent justement devenir de plus en plus stables à mesure que la température s'élève; il n'est donc pas possible que la chaleur les détruise.
On peut donner, de cette loi générale, des exemples en abondance. Quand la température s'élève, la pression de vapeur de tout liquide augmente, c'est-à-dire qu'il se vaporise dans un volume donné une quantité de liquide plus grande. Il en est ainsi parce que la vaporisation a lieu avec absorption de chaleur; mais, si l'on trouvait jamais un liquide qui se transformât en vapeur avec dégagement de chaleur, toute élévation de température en abaisserait la pression de vapeur.
Si nous considérons à ce point de vue l'équation d'équilibre de la page 391, nous arrivons à la conclusion suivante : quand la température s'élève, les matières dont la quantité doit augmenter sont celles qui se forment avec absorption de chaleur aux dépens des matières placées dans Fautre membre de l'équation de la réaction. Cette considération permet de prévoir dans quel sens se déplace un équilibre chimique quand on élève la température.
Dans l'exemple que nous avons indiqué, l'action de la vapeur d'eau sur le fer dégage de la chaleur; par suite, la réaction inverse par laquelle il se forme de la vapeur d'eau aux dépens de l'hydrogène et de l'oxyde de fer a lieu avec absorption de chaleur. Par conséquent, quand la température s'élève, le rapport de la vapeur d'eau à l'hydrogène doit augmenter, c'est-à-dire que le fer doit décomposer la vapeur d'eau (le moins en moins. C'est un résultat que l'expérience avait également montré avant que la théorie fût constituée.
On a donné à cette proposition qualitative une forme mathématique.
Qoo^Q:
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que nous nous dispenserons de développer, la forme qualitative étanl suffisante pour les applicjtions que nous aurons « faire (^ ).
Acide azoteux^ — Quand on lratl<? par des matières réductrices ie^ nitnHes, le nilrulp tJe [lotassium par exemple, ils perdent de Toxygène el se transforment en sels d'un autre acide, T acide azoteux. Ces nouveau]^ sels s'appellent azontes ou nitrites.
Pour réaliser cette réactioti, on emploie de préférence le plomb à l'état métallique* Son action est représentée par Téq nation
KNO,H^ Pb ^ KlVOîH- PbO.
En épuisant par Feau le [>roduit de la réaction, on sépare le nitrite de pota?jsium, matière soluïile^ de Toxjde dr phjioh qui est très peu soluble. La solution obtenue contient de petites quantités de plomb dissous par suite d*une réaction accessoire; on les précipite au moyen de Tanliydride carbonique.
Quand on traite les ni tri tes par des acides forts dans le but de mettre en liberté l*acide HNO^, on constate que cet acide ne couslitue pas une matière stable. En versant de Taeide sulfurique §ur du nitritede jïotassium on obtient des vapeurs brunâtres dont la composition, qui répond à la formule NjOa, est bien celle d\in anhydride de l'aride azoteux; mais ees vapeurs sont en réalité tm mélange de biosyde et de peroxyde d'azote. Elles se dissolvent dans l'eau en donnant un liquide d'une faible coloration bleue, qui contient une certaine quantité d'acide azoteux, mais qui émet continuellement du liioiLjde d'azote et finit par se transformer en acide azotique suivant
l'équation
3H^Ûa= alNO -h HNO,+ 11^0.
On obtient les mêmes vapeurs en décomposant Tacide azotique au moyen de sul)^tanccâ réductrices dans certaines conditions. Si Ton prend de Tiicide azotique ayant i,3o à i,35 de deiisiléi et qu'on, le chaulfe avec de l'anhydride arsénieui, cet anhydride enlève a Pacide un de ses poids de combinaison d'oxygène, et Tacide azoteux ainsi obtenu se découïpose en donnant de l'eau et les vapeurs brunes connues sous le nom de vapeurs m ii /an tes. On emploie souvent ce procédé pour obtenir les vapeurs rutilantes qui servent dans beaucoup de réactions chimiques importantes, noUimment en chimie organique.
(*) Un eiiemple tiripurtant est la coml>inaisun de l'uEote libre et île ToxygèiH? ip.^ê-]}. ComiTie elle » lieu avec âbsoipLion de cbaleur, i>ii duiL obtenir d'iliUâiit plus de bioïtydcqnc la icmpértâlure de réactiact *jsL plus élevée. El en effet Tair fournit envirtm i pour fuo de bio3£yde d'jiz<jte à Hjoo-^ et environ 5 pour too a iSoo**
En refroidissant ces vapeurs au moyen d'un mélange réfrigérant, on obtient un liquide de couleur variant du hleu au vert. Par distillalion fractionnée on peut isoler de ce liquide une substance qui bout à 3", 5 et dont la couleur bleu sombre est particulièrement pure aux températures basses. Le produit de la distillation a la composition de l'anhydride azoteux (trioxyde d'azote) N2O3; on peut admettre que c'est de l'anhydride azoteux.
Pour caractériser l'ion NO!, on se sert d'abord de la réaction générale que donnent avec le sulfate de fer les composés oxygénés de l'azote (page 384). i' est facile ensuite de le distinguer de l'ion NO3 de l'acide azotique, grâce à la propriété que présentent tous les nitrites de dégager de ces Vapeurs rutilantes, dont nous venons d'indiquer la nature, quand on les acidulé au moyen d'acides plus forts que l'acide nitreux. On peut transformer l'ion NO^ en ion NO3 par l'action d'oxydants énergiques. Cette réaction est le principe d'une méthode d'analyse qualitative que nous exposerons plus tard à propos du permanganate de potassium.
L'ion NO, forme d'ailleurs, avec le cobalt (p. 66) des sels « complexes » dont certains sont faciles à reconnaître. Mais comme cette réaction est plutôtemployée pour caractériser le cobaltque pour caractériser l'acide azoteux, c'est à propos du cobaltque nous la décrirons.
La chaleur de formation de l'acide nitreux, en solution aqueuse diluée à partir de ses éléments, est égale à — 28*'J ; on a l'équation
lli-h Nj-f- 20,-haq = 2HN0,aq — 2 x 'iH^K
Acide hypoazoteux. — En réglant convenablement la réduction des nitrates, on peut leur enlever encore plus d'oxygène; on obtient ainsi des hypoazotiles (hyponitrites), sels de V acide hypoazoteux. Il existe pour les préparer plusieurs méthodes; la plus claire au point de vue théorique consiste à faire agir le sodium sur les nitrates ou nitrites. On dissout du sodium dans du mercure; la solution ainsi ob tenue, qu'on appelle amalgame de sodium^ réagit avec les autres substances d'une façon beaucoup plus modérée que le sodium pur aussi l'emploie-l-on de préférence au sodium dans un grand nombi*e de préparations. On traite par cet amalgame une solution de nitrate ou de nitrite de sodium. La réaction peut être représentée par l'une ou l'autre des équations
•2NaNOjH-8Na-+-4H20 = Na,N,0,-+- 8NaOH ou
•2NaNOî-h4Na-h2H,0 = NaîN,0,4- 4NaOH,
selon qu'un emploie le nitrite ou le nitrate.
Qoo^Q:
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Le sel de sodium ainsi obtenu permet de préparer le sel d ^argent jnsolubte rorres|>ortdani, qu'on purifie par ïavage. En dëconiposâut ff sel par l'aride rtilnrliy^lrique tlrs-sous danri l'ether(on emploie ce composé organique comme dissolvant pour éviter le prc^'senee de Peau) ou obtient enfin Facide hypoazoteux à Tétai de cristaux feuilletés très peu stables et Irèsi e^tplosifs. Ces cristaux !^ont soluldes dans Teau ; la solution, quoique plus stable que les cristaux, n'a elle-même qu'une existence passagère* Bientôt il s'en dégage un gaz répondant à la formule N3O, et qui est ranliydride de Taeide hypoiuoteux.
Cette inéjue substance JN^O, qu'on appelle proto.ryde (Vtizotet se forme dans beaucoup d^auLres circonstances, où Ton devrait obtenir de l'acide hjpoazoteux. 11 est beaucoup plus stable que son acide, el Ton n*a pas encore réussi à le transformer en cet acide ni en un sel de cet acide.
On prépare ordinairement le proioxyde d'azote en traitant par la chaleur de l'azotate d'aiumoniuiu. Nous renvoyons pour Fétu de de cette réaction au paragraphe où nous traiterons des composés de Tammoniaque. Pour le moment, nous indiquerons seulement les propriétés du protoxyde.
Le protoxyde d'azote est un ga/> composé de deux poids de combinaison d'azote pour un poids de combinaison d'oxygène. Sa *lensilé est égale à 44; ^llc répond à la formule N^O. 11 est incolore, doué iWxne faible odeur douceâtre, et assez solidde dans Peau. A la température ordinaire un volume d'eau dissout à peu près un volume de ce gaz. Le protoxyde est aussi assez fai^ile à liquéfier ; sa lenipéralure critique est située au voisinage de +39"; la pression critique est de 78^*'". A o' le protoxyde bout sous la pression de 36'^"'; sa température d'ébullition, sous la pression normale de 1*^"', est au voisinage de — 90*' > Le protoxyde d'azote cède son oxygène encore plus aisémenl que le bioyxde : non seulement le phosphore et le bois enlbimmé, mais jnéme^ le charbon et le soufre y continuent leur combustion commencée à la condition qu'à l'avance ou ait élevé suflisamuieul la température. Si au contraire on n'a pas assez cbaulFé, le soufre en rornbustion s'éteint dans le protoxyde d'azote. r Le protoxyde d'azote est absorbé par le sang et détermine ainsi des phénomènes de narcose; aussi peut-on remployer pour obtenir pendant peu de temps le sommeil anesthésique. L'organisme ne décompose pas le protoxyde d'azote, il ne peut donc en utiliser l'oxygène. C'est pourquoi, quand on veut inhaler du [>rotoxyde d'azote pendant un temps prolongé, il faut mélanger ce gaz d'oxygène de façon à avoir la même proportion d'oxygène que dans Tair,
AZOTE. i97
La formation du protoxyde d'azote à partir de ses éléments exigerait une grande quantité d'énergie, 76^^ :
2\ïH-0î= ^.NjO — 2x 75»^^
La décomposition du protoxyde d'azote dégage sous forme de chaleur précisément cette quantité d'énergie.
Composés nitrôs. — Les réactions acides de l'acide azotique ont lieu parce que le composé HNO3 abandonne facilement son ion hydrogène. Étant donné que d'autres acides oxygénés, comme par exemple l'acide sulfurique, présentent aussi des réactions où entre en jeu non plus l'hydrogène, mais l'hydroxyle, il y a lieu de se demander si l'oxygène et l'hydrogène de l'acide azotique agissent quelquefois groupés en radical hydroxyle.
S'il existe des phénomènes de ce genre, il faut s'attendre à ce qu'ils se produisent dans un milieu anhydre, car l'acide azotique a une forte dissociation électrolytique, et la présence de l'eau donne lieu à la formation de l'ion hydrogène. Ces considérations sont vérifiées par l'expérience.
Il existe en chimie organique un grand nombre de composés qui résultent de l'action de l'acide azotique sur des composés hydrogénés. L'hydrogène de ces substances forme de l'eau en s'unissant à l'hydroxyle de l'acide azotique, et le groupe restant NO2 de l'acide azotique décomposé s'unit à la substance organique qui a perdu un poids de combinaison d'hydrogène. On appelle le groupe NOj azotyle et composés nitrés les substances obtenues suivant l'équation générale
RH-i-HN03= R\0,H-H,0.
Par ses caractères extérieurs ce phénomène est tout à fait analogue
à la formation d*un sel, surtout si Ton admet que l'hydroxyle esl
préexistant dans l'acide azotique, et si l'on écrit l'équation sous la
forme
N0t0H4-HR= HNOj-hHjO.
Mais on serait conduit à des notions inexactes si l'on donnait à cette similitude de forme la valeur d'une identité essentielle. Car alors il faudrait considérer dans cette réaction l'acide azotique comme la base, et le composé hydrogéné RH comme l'acide.
La réaction dont il s'agit diffère de la formation d'un sel principa-^ lement en ce qu'elle n'est pas, rigoureusement parlant, une réaction entre ions : le composé hydrogéné RH n'est pas un aride, l'acide
ÇiOo^z
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uzotiquo n'e^l fu^: une !m^c, et fuJin l(r coiaposi* iiîtr« qui se fonue n^esl pas un seL Comine nous Tarons indiqué plus haut (el ce délail met piirticulitTeuit^iil en liiiiiière la dîtréreiice des deux pliènomènes), le roinposé nitré se forme d'autant mieux qu'on se débarrasse plus cou>plèLemenL de LouleeaUj suit présenle au début de la réaclitiu, soit produite par la réaction elle-même. Pour éviter l' influence de Tean produite par la réaction, on se sert de lu ail ères desséchantes, ordinairement de Tacide sulfuricjue concentré; d'une aiunière générale, la préparation des coiuposés nîtrés se fait en |»résence d'acide sulfuri que concentré, en quantité plus ou moins considérable*
De même que Tacide azotique contribue a former des composés ni très en perdant son groupe hJdl'o^JleH^ l'acide azoteux peut contribuer è la foniiation de composés nîtrés en [>erdanl de V hydrogène^ Pour que cette perte d'hydrog^-ne ait lieu, il faut que Tau Ire substance qui doit participer a lu formation du composé nitré contienne une |)yrlie propre àformeravecrbydrog[ëne une combinaison stable. Dans la plupart des cas celle partie est Tliydroxyle qui, en s 'unissant à Thydrogène, donne de Peau. Nous avons donc Féquatioii
Celle équation, comme la première, n^a qu'une analogie de forme, el nulicjnem une ressemblance réelle avec Téquation de la formation des sels. La meilleure preuve en est fournie par le rôle des radicaux NO a el R, inverse de leur rôle dans la formation des sels»
Eiïfin. on peut obtenir des composés ni 1res en faisant agir dw peroxjde d'azote sur des substances aptes â former des combinaisons nouvelles directemenl par simple aildilion. Celle réaction ressemble à la forma lion de cblorures par action du chlore sur les matières qui présentent celle propriété, par exem|de les mclaux.
On connaît en chimie organique un grand nombre de composés nitrés; les composés nîtrés inorganiques sont au contraire en nombre relativement petit. Quelques-uns d'entre eux mérîtent d^être étudiés
Acide nitrosulfurique, — Le plus important des composés nitrés inorganiques esl Taçidc nitrosulfurique, dont la composition et les réactions sont représentées par la formule
SO
OH
Pour obtenir celte substance, on peut ou bien faire agir Tâcide azotique sur le composé hydrugéué du radical SOî(OH), ou bien
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faire agir l'acide azoteux sur le composé de ce radical et de Thydroxyle. Ces deux procédés conduisent au même résultat.
Le composé hydrogéné du radical S02(0H) n'est autre chose que l'acide sulfureux (p. 333); on devrait donc obtenir de l'acide nitrosulfurique en faisant réagir ensemble de l'acide sulfureux et de l'acide azotique.
En réalité on prépare l'acide nitrosulfurique en faisant arriver dans l'acide azotique concentré non pas l'acide sulfureux, mais l'anhydride sulfureux. Ainsi il ne se forme pas d'eau au cours de la réaction, et l'on a l'avantage d'éviter les désordres qui résultent de la présence de Teau. La réaction a lieu suivant la simple équation
HN03+S0, = S0,J
L'autre procédé aboutit au même résultat. Si l'on amène de l'acide azoteux (ou des vapeurs de même composition que l'acide azoteux, voirp, 394), sur la combinaison du groupe hydroxyle avec le radical SO=^(OH), c'est-à-dire sur de l'acide sulfurique concentré, il se forme de l'acide nitrosulfurique et de l'eau; l'eau est absorbée parl'acide sulfurique en excès. Le phénomène est représenté par l'équation
OH SO,(OH),-^ HNO, = SO, ^^^ + H, O
Outre ces deux méthodes fondamentales il en existe un certain nombre d'autres qui, dans ce qu'elles ont d'essentiel, se ramènent à ces deux premières. Nous aurons occasion d'en signaler quelquesunes.
L'acide nitrosulfurique est une matière solide, cristalline, de couleur blanche, qui fond à ^3° en se décomposant. Il est très sensible à l'action de l'eau, qui le décompose en acide sulfurique et acide azoteux :
S0,(0H)N0,-i-H,0 = H,S04H-HN0,
(l'acide azoteux lui-même se décompose ensuite en partie, voir p. i^). Dans l'acide sulfurique concentré, au contraire, l'acide nitrosulfurique se dissout en donnant une solution très stable. On peut dans une certaine mesure diluer cette solution dans l'eau : il s'établit un équilibre.
On appelle encore les cristaux de ce composé cristaux des chambres de plomb, car on les obtient aisément dans les chambres de plomb qui servent à la fabrication de l'acide sulfurique, en laissant l'eau manquer dans ces chambres. Les cristaux des chambres de
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plomb n^apparaissent pas quand la produrlioii de Tacide sulfuritjiie
esl bien réglée; en un g^iiK* niant la quaiilité de vapeur d'eau oo les fait aisémeiii disparaître.
C'est encore sur k foriiiation de Tacide iiitrosulfiirique qu'est fondé le procédé qni sert à rerunstiluer les oit yilosd'azo le, comprises coûteux, au moyen des rësidiis gazeux de la fabriraliun de t'acido sulfiirique. Nous a%'ons vu page 34o qu'on traite ces gaz piU" Tiiride sulfurique concentré dans la iour de Gay-Lussac. On obtient ainsi une solulino d'acide nilrosulfunL|uc dans l'acide sulfurique en excès; en mélangeant celle solution dVau ou tVaetde i/es thffmbres dîlué^ on réalise la décomposition indiquée plus haut, et il se dégage de nouveau de Tacitle azoteim. Ce phénomène se passe dans la tour de Glox^er, avant Tentrée des gaz dans les chambres de ploml* (p, ^^o).
Comme l'acide nitrosulfuriquc contient intact un des poids de combinaison d'hydrogène de l'acide sulfurique* on peut admettre que ce comprimé doit présenter encore des ))ropriélés acides. Néanmoins on ne connaît aucun sel de cet acide, qui d^iiUeurs ne (ïcut subsister en solution aqueuse puisqu'il est décomposé par l'eau.
Po[ir s^expiiquer celle décomposition, on peut admettre qu'il se produit d'abord une dissociation électrolytique de Facide HSOsNOa, avec formation de Tanion SO^NDj. Cet anion n'est pas stable; il se décompose en présence de l'eau suivant l'équation
Ces deux produits de la décojn position subissent eux-mêmes de nouvelles transformations* L'un, qui est Tion ]H'imatre de l'acide sulfurique^ se décompose part ici Ici tient en ion secondaire de l'acide sulfurique et en ion hydrogène; l'acide azoteux se décompose de la façon décrite page 3g4, en donnant de Facide azotique et do bioxyde d'azote.
Si l'acide nitrosnlfurique est aussi sensible à l'action de tFeau, c'est, comme dans beaucoup d'autres cas, parce que celle action aboutit à la formation d'ions 1res stables*
Autres composés aitrés de l'acide sulfurique. — De même qu'il peut y avoir remj>lacement d'un des grimpes liydroxyles de l'aride sulfurique par le radical azotyle, celle substitution devrait être réalisable avec le second groupe lijdroxyle, el il y aurait lieu de prévoir l'existence d'un composé dinitrosulfurique SOa(NOa)i* Ce composé dériverait, suivant le schéma donné ci-dessus, de Tanhydride sidfureux et du peroxyde d'azote; il serait tout à fait comparable au
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chlorure de sulfuryle SO2CI2 (p. 862). Maïs on ne connaît pas actuellement de substance répondant à cette formule.
Au contraire, on peut obtenir un composé doublement nitré de l'acide pjrosulfurique, composé comparable au pyrochlorure de sulfuryle. 11 suffit pour cela de chauffer de Tacide nîtrosulfurique ; il perd alors de l'eau et se transforme suivant la réaction
uSO,(0II)(NO,)-H,O = S,O5(NO,),.
On obtient la même substance en faisant agir du bioxyde d'azote sur de l'anhydride sulfurique; il se dégage en même temps de l'anhydride sulfureux.
Ce dinitropyrosulfurYlc forme une masse blanche cristalline analogue d'aspect aux cristaux des chambres de plomb; il fond à 217° et bout à 36o**.
Eau régale. — En mélangeant de l'acide azotique et de l'acide chlorhydrique, on obtient un réactif qui sert à dissoudre certains métaux, tels que l'or et le platine, insolubles dans l'acide azotique seul et dans l'acide chlorhydrique seul. Les alchimistes avaient donné à ce réactif le nom à! eau régale à cause de sa propriété de dissoudre l'or.
L'action de l'eau régale tient tout d'abord à ce que son acide chlorhydrique, oxydé par l'acide azotique, donne du chlore qui attaque les métaux en question et les transforme en chlorures. En outre, il se forme des dérivés chlorés des oxydes d'azote; nous reviendrons à ces composés dans un instant.
11 y a lieu de se demander pourquoi l'eau régale est en apparence un oxydant plus énergique que ses parties constitutives, et en particulier que l'acide azotique. Du fait que l'acide azotique oxyde l'acide chlorhydrique et met du chlore en liberté, l'énergie chimique de l'acide azotique ne peut que diminuer et non augmenter.
Pour résoudre cette difficulté il faut remarquer que les chlorures des métaux en question sont beaucoup plus stables que les nitrates qui se formeraient sous l'action de l'acide azotique. Si la chute d'énergie, entre les matières existant au point de départ et les produits ultimes de la réaction, est réellement plus grande dans le cas de l'eau régale que dans celui de l'acide azotique, ce n'est pas que l'eau régale soit à un niveau plus élevé que l'acide azotique, c'est qu'elle forme des produits dont le niveau est beaucoup plus bas. ^
En chauffant de l'eau régale on provoque un dégagement de matières volatiles composées d'azote, de chlore et d'oxygène, et qui sont des mélanges de plusieurs combinaisons distinctes.
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Celles Je ces coaibiuaisons {jiti nous inléressenl sont le clilorure d^azolyle NO^Cl et Je ciilornre Je nilrusyle NOCÏ, Comiae les propriétés de ces subslanres ne sont pus encore bien élablies, nous ne les indiquerons pus ici. Mais nous ferons remarquer que ces eomposés peuvent être considères ronirue des eldorures de TaciJc azotique et Je l'a ci Je azoteux^ ri' su! tant Je la suLsliluliou, dans ces acides, du chlore au radical liydroxjle. Ils sont donc coni|iaraljlcs aux chlorures de Facide sulfurique (p. 36 1 et suiv,).
Actionâ catalytîques dâs oxydes d* azote, — - Quand on einploîe Tacide azotique comme oxydant, on ohserve d'onllnairc qu'au début son action oxyJanLe esl Ires faible. Elle augineule ensuite, atteint un maximum, puis diuiinue jusqu'à redevenir insensîLle.
La dernière partie du pliénounl'ne est facile à coin prendre. Du fait de FoxydatioUj la concenlration de Tac i Je azotique et aussi, en géoéï*alj celle de la substance cju'il s'agit d'oxjderdiuiinucnl conslamtiienl; Je là on conclut que la \itesse du p lien u mené, tpii croit et diminue avec la concentration des matières qui réagisseiilj doit devenir de plus en plus petite*
U^où provient alors raeeélération du début? Une raison nous esl fournie par le dégagement de chaleur considérable qui accompagne la réaction» Par suite de ce dégagement la température s^élève et, comme la vitesse de réaction croit nécessairement avec la leuqiéralure (p. ^j)), il est fort possible que raeeélération provoquée par cette cause FemporLe sur le retard provenant de Fépulseuient des matières qui réagissent.
Mais, Si Ton évite les efïets de Té lé va Lion de température en détournant eonlinuellement la chaleur juWuite (par exemple en disposant le récipient â Fintérieur d\me masse d>au de température constante), on observe néanmoins toujours une accélération très notable au début. Cela lient à ce que la vitesse avec laipielle Faeide azotique exerce son action oxydante est augmentée très notablement par Faction ea- Lalytique des produits de sa réduction, en particulier du peroxyde d azote. Nous avons vu que le peroxyde d'azote joue le r61e d'un accélérateur actif et important dans la fabrication de Facide sulfurique, c'est-à-dire dans Foxydatîon de Facide sulfureux par Foxygène libre (p, 339). 11 existe encore un certain nombre d'autres cas où il agit en accélérant les oxydations.
En conséquence, lorsque Fon veut rendre Faction oxydante aussi intense que possible, on etuploie de Facide azotique rouge fumant, c'est-à*dire Je Facide azotique contenant en solution des oxydes in-
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férieurs, et en particulier du peroxyde d'azote. Pour l'obtenir on distille l'acide azotique à haute température ou bien Ton ajoute à l'acide, lors de la distillation, une certaine quantité de matière réductrice (de matière organique).
Au contraire, dans les cas où l'on veut obtenir d'autres effets de l'acide azotique, et où il faut éviter l'oxydation, on emploie de l'acide azotique aussi exempt que possible des oxydes inférieurs. On reconnaît aisément l'acide pur à ce qu'il est incolore. On peut débarrasser l'acide jaune de ces oxydes inférieurs en faisant passer dans l'acide un courant d'air sec, car ces oxydes sont plus volatils que l'acide azotique. Ce point a son importance pour la préparation des composés ni très organiques [voir p. SgS).
Rôle des oxydes d'azote dans la préparation de l'acide sulfurique. — Catalyse de transmission. — Nous avons vu page 34 1 que la présence d'oxydes d'azote accélère la formation de l'acide sulfurique dans les chambres de plomb; des travaux récents nous permettent de nous faire une idée un peu plus précise de leur action. D'après de récentes expériences, tandis que l'oxydation directe àe l'acide sulfureux par l'oxygène libre est un phénomène très lent à se produire, la formation des composés nitrés de l'acide sulfurique et des produits analogues a lieu très rapidement lorsque le milieu contient des oxydes d'azote, et il en est de même de la décomposition de ces produits par l'eau en excès. On peut donc s'expliquer le fait que les oxydes d'azote accélèrent la formation de l'acide sulfurique en admettant qu'il se produit réellement des réactions intermédiaires de ce genre. Il n'a pas encore été possible de déterminer exactement quels produits intermédiaires prennent naissance dans le cas en question, car la réaction de l'acide sulfureux avec l'acide azotique donne toute une série de produits qui ont tous la propriété de se former eti de se décomposer rapidement; aussi est-il vraisemblable que l'étape! intermédiaire ne consiste pas en un produit unique : il doit se former I et se décomposer simultanément plusieurs produits intermédiaires, dont les proportions réciproques dépendent de la température, de la quantité d'eau, et des concentrations des matières en présence.
Ces produits intermédiaires se décomposent dans les conditions mêmes où ils prennent naissance. Nous avons donc ici le caractère essentiel des phénomènes catalytiques. La substance qui accélère la réaction ne fait pas partie du produit terminal de cette réaction, et, par suite, il n'existe pas de relation stœchiométrique entre cette substance et les matières finalement obtenues. Le fait qu'il puisse se for-
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1 mer des protluils ialermédiaires instables de ce g^eore s'exjilique pnr ' la loi {générale d'après laquelle les formes plus insLaldes preiineni naissance les premières (p, 2/iiy),
On peut aussi se demander si tous les phénomènes ca lai v tiques pi3iirrf>nt être interprétés de la façon que nous venons d'indiquer. Il n'est pas jiossible pour le moment de répondre d^iiie furtm arrêtée h celle qucsliun; cc|ï€adanl la chose n'est pas vrrusemt>lal»le. Les phénomènes cataljtiquesdans lesquels le rùledcs produits intermédiaires est démontré oui été a p pel es ca ta Ij -ses de i ra nsm iss ion .
Comparaison des composéâ oxygénés de Tazote avec cenx des halogènes. — Entre les acides qui dérîvuul de Tuisole par eomljiuaisun avec 1 oxygène et les composés corres|iondanls des halog^ènes, il existe' une analogie ft-appanle, qui se traduit non seulement par la sîmililude des formuleSf mais aussi parles earaelères relatifs à la solubilité cl y b stabilité, ainsi (jue par risnmorphisjne de4 sels qui se correspon leot. Celte analogie apparaît daus le Tafdenu rinJessous.
Aeide ûf.otiqiie 11 \0^
Acide ûstotcux * . H N Oî
Acido lis poa/*ot€u\ » . . . . UNO
Poroxvcle d'a£<jte.. . . » . , N Oj
Bïfiîijdc d'a^otu INO
Protoxyde d'a^ule N,0
Acide porchk>rii[ne. * . . U GIO^
Acide chtoriquc Î1 Ct Oi
Aeide rhloreu\, ,.,.,*» HCI Oj
Acîtic ljv(n>ctiloreu\ . ,♦ llCtO
Peroxyde de rldore. , . . ClOt
Protoxyde de cliloje . . , CljU
Dans les deux séries la stabililé erok avec la riehcsse en oxjgjéne. Maïs d'une manière génémle les composés chlorés sont moins stables que ceux de Tazote,
Les deux principaux composés, Tacide chlnrique et Fa ci de uatctiquCj ne forment que des sels solubles.
Ammoniaque* — L'azole et T hydrogène j>cuvcot s'unir en forint ni un composé qui contient trois poids de combinaison d'bvdro^ène pour un d'azote. Le poids molaire de celle substance est 17,(1 il répond à la formule NU3. C'est une matière gas'.eusej sobible dans Teau, et qui a une odeur [dquanle très caracléristique.
Si, après avoir mélangé de Tazole et de Thydrogène dans le rapport de un volume pour trois volumes, on fait éclater djins le Uïélan^e unr étincelle électrique, on n'observe pas de combinaison a\ce e\|dosioii. De mêmcj quand on chaulTe du gaz ammoniac ou qu'on j fait passer des étincelles électriques, il ne se produit pas «le décomposition explosive. Mais dans les deux cas il y a des modilieations : dans le
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premier 11 se forme un peu d'ammoniaque, dans le second il s'en décompose une certaine quantité. En prolongeant Faction assez longtemps, on finit par obtenir dans les deux cas le même résultat : 2 pour 100 de la quantité totale à Tétat d'ammoniaque, et le reste, soit 98 pour 100, à l'état d'éléments non combinés. Tel est l'équilibre chimique qui s'établit entre les diverses matières dans les circonstances que nous venons d'expliquer, et par des réactions s'accomplissant avec une extrême lenteur.
En retirant du mélange l'ammoniaque à mesure qu'il se forme, on peut arriver à faire entrer en combinaison la totalité des éléments. C'est ce qui se produit, par exemple, quand on met un acide en contact avec le gaz. L'ammoniaque est absorbé par les acides; en faisant passer constamment des étincelles dans le mélange préalablement placé sur un acide, on finit par faire disparaître tout le gaz.
Comme le montre l'équation
lorsque les éléments de l'ammoniaque entrent en combinaison, le volume total passe de 4 à 2, c'est-à-dire qu'il diminue de moitié. Quand on décompose l'ammoniaque, on constate la variation de volume inverse.
La variation d'énergie liée à ce phénomène est exprimée par l'équation suivante
N,-+-3H,= aNH,-4-2x5o^^.
L'ammoniaque est très soluble dans l'eau; l'eau en absorbe, à la température ordinaire, environ 800 fois son volume, ce qui correspond à 0,6 de son poids. Néanmoins il vérifie dans une certaine mesure la loi de Henry, surtout à température élevée. En chauffant la solution, on peut en expulser tout l'ammoniaque. De ce fait on conclut avec certitude que le point d'ébuUition d'une solution ammoniacale doit être moins élevé que celui de l'eau pure. Car, s'il y avait une solution dont le point d'ébuUition fût plus élevé, en distillant on verrait cette solution subsister, et finir par passer en conservant une composition constante.
La solution aqueuse d'ammoniaque bleuit le papier de tournesol rouge; elle contient par conséquent une matière basique. Comme toute matière basique doit contenir l'ion hydroxyle OH', on est obligé d'admettre que l'ammoniaque dissous dans l'eau s'est transformé au moins en partie en une combinaison renfermant le groupe hydroxyle. Comme cela n'a pu avoir lieu que par fixation des éléments de l'eau, il doit eiister dans la solution un composé répondant à la formule
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géntTale NHgH- ^H^O* De tnu.s les faits connus, il résulte que le; ooiiibrc n n'est autre que i; la formule du composé en question p^t iionc Nlls-f-IIaOy ou, eu faisant ressortir le groupe hydroxjlc, NH.OH.
De mt^nie que dans l'acide azotique nous avons trouve un ion composé NO3 analogue à Pion sijuple CF de Taeide eldorhyilrique, de itK^tne nouî^ coneluons de ce qui preeède que la solution tTrOnjunniaquc contîenL, outre riiydroïyle, le cation composé NH'^, analog;uc à I ion siKiïum Na", Comme il est uni à un ion liydrn\yle, il est nionovîdcnl comme Tion potassium ou Fion sodium. A d'autres égards encore, et notamment par le système cristanin de ses sels^ Fion NH'^ est très analogue à Pion potassium. On appelle Tion NII^ ion (tmmoninm.
Il f n u t donc (* o n s i d tî r e r Ta 1 n 1 u o n i a q u e N li j c f ï 1 11 m e I " flr /? hydridû d e riiydrate d'amintHiium NH|f)II. Jusqu'à présent on n'a [las réussi à isoler à Tétat pur Fliydrate d'ammonium, de même qu'on connaît Fanliydridc de Tacrde sulfureux SO^, ri n«>ri raride sutfurcnx IKSO.! lui-même. Mais rexistence de l'Indraïe damuionium, ou [»liit6t de l'ion ammonium NH',, est tout aussi peu douteuse que celle de l'ion S(.)!J fie l'acide sulfureux,
La principale raison d'afdrmer Texistence de Tirui ammouiiou est qu'il existe un très grand noruUre de sels, qu'on obtient en faisant réagirTammoniaque avec les acides, etquîcoutiennenl lunsTiim NH;^- Cet ion présente une série de prc^priétés bien définies, comme tout autre ion simple ou composé.
Si, par exemple, on fait agir une solution aqueuse d'ammoniaque sur une solutitui d'aci*lc eldorlivdrique, on (ïbtient la réaction orilinaire de la formaliim d'un sel 11 partii'd'un acide et rFune base(]K a36)- Le phénomène a lieu suivant Fécpiatron
NHtOlî-h ïICl- MÎ^Cl + HjO,
L'action des acides sur Fliydrate d'aiumonium met en liherlé exactement autant d'eau qu'en absorbe la formation de l'bydrate d'ammonium à partir de Feau et de Fammoniaque. Il en résulte que cette eau n'est pas nécessaire à la fortnation des sels et qu'on obi i eut le même produit si Ton met simplement en présence Fammoniaque et l*acidc. Par exemple,
Cette réaction a lieu en fait, et on la tTnd bien \isible en plaçant l'une à côté de l'autre, dans une large éprouvette, une capsule contenant de Faeide cldorhjdriquc concentré et une capsule contenant
une solution d'ammoniaque. Les deux substances se rencontrent à Tétat gazeux, et comme le composé NH^CI qu'elles forment, et qu'on appelle chlorure d^ammonium, n'est pas volatil à la température ordinaire, il apparaît sous la forme d'une buée blanche, formant un nuage au-dessus des deux capsules.
Il suffît de si faibles quantités d'ammoniaque pour qu'il se forme une buée visible, que cette réaction sert à déceler la présence de l'ammoniaque. Si, de l'ouverture d'un récipient où se forme de l'ammoniaque, on approche un bâton de verre humecté d'acide chlorhydrique, l'ammoniaque se trahit immédiatement parla production d'une buée.
De l'ammoniaque en solution aqueuse, une faible partie seulement se trouve à l'état d'hydrate dissocié. Il en résulte que les propriétés basiques de la solution d'ammoniaque ne sont pas, à beaucoup près, aussi développées que celles de la solution corresj>ondante d'hydrate de sodium par exemple. En étudiant la conductibilité électrique, ce qui est le moyen le plus commode de mesurer la quantité d'ions présents, on trouve que, dans une solution d'ammoniaque à i pour 100, il n'existe, à l'état de dissociation en ion ammonium et ion hydroxyle, qu'environ o,oo5 de la quantité totale d'hydrate d'ammonium qui pourrait se former. D'ailleurs, de ce que la loi d'absorption de Henry s'applique approximativement à l'ammoniaque, on peut conclure que la plus grande partie du gaz dissous reste à l'état d'ammoniaque ou de simple hydrate, et que la quantité dissociée en ions est peu considérable. L'acide chlorhydrique, qui est au contraire très dissocié, pré- ^ sente des écarts considérables par rapport à la loi de Henry (p. 21 5). Beaucoup d'autres phénomènes, que nous étudierons plus lard, montrent encore que l'ammoniaque est une base assez faible, c'est-àdire une base formant peu d'ion hydroxyle.
Pour préparer l'ammoniaque, on chauffe en présence d'une autre base les sels ammoniacaux qu'on obtient en grandes quantités comme produits accessoires de la fabrication du gaz d'éclairage. 11 se forme d'abord de l'hydrate d'ammonium, mais comme ce composé n'est pas stable, il se décompose aussitôt en ammoniaque et en eau, et l'ammoniaque se dégage à l'état gazeux. Ainsi la réaction du chlorure d'ammonium avec la soude donne de l'ammoniaque suivant l'équation
NH4CI -h NaOH = \aCl -h NH3-4- H,0.
Dans l'industrie on remplace la soude par l'hydrate de calcium qui
coûte moins cher. Le calcium étant bivalent, le phénomène a pour
équation
2NH4Cl-hCa(0H)a=CaCl,-H2NH3-h2H,0.
Qoo^Q:
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On conduîl le gaz ammoniac obtenu dans Peau, et on le consenc *ju on Texpcdie à Fétal de soliilïon aqueus^e. Par abréviatloii on donne généra le m enl a la solution le nom iV ammoniaque. On TappeUe encore esprit de sel ammoniacal , parce qu'elle dérive du chlorure irammonium, autrefoià appelé jéf/ a/»/«ofimc, La solution î^cnt forlemcnt le gijz ammoniac, et quand on élrve la lemperalure elle en dégage plus on moins suivant sun degré de saturation. C'est la source de gaz ammoniac la plus facile à utiliser, jiuîsqu'il suffit de la chauller, (in se débarrasse de la vapeur d'eau entrainre avec Tammoniaque en faiï^ant passer le gaz sur de Thydrate de sodium solide.
La tenipérature critique de l'ammoniaque est + 130*^* Il est donc liquéfiable par conqiression à la température ordinaire- A lo", il se litpiéfie sous une pression comprise entre 6''^™ et 7''*"'- Son point dV*bullition sous la pression atmosphérique est voisin de — 35", 5, A basse tcmpérutïirej rammonia(|ue liipiiile, qui estinrolorei se soli» difie en une masse blanche, dont le point de fusion est — -4"*
Comme par les conditions de sa liquéfaction l'ammoniaque est très (irof)re à la production des basses tempér;itures, on Remploie en j^rand dans les appareils frigorifiques. Le principe de la méthode est le suivant ; on li([uélie l'ammoniaque par compression, et Ton fîiil aJjsorber la chaleur ainsi produite par de l'eau à la température ordinaire. Puis on vaporise Tammoniaque liipiide, ce qui absorbe de la
chaleur; on emprunte la rha* leur nécessaire à uxig sohilion saline dont le point de congélation est sunîsaniment bas.
Une fois aljaissée à la teujpérature qu'on veut obtenir, la solution est dirigée vers l'endroit ou sera utilisée son action réfrigérante. L'ammoniaque gazeux est ramené à l'appareil; il en est de même de la solution saline, qui, en servant comme réfrigérant, a repris une température plus élevée.
La figure çj3 représente schéma tiquement le tjpe de presque toutes les machines réfrigérantes a Tammoniaque actuellement employées, P est une pompe, ni unie de soupapes D servant a la compressiou et de soupapes S
l^'ig- 93.
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servant à l'aspiration. Cette pompe refoule l'ammoniaque dans le réfrigérant K, où il est liquéfié et prend la température de Teau de Tenceinte réfrigérante. L'ammoniaque liquide passe par le robinet de réglage R dans l'enceinte de vaporisation V, où il se vaporise par aspiration; dans l'enceinte V circule la solution saline, qui sort par l'orifice F et rentre réchaufliée par l'orifice E. Tel est le cycle complet des opérations.
Comme de la chaleur ne peut passer spontanément d'une température basse à une température plus élevée, cette série d'opérations nécessite une dépense de travail. Le travail est fourni par la machine qui met en action la pompe P. Le travail à fournir croît avec la quantité de chaleur qu'il faut retirer à la solution saline, et avec l'abaissement de température qu'il faut obtenir.
Pour démontrer la composition chimique de l'ammoniaque, on se sert de la décomposition de l'ammoniaque par l'hypobromite de sodium ou a lessive de brome » (p. 271). L'équation de ce phénomène est la suivante :
2NH3-+- SNaOBr = 3NaBr -+- 3H,0 -f- N2;
l'hydrogène de l'ammoniaque est oxydé par l'oxygène de l'hypobromite, et l'azote se dégage à l'état gazeux.
Pour réaliser l'expérience on recueille sur le mercure une certaine quantité de gaz ammoniac mesurée à l'avance, et l'on ajoute un peu d'eau. Très rapidement le mercure monte dans le tube, ce qui prouve la vitesse considérable avec laquelle l'eau a dissous le gaz ammoniac. On a préparé] de la lessive de brome en dissolvant lo^ de soude dans loo^ d'eau et en ajoutant à la solution conservée froide 6*^™' de brome. En se servant d'une pipette recourbée à son extrémité inférieure, on introduit un peu de celte solution dans la solution d'ammoniaque. 11 se dégage de l'azote qui, si l'on rétablit la pression primitive du gaz ammoniac, occupe la moitié du volume que ce gaz occupait. On reconnaît que c'est bien de l'azote à ce qu'il ne brûle pas et n'entretient pas la combustion.
Comme l'ammoniaque contient de l'hydrogène, il est combustible, mais sa vitesse de combustion est trop faible pour qu'un courant de gaz ammoniac brûle dans l'air. Dans l'oxygène pur, au contraire, la combustion se produit. Si l'on chauffe dans un verre une solution concentrée d'ammoniaque, et qu'on fasse passer de l'oxygène à la surface du liquide, le mélange de gaz ainsi obtenu est inflammable. Autour du tube d'oxygène se produit une flamme verdâtre et le gaz brûle avec un bruit sifflant. La combustion ne donne pas de l'azote.
mais de l'acide azoteux et de Facide azoLique^ qui donnent des sels en s'unissanl à l'anunoiiîaqui? en excès.
Le plîituie cliaidrô ac( elèrr par action rtitah'iif|ae la conihiiâlion de rammoiiiaque* Si Von su fî pend, dïins un mélange d'am maniaque avec de Foxy^cne ou de Faïr, une spirale de [jlaLÎne tliauïlV*, f*lle reste rouge, et il se forme de^ nuages de nilnite cl de nitrite d^immruiium. En faisant passer rapidement de raminoniaque, mélangé à de Fair en excès, sur une lame de platine cliaulfée dont la surface est rerouverte d'tin peti (le lucKiS'^e de platine, on peut amener tout cet aniivioniaqne à Félal d'aeitle azotique.
Parmi les sels d^ammonlum, ceux que forment Facîde azotique vï Farîile azr»ten\ sont pimr non^ (F une im[)ortanrc [particulière. L'azotate d'amnioniuin fonnu de ^Tandî^t cnsUiux, très solulïles dans Feau et qui provoquent en se dissolvant un refroidissement considérable* Us déllagrent si on les |)Iace sur des charbons ardents, et, si on les chauire avec précaution, il^ se décomposent en eau et en protoxjde d'azote
C^esl le procédé le plus commode et le plus em|ïlojé pour préparer
le protoxjde d'azote (p. ^^9*)).
L'azotite d ammonium se décompose d'une manière analogue, et beaucoup plus fai:jleinent ;
Il se forme aîn*^i de Feau el de Faznle, La réaction est très facile a réaliser; elle a lieu d'une façon tumultueuse <léjà au-dessous de loo"*.
Poui' la (ïroduire, il n'est pas nécessaire de préparer d^Ëibord de Fazotite d ammonium a Fëlat de pureté; il suffit de mettre en présence les ions NH^^ et NO'^, par exemple, de chauller en solution aqueuse un azolite so lubie (comme Fazotîle de sodium du ct*niuicrce) avec un sel dVmmontum (comme le sulfate d'ammonium); on obtient ainsi un dégaf^^ement rrg idier d'azote.
On a soutenu que la réaction inverse a lieu également ; il 5e formerait de Fazotite d'ammonium par eombintiîson d^azote libre avec Feau, en particulier quand de Feau s'évapore aFair. D'une façon générale il est bien \rHi que toute réaction cbiuiique qui a lieu en un certain sens se produit également dans le sens contraire; mais il s'agit de savoir quelles sont les quantités <le matières qui se formenL Quoiqti'on n'ait lias fait à ce sujet de mesures exacicSj il j a lieu de pcnseï- que suivant tonte vraisemblance il ne se forme aux dépens de
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l'azote et de l'eau que des quantités extrêmement faibles d'azotite d'ammonium. 11 est donc bien douteux qu'on puisse déceler la quantité d'azotite d'ammonium ainsi produite, ou vérifier si l'azotite d'ammonium dont on constate la présence est dû à cette réaction.
Composés amidés. — Quand on chauffe du potassium dans du gaz
ammoniac, il se transforme en une masse blanche qui, une fois fondue,
présente une couleur bleue; en même temps il se dégage de Thydro-
gène. La substance obtenue répond à la formule KNH2; elle se forme
suivant l'équation
2K-4-2NH, = aK\H,-hH,.
De même que l'acide chlorhydrique H Cl et que l'eau H^O, l'ammoniaque NH3 peut perdre un de ses poids de combinaison d'hydrogène, cet hydrogène étant remplacé par du potassium ou par un autre métal. Mais la substitution a lieu plus difficilement pour Ha O que pour H Cl, et pour NHj que pour H2O. La plupart des métaux déplacent l'hydrogène de l'acide chlorhydrique; peu de métaux déplacent l'hydrogène de l'eau; les métaux alcalins seuls déplacent l'hydrogène de l'ammoniaque. De plus, le composé obtenu est assez instable; quand on le chauffe fortement il se décompose, et en présence de l'eau il se transforme en hydrate de potassium et ammoniaque, de la même manière qu'un hydrate métallique, en présence de l'acide chlorhydrique, donne un chlorure métallique et de l'eau.
Le groupe NH2, obtenu en soustrayant à l'ammoniaque un de ses poids de combinaison d'hydrogène, joue dans beaucoup de composés un rôle analogue à celui du groupe hydroxyle, qui dérive de l'eau de la même manière. On appelle le groupe NII^ amide; ainsi le composé KlSIla s'appelle amidure de potassium. Le groupe amide est présent dans un grand nombre de composés. Comme il dérive de l'ammoniaque par perte d'un hydrogène, il est univalent et peut remplacer le chlore, l'hydrogène ou l'hydroxyle. Le moyen le plus aisé pour obtenir des combinaisons amidées à partir des composés du chlore qui sont moins stables consiste à traiter ces composés par l'ammoniaque. Le chlore se déplace en formant avec l'hydrogène de l'acide chlorhydrique; cet HCl se combine généralement aussitôt avec le surplus de l'ammoniaque, et donne du chlorure d'ammonium; le groupe amide prend la place du chlore suivant l'équation générale
RCl-h2]\II,= RNH,-4-NH^CI.
{]ne seconde méthode de préparation des composés amidés consiste
à faire agir l'ammoniaque sur des composés de ]'lijdruxjle ROH-f-]VH,= RMl,4-ii,o.
La ivartiim a lieu, en gëntiral, à tempi^ra litre assez élevée.
Par cxfMiiple, en fais.inL agir <le rammoniaque sur Ju eliWiire de sulfurjle, on oLtio.u Vamidure de mlfuryle. qu'on anoeltc plus brièvemeiu sulfamide
SO,CI,-(-4Nir,= SO,(NH,),+ aNH,Cl.
Pour que la tcmpéralure ne s'élève pas irop, il faut dissoudre le chlo- Jiirc .le siilfuryie dans im liquide convenablement choisi, et faire arriver lenlcnienl raminoniaqiie.
Le sulfamide est un composé incolore, cristallisable, assez soluble dans l'eau, et qui ne présente pliis les propriétés acides de l'aride sulfuriquc : ce n'e^l pas non plus un sel, car la solution de sulfamide n'a pas de condiictiljilité électrique appréeiidile.
Quand on conserve assez lonfftcuips la solution aqueuse de sulfamide, la condurliliilité élcrlHqnc auf;menle peu à peu, ce qui déim.nlre qu'il se forme un sel. Le sulfatiiidc a fixé de l'eau, suivant l'équation
S0,(MI,),-f-aHjO = (.\H»),SOi.
Le sel obtenu est donc du sulfate d'ammonium.
Cette réaction est générale : les combinaisons amidées donnent, sous l'action de l'eau, des composés de l'hydroxyle et en outre de l'ammomaqite. Cette réaction est l'inverse de celle que nous avons indiquée (p. 4ia) pour la préfiaration des composés amtdés; ce changement de sens résulte de la loi de l'action de masse. Si l'on enlève l'eau, il peut se former à nouveau de l'umide aux dépens de rammoniaque'cl du composé de riiydrosyle. Au contraire, si l'eau esl c/i excès, il se forme de ce composé oitx dépens de rami<le.
On lient se <icmandcr s'il n existe pas enlie le sulfamide cl le sulfate d'ammonium une substance intermédiaire, de même que l'acide chlorusulfurîqiie est une étape intermédiaire entre le chlorure de sulfurj-le et l'acide sulfurique. L'expérience montre qu'il en est bien ainsi. On obtient, aux déj.ens de l'acide chloiosulfurique et de lammoniaquc, V acide sulfamique
SO. CI OH + . MI, = SO, 'J^^,' + X \u Cl.
Cette substance contient enrore un hydrogène acide; c'est donc un acide monobasique. Elle est incolore, elle cristallise bien cl se
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dissout bien dans Peau. La solution a une réaction acide, mais c'est un acide plus faible que l'acide sulfurique. Ce phénomène est général : l'introduction d'un radical amide aiTaiblit les propriétés acides. On obtient l'acide sulfamique à l'état de sel ammoniacal, en faisant agir lentement de l'eau sur une solution de sulfamide
SO,(NH,)î-h HjO = NinSOj.NH,.
Cette réaction met encore mieux en évidence le caractère de l'acide sulfamique, étape intermédiaire entre le sulfamide et l'acide sulfurique.
Le même composé prend encore naissance dans un certain nombre d'autres réactions, dont plusieurs seront indiquées dans la suite de cet Ouvrage.
On peut aussi le considérer comme dérivant de V ammoniaque : un des hydrogènes de l'ammoniaque s'unissant à un des hydroxjles de l'acide sulfurique pour former de l'eau, les deux radicaux restant s'unissent en donnant précisément l'acide sulfamique.
Il y a lieu de se demander si l'ammoniaque subit plusieurs fois cette transformation, s'il peut échanger de la même manière deux ou trois de ses hydrogènes. L'expérience montre qu'il en est ainsi, et l'on connaît les substances suivantes :
Ammoniaque N j H Acide sulfamique N
SO,OH
/ H / SOjOU
Acide disulfamique N ! SOjOH Acide trisulfamique N ! SO,OH
( SOjOH ( SO,OH
Nous n'insisterons pas sur le mode de préparation et les propriétés de ces substances. Nous ne les avons citées ici que pour montrer comment le raisonnement par analogie, qui consiste à conclure de la possibilité d'une réaction la possibilité d'autres réactions analogues, peut servir de point de départ à la recherche de matières nouvelles. Ce genre de raisonnement ne conduit pas toujours à des résultats positifs; il peut se présenter des cas où l'analogie supposée se trouve inexacte ou invérifiable. Mais le procédé réussit dans un très grand nombre de cas, et c'est un de ceux qui servent le plus à développer la Science par la découverte de composés nouveaux.
Avec ces quelques substances nous n'épuisons pas la série des dérivés azotés de l'acide sulfurique. Mais nous ne pouvons entrer dans de plus grands détails au sujet de cette catégorie de composés.
Beaucoup de composés contenant le groupe hydroxyle peuvent,
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comme l^acîde âolfurique, former des aniides el autres dérivés analogues. Il êxisle^ i>ar exemple, un ainule de Fueide azoïifjue NO^Ntlj. JNoiis n'eu exposerons pas le mode de prépara lion. Il se prusenle a l'étal de masse blanche, eristallinej elii ^o" se décompose rapidemcot en eau elproLoxjde d*nzole. Celle racilîlé avee laquelle il se décompose empêche de le préparer en chiiuHanl le nitrate d'ammonium. Vunr pré|ïarer les autres acides-amuJes, au contraire, c'est un procédé assez généralement employé que de traiter par la chaleur le sel ammoniacal de l'acide considéré.
Autres combinaisons de l'azote airee l'oxyg-ène et I hydrogène, —
Outre les composés de l'îizole ri-Jessus décrits, il en existe encore un eerUuii nombre qui coiiliennent à la fois de roxvf^ène el de l'hydrogène. Ou peut réunir toutes ces matières en un Tableau d'ensemble <le la fdçon suivante.
En njouliuil rJtllaO à Tacide azoti<|ue, <[ui représente le de^ré d*oxydaiion le plus élevé de Tazote, on obtient un composé fictif qu'on peut considérer comme formé de 5 groupes hydroxyles pour i jioids dé combiniuson d'azote :
11^03+ A HiO = NtOH}5.
Si maintenant Ton retiqïhirc Tuu ciprès l'autre par de Thydrogcue les dilTérents grou|>es hjdroxjlcs (après avoir doublé la formule, afin de pouvoir exprimer les composés azotés contenant sN), on obtient la série suivante :
j Aciile aï.otique Ni(OHjiû = ^HtO-h^UNO^
( Antijdridi: aïL*lique,. = 5UiO -h NjOs
Peroxyde d'azote _.. NtCOH), H =5H,0-hNî04
j Acide azoteux Ni(0tl)8 Hj= 4HtO-hîàNHOs
( Aiiliycïride as^otcux. ....... — 5B,0 -^ JNiOj
Bioîiyde d'azole... N,(0H)7 1!»= 5 ttsO -+- :ii>JO
j Acide liypoazoteux , . . . IM,(OtJ j^ JI^ = 4IUO-4- H|N,Oj
( Frotûxyde d'aïicite ^ 5 Jt^O h- N*0
Astote, N,(0H)5 H5=5K,0-hN,
HydrojLylamiiie , , . ^î(OH)^ lU^ iHiO -h iNIIi(OH)
J tiytirate d'iiydrazine .N,( OH )> H,= q. H* O -+- Nj Hs( OH j
( Hydraïuie ,,...,..<. = 3 H^ 0 -^ ÎNt H^
i Hydraie d'armironium Nj{OiI)t H#=aNH4(0iï)
) Ammoniaque *,»..,..,, = alti O -^ iN Hj
ïriconnu.. .., Nî(OH) Hd
Inconnu N|( U)to =^îiIVlI(
Diaprés ce Tableau, rammoniaquc apparaît comme le dernier terme
connu de la série des réductions successives de Tacide azotique ; entre
l'ammoniaque et l'azote, qui est au milieu, il existe deux termes intermédiaires connus, qu'on appelle l'un « hydroxylaraine » et Tau Ire diamide ou hydrazine.
\J hydroxy lamine prend naissance quand on réduit, dans certaines conditions, l'acide azotique ou d'autres composés oxygénés de l'azote. On l'obtient généralement à l'état de chlorhydrate; pour isoler l'hydroxylamine pure, on décompose ce sel au moyen d'une base en évitant la présence de l'eau, et l'on distille dans l'air raréfié. L'hydroxylamine est un composé blanc cristallin, qui fond à SS" et se décompose très facilement. La décomposition a lieu avec explosion quand on chauffe fortement; si l'on élève peu la température, il se produit seulement un dégagement tumultueux de gaz.
L'hydroxylamine se dissout dans l'eau en donnant un liquide de réaction alcaline. 11 est plus facile d'obtenir cette solution aqueuse en décomposant les sels de l'hydroxylamine par des bases convenablement choisies, par exemple, le sulfate d'hydroxylamine par l'hydrate de baryum (p. 346). Quand on distille cette solution, une partie de l'hydroxylamine passe avec la vapeur.
Comme on peut le présumer étant donnée sa réaction alcaline, la solution contient une base, dont la dissociation donne de l'ion hydroxyle. Comme les sels de l'hydroxylamine répondent tous à la formule générale N0n4 .A, dans laquelle A représente un anion monovalent, le cation des sels de l'hydroxylamine est NOH^, et la matière basique que contient la solution aqueuse a pour fornïîkle NOH4OII.
Cette base est extrêmement faible, bien moins dissociée encore que l'ammoniaque. Comme elle se décompose assez facilement, on n'a pas encore pu en mesurer exactement la conductibilité électrique.
En présence des oxydants, l'hydroxylamine libre ou en combinaison
saline est très instable : elle se décompose en donnant de l'azote et
de l'eau :
.2NOH3-+-0 = Ni-+-3H,0.
L'oxygène que contiennent l'hydroxylamine libre et ses sels a été considéré comme uni à l'hydrogène en un groupe hydroxyle : on a attribué à l'hydroxylamine la formule NH2(OH), et c'est de cette hypothèse que dérive son nom. D'après cela, la base contenue dans la solution aqueuse d'hydroxylamine devrait répondre à la formule
NUaCOH),;
elle contiendrait donc deux hydroxyles, et, par suite, serait bivalente et pourrait former des sels du type NH3 A^, A représentant un anion monovalent. Or on ne connaît pas de sels de l'hydroxylamine répon-
Qoo^Qi
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danl u CP type; on ne trouve donc tle ce côté rien qui confirme dircc- Lement la formule hypothélique de rhydroxylaénine. Mais du fait t\uv riiydruxyhîniine est une base très faible, il n'est guère vraisemblable qu'elle forme des sels eontenanl deux anions. On coin pie bien parmi les aeîdes oxygénés des composes qui contiennenl le groupe hydroKjle el ne présctitenl aucune propriété basique. La non cKislence des seU divalents ne détruit donc pas riiypolbése d'après laquelle Foxygène de riiydroxylamine fait partie d'un groupe hydroxyle; et comme cerl^in!^ faits de la chimie Drgaui(pie sont en faveur de celte hypotlièse, elle mérite d'être conservée,
Hydra^iae. — Kn réduisant les com|>osés oxy^^énés supérieitrs de Tazote dans certaines conditions^ 'P^^^ ^^^^ inij>ossible actuel! cnienl de définir d'une façon scienlilique, on obtient encore un autre produit basique, inlerniédraire en tant que base entre Tliydroxylaïuîne et l'ammoniafpie* Il répond à la formule N.^Hi ; on le prépare en décomposant ses sels par des bases, avec fonnalion dVau*
On appelle cette substance Vhvdtazine^ ou encore la diamide; le îuot atnide est employé depuis long^lom|ïs pour désigner le grou peinent atomique NH^ (p. 4i ')-
L'hydrasfiine est un liquide incolore, qui f^oui à ii4"etse solidifie à V\ Elle se coïnbine avec i^eau en donnant un liydrate N^HoO, qui se volatilise sans se décomposer. Ccl liydi'ute se dissout dans l'eau en excès, la solution aqueuse a une réaction alcaline; en la neutralisant par les acides^ on obtient les sels de riiydraziiie.
On connaît deux séries de sels de rhydrazlnc : les uns conlienneiit un équivalent diacide, les autres deux. Ceux de la première série répondent a la formule générale N^HiA; ceux de la seconde série, à la formule N-jH^ A^. Les hydrates eorrcspoudanls ont donc respectivement p«jur fur mu le
Mitr*(OH) el I\,H,(OÏI)j,
Les sels de la seconde série sont d'ailleurs 1res instables; ils se décomposent aisément eu donnant des sels de la première série el des acides libres. En solution aqueuse, cette décomposition a lieu presque intégralement, La solution aqueuse de la base libre elle-même est donc esscnliellement constituée par riiydrate N;iH;i(OH) et par les ions de cette base inonoacide, N^H- et 01^. Il existe aussi, dans la solution, mais en quantités tout à fait faibles, lésions Nj H^ et a OH*, dérivant des précédents par addition d'eau.
Les solutions d'Iijdrazine ont une acûon fortement réductrice; elles
sont encore plus énergiques à cet égard que les solutions d'hydroxylamine.
Acide azothydrique. — Comme dernier composé de la série, il faut citer l'acide N'H. Cette substance n'a pas trouvé place dans le Tableau général de la page 4 1 4) parce qu'elle contient trois poids de combinaison d'azote, tandis que les termes de ce Tableau en contiennent deux seulement.
L'acide azothydrique a été d'abord obtenu par décomposition de certains composés organiques de constitution compliquée. Plus tard, seulement, on a appris à le préparer à l'aide de substances plus simples. Un des modes de préparation les plus simples consiste à faire réagir l'hydrazine et l'acide azoteux en solution aqueuse. 11 se produit la réaction suivante :
N,Hv-4-HNO,= HN3-4-2H,0.
De plus, on obtient le sel de sodium NaNs de l'acide azothydrique en faisant arriver sur de l'amidure de sodium (p. 4^0 chauffé du protoxyde d'azote. On obtient la réaction
NH,Na -h N,0 = NaNj-^- H,0.
On met l'acide azothydrique en liberté en distillant la solution aqueuse de son sel de sodium après avoir ajouté de l'acide sulfurique.
Quand on distille une solution aqueuse d'acide azothydrique, obtenue par un procédé quelconque, l'acide passe d'abord, et en se servant de matières desséchantes on peut le rendre tout à fait pur. Dans cet état, il se présente sous l'aspect d'un liquide incolore, d'odeur forte et très désagréable, qui bout à Sy" et fait explosion facilement et avec violence. Beaucoup de ses sels présentent à l'état solide la même propriété. En solution, au contraire, l'acide azothydrique est assez stable.
Les propriétés acides de ce composé sont nettement caractérisées, mais peu énergiques : une solution aqueuse contenant i pour 100 d'acide azothydrique en contient 0,008 dissocié à l'état d'ions. C'est à cause de ce faible degré de dissociation qu'on peut isoler par distillation l'acide azothydrique en solution aqueuse. Les ions de cet acide sont l'hydrogène et le groupe N3 ; aussi appelle-t-on parfois azotures les sels de l'acide azothydrique.
L'azote en combinaison organique. — Nous avons déjà dit que l'azote est un élément essentiel de tous les êtres vivants ; on le trouve O. 27
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lout spécialement d il n S les sij!>slances dnnl les Ira nsformalîons présentent des rapporls particulièrement L'troits avec les phëriomènes vilaux. Aussi est-il très îaiporUinl de se rendre complc du cycle de Tazote dans les organismes.
L'azote libre est chimiqueiTienl Irèîii indifrérent^ et Ton ne connaît pas de substance qui entre eu réiiction clnmicpie avec lui à la leiïipi'"rature ordinaire. Aussi a-t-on crti longtemps que les êtres vivants étaient rédiiils a utiliser Tazote combiné qui se trouve a leur disposition sur la surface terrestre. Et il est bien vrai que les enf,Tâi s provenant d'excréments animaux doivent une partie de leur action a Tazote combiné qu'ils contiennent : cet axote assimilé par les plantes peut ensuite repasser de nouveau dans les org'ani^mes animaux.
Mais, a part cet azote, il en existe toujours dans Teau de pluie dv petites quantités à Tétui d'ammoniaque. Elles peuvent provenir en jiartîe de l'azote organique^ qui« s'étant dégagé dans Tair à Téta t de ^az ammoniîic, est ensuite abs(»rbé par Teau de pluie. Mais Tammoniaque de Teau de pluie se présente très souvent à l'étal de nitrate d'ammoniaque. L'acide azotique nécessaire à la [iroducUon de ce composé provient vraisemblablement des décharges électricpies qui ont lieu dans 1 air : ces décharges déterminent sans iloute ta cumbinaisoii de l'azote libre avec roxygéne. Voilà donc, au moins, une source grâce k laquelle peut aiigincnlei' la quantité totale d'azote combiné.
De plus, on a trouvé dans ces derniers temps que certains organismes inférieurs forment des substances qui s'unissent à Tazole libre et peuvent le transformer en azote combiné. Ces organismes sont quelquefois isolés; le plus souvent ils existent en symbiose avec des plantes d'organisation plus élevée, en particulier des papillonacées ou légumineuses (lupins^ l ré Ile, liaricots, pcas); c'est sur les racines de ces plantes qu'ils se développent. Ces organismes eux aussi contribuent à augmenter la quantité totale d'azote combiné* Il n'y a donc pas lieu de craindre que la surface terrestre s'appauvrisse en azote combiné dans un avenir prochain. Du reste, on a découvert dans ces derniers temps un moyen industriellement applicable de transformer Taiolc libre de l'air en combinaisons qui peuvent servir d'engrais.
Qénéralités. — Le mot phosphore, porteur de lumière, servait autrefois à désigner toutes les substances qui ont la propriété d'émettre de la lumière sans présenter pour cela une température élevée. On trouve un vestige de ce fait linguistique en physique, où l'on appelle phosphorescence la propriété que possèdent certains corps d'émettre des radiations lumineuses lorsqu'ils ont été exposés à l'action delà lumière. Actuellement on réserve le nom de phosphore à un élément unique, qui a bien la propriété d'être lumineux à basse température, pour des raisons d'ailleurs toutes spéciales.
Le phosphore a été découvert vers 16^0 par un alchimiste nommé Brandt, qui l'obtenait en distillant les résidus de Févaporation de l'urine humaine. Son procédé, quoiqu'il le tînt secret, fut bientôt retrouvé par Kunckel, en Allemagne, et par Boyle, en Angleterre. Peu de temps après, Gahn et Scheele trouvèrent que les os des vertébrés fournissent du phosphore en quantité bien plus abondante. Encore aujourd'hui c'est surtout avec les os qu'on prépare le phosphore.
Le principe de cette préparation est de réduire par le carbone le composé oxygéné du phosphore qui se trouve dans les os, l'acide phosphorique : le carbone se combine à l'oxygène, et le phosphore est mis en liberté et distille. Nous ne pouvons expliquer ici tous les détails de cette réaction; nous la décrirons plus tard avec plus de précision.
Dans la nature, le phosphore n'existe qu'à l'état de sels de cet acide phosphorique dont nous venons de parler. Ces composés sont très répandus, mais ne se trouventnuUe part en très grande quantité. Ils sont très importants pour la vie organique, car le protoplasme des cellules, la substance qui est le siège des phénomènes vitaux proprement dits, contient en règle générale de petites quantités de.
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jiUosphore* En particulier, les nerfs et le cerveau s^int relativement riehes en phosphore; le phosphore sV trouve k Télat de composés dérivant de I aoîtJé phosplionque.
L'acide phosphorique est de plus une substance indispensable à la croissance des plantés. Comme le sol n'est géneraleinenl pas liclie en acide phosphnritpie, on lui ajoute de cette sulislance quand on \€mI faire de la culture intensive* Les engrais phosphatés artificiels jouent un rôle très important en économie a^^ricole.
Formes allotropiques du phospliore* — Le phosphore libre se présente sous deux formes tivs difl'érenles, dont les propriétés respecUves
<l!vergenl Icllement qu*ou ivF* pienflraît im pieuiier idx^rd |iourdeus substances tout a fait distinctes, La forme du jiliospborc la |This anciennement connue prend naissance quand on refroidi l rapidement les vapeurs de phosphore; c'est ce qui a lieu dans le mode ordinaire de préparation» Ces vapeurs se condensent alors eu une masse cireuse, presque inr-olorc a Tétat |ïur, qui fonrl vers 44" ^^ bout vers aSj". Cette substance e&l soluble dans un certain nombre de dissolvants et fuit à l'air en produisaul une sorle tie fuuiéc. C est le phosphore blanc; on en ob tient facilement <le Ix^au^ cristaux du système cubique brillants comme du diamant, en faisant évapnrer lentement a Tabri de Fair des siïlulious do phosphore (par exemple dans le sulfure de carljone)j ou en sublimant lentement du phos|)hore dans un tube vide d'air, par l'action de faillies dîllVîrcnces de teuïpcrature.
Le phosphore blanc fume et luit à Pair parce qu'il s'unit à Toxj* gène de l'air et se transforme en «lilîcrenls produits d'oxydation, que nous décrirons plus lard. l*arsulte decctlc réactiim, le phosphore, au contact de l'air, disparaît peu à peu et huit par se transformer entièrement en un liquide aride, qui est la solution de ces produits d^oitydadation dans Teau empruuiée à fair aud>iitnt*
Il suffit de chaulfcr lé^^èremeiit le phosphore en présence de l'aii' pour qu'il s*enflamme et brûle avec une flaînme elaii~e et brillante* Les détails de ce pliénoinéne ont été décrits pltis haut (p, iî>),
La seconde forme du phosphore, le phosphore rouge ^ se coinporlc d'une façon toute différente. On l'obtient en parlant du phosphore blanc et en c lia u liant ce phosjdiure blanc a Tabri de Tair jusque entre 25o" et 3i>u". Dans ces ctmdiliuns, il apparaît dans le phosphore h'quide incolore des croûtes de couleur rouge, et peu h peu presque tout le phosphore se transforme en une masse rouge solide- Celle masse contient encore^ en général, de petites quantités de phosphore blanc; on s'en débarrasse en les dissolvant dans des liquides
PHOSPHORE. i'il
convenablement choisis, et Ton obtient finalement une poudre rouge noir, qui peut rester à l'air longtemps sans s'altérer, qui ne se dissout pas en quantités appréciables dans les liquides qui dissolvent le phosphore blanc, qui ne luit pas et dont on peut élever notablement la température sans l'enflammer. De plus, le phosphore rouge n'est pas toxique, tandis que le phosphore blanc l'est à un haut degré.
Ces deux substances qui paraissent si différentes sont pourtant bien l'une et l'autre de l'élément phosphore, car d'une part elles se transforment l'une dans l'autre sans laisser de résidu; d'autre part, par les mêmes réactions, on obtient à partir de chacune d'elles les mêmes produits en quantités égales.
On appelle souvent le phosphore rouge phosphore amorphe. Cette désignation n'est pas exacte : en examinant au microscope, surtout à la lumière polarisée, les petites écailles dont se compose le phosphore rouge, on trouve qu'elles sont cristallines. La transformation du phosphore blanc en phosphore rouge dégage une quantité de chaleur égale à 1 1 4*^^ .
Transformations réciproques des deux formes du phosphore. — >Jous avons vu que le phosphore blanc donne du phosphore rouge quand on le chauffe. La vitesse de cette transformation dépend beaucoup de la température : à 3oo** elle est moyenne; à 35o** elle est si grande qu'il peut y avoir explosion. En effet, comme la transformation dégage une quantité de chaleur considérable, le phosphore s'échauffe spontanément davantage; par suite, la vitesse de transformation s'élève et la chaleur dégagée augmente assez pour qu'une partie du phosphore se vaporise.
Sous l'action catalytiquc de certaines substances, la vitesse peut augmenter assez pour qu'à basse température il se transforme déjà des quantités de matière considérables. Uiode, par exemple, même en très petites quantités, est une des substances qui accélèrent cette transformation par action catalytique. De même une solution de phosphore blanc dans du tribromure de phosphore (p. 432) donne vers 1 70® un dépôt composé de granulations très fines et d'un Kouge très vif.
La lumière a sur ce phénomène le même genre d'influence. Les bâtons de phosphore blanc que l'on a conservés un certain temps dans un flacon de verre sont recouverts à leur surface d'une couche composée essentiellement de phosphore rouge. On reconnaît d'ordinaire sur ces bâtons que les parties extérieures les plus exposées à la lumière sont aussi celles qui ont pris la teinte la plus sombre.
On connaît donc beaucoup de circonstances où le phosphore blanc
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se transforme en phosphore rouge. Pour rëah'ser hi transforma lion inverse, au contraire, il n^exisle qu'un seul procédé* Ce procédé consisle a vaporiser k' phosphore rouge et à refroidir rapidement les vapeurs obtenues. Elles se condensent toujours en phosphore incolore, liquide ou solide,
V.n inlcrprrlant ces faits à l'aide de ce que nous avons appris à propos ihi soufre {p* 3o^J) sur les relations entre les ditîe renies formes d'une même substance^ nous sommes amenés à considérer le phosphore hhinc ronime une forme (dus instable ipie te jthosphore rouge. C'est ce que tendent à prouver les divers phénomènes de Lransforjnalion spontanée : à température élevée, sous Tac lion des oataljseurs et sous raclion de la kimièrc (bien qvi^au sujet de ec dernier point il subsiste des do u les). Un autre argument ilans le même sens est la solubilité beaucoup plus grande du phosphore blanc.
La formation Au pbosphore blanc à partir de la vapeur de phosphore constitue un nouveau cas de la loi suivant laquelle c'est la forme la plus instable qui prend naissance la première (p, 2/16).
Au sujet des matières polymorphes, deux cas peuvent se présenter-» Ou bien il existe jmur les deux formes une leni|îc rature de tj-ansform a lion, et de |>arl el d^iulre de ce point rinégalité des stahililés cbange de sens : tel est par «*%emplc le cas du soufre (p. 3o3), Ou bien dans loui b^ domaine des températures aeeessildcs, jusqu'au point de fusiou, une des deux f<unnes est la forme stable, Pautre étant la forme instable; tel est le cas du cblorure d'iode (p, ^H'i). On appelle énantiotropes les nuitières de la première espèce, monoiropes celles de la seconde espèce. Le rapport entre le pliosphore blanc el le pbosphore rouge est-il un rapport d'énanliotropic tm de uionolropie?
Aux températures élevées, en tout cas, le phosphore rouge est le plus stable, puisqu'il se forme spontanément aux dépens du phospbore blanc. A la température ordinaire la relation est la même, couimo le démon lie la solubilité du phosphore blanc plus grande que celle du phosphore rouge. Il y a donc lieu de considérer le pbosphore rouime uiouotrope, el le jihospbore rouge est dans tous les cas une forme plus stable que le |do>spliore blanc. Il est la forme la jdus hlabie mêuie f>ar compai'aison avec le pliospbore blanc liquide^ puisque à tcnq>éralure élevée il y a transfonnatinn \\v\ )diosphore blanc liquide en pbusphoi^e rougOj le poiut de fusiun du pluisphore blanc étant 44^
On pourrait faire à cette opinion uoe objection ; eVsl qu'a l>asse tempéralure on peut conserver du phtïsphore hlanc très lon^temps^
même en contact avec du phosphore rouge, sans que la transformation se produise. Mais ce fait prouve seulement qu'à la température ordinaire la vitesse de transformation est très petite. Ce n'est pas là une explication artificielle des faits constatés, mais une hypothèse fondée sur une analogie générale; on peut s'en rendre compte parles considérations suivantes.
Comme nous l'avons plusieurs fois signalé, la vitesse des réactions chimiques croît quand la température s'élève, de telle manière qu'à une élévation de température d'une dizaine ou d'une quinzaine de degrés, correspond une augmentation du simple au double. Or, à ajo", la transformation du phosphore blanc en phosphore rouge dure quelques heures. Supposons qu'elle demande i heure et, de plus, admettons qu'il faut, pour que la vitesse double, une élévation de 1 5**. Dans ces conditions, la transformation à i o** durera 2 * • heures, soit en chiffres ronds 8 ans. Si nous admettons qu'il ne faut que lo" de plus pour doubler la vitesse, nous trouvons qu'à 20" la transformation doit durer 1 000 années. Le calcul montre que l'hypothèse d'une transformation très lente du phosphore à la température ordinaire n'a rien de contraire aux faits.
Oxydation du phosphore à Pair. — La combustion lente du phosphore à l'air présente un grand intérêt historique, car c'est grâce au singulier dégagement de lumière qui l'accompagne que le phosphore a été découvert. De plus, quoique ce phénomène soit connu depuis longtemps, il se pose encore à son sujet des questions scienlifiques auxquelles on n'a pas trouvé jusqu'à présent de réponses satisfaisantes.
A la température ordinaire le phosphore luit à l'air et en même temps s'oxyde. Plus la température s'élève, plus cette combustion lente devient énergique ; vers 43** elle se transforme en combustion vive.
Quand la quantité d'oxygène diminue, ce qui arrive par exemple si l'on oxyde le phosphore dans un récipient limité contenant de l'air, le phosphore continue à luire jusqu'à ce que la dernière trace décelable d'oxygène ait été consommée. Il suffit de quantités d'oxygène extraordinairement faibles pour que la phosphorescence se produise, et l'on a eu de la difficulté à démontrer qu'il y a toujours de l'oxygène présent dans les cas où le phosphore luit.
D'autre part, il suffit de très faibles quantités de phosphore pour que la phosphorescence se produise dans l'air. On se sert de ce phénomène pour déceler le phosphore en très petite quantité, par
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exemple, dans les ca» dVinpoisoniiement. On iiilrodijïl les corps à éludier avec de Keau danj» un lïidinn {Jfg'* g4) ^-^ 01 '^s [loiie à ébuUition. Les vapeurs qui se forjDenl Ira versent un Lube deui. l'ois
coudé el arrivent dans un réfrigérant. S'il y a du phosphore, il apparat l dans robscurité un anneau brillant à l'endroit ri où se liquéfienl en méuie tempri la vapeur d'eau et la vapeur df* pfiosplmre.
On [ïournMl penser que le pliéuoïuène de la plujsplioresrence doil être purLÎeulïereinent vif dans Toxy^^ène pur. Mais il n'en e&l piiîi ainsi : dans Foxygène pur, sous la pression atmosphérique, le pbosphorc ne luit uucunciuenl. Si Ton diminue la pression, la phosphorescence apparad pour une valeur bien détenuiuée de la pression qui dépend de la température el est d'autant plus jurande que la température est plus éle\ée. Si donc le phosphore luit dans l'air ordinaire, C'est que la pression propre à l'oxygène dans Tair est inférieure à cette pression déterminée ; — ^7°, u la « pression de phosphorescence ïï dans Toxyg^ène pur, est de ! d^ilmosphcrc; ^7" est la terapéruture niinima de phospliorescence dans Tair,
Le rdie de Tazote consiste essentiellement a servir de diluant; Tazote n*a pas d'action propre dans le phénomène. Il n^en est pas de même pour certains autres gaz, en particulier pour les vapeurs de substances organiques, comme Tessence de léréhentliine et l'alcooL Ces vapeurs empêchent la phospliorescence, même si elles ne sont présentes qu'en très faibles quantités* Elles produisent en elïel un ralentissement considérable de la vitesse de réaction entre le phosphore
et l'oxygène; leur action est donc d'ordre catalytîque. Il est important de connaître cette particularité lorsqu'on cherche à déceler le phosphore par la phosphorescence; autrement on s'exposerait à admettre qu'il n'y a pas de phosphore dans des cas où il en existe véritablement.
Pendant la combustion lente du phosphore il se forme de l'ozone (p. 95) que l'on reconnaît à son odeur; ce que l'on prend ordinairement pour l'odeur du phosphore est tout sifnplement l'odeur de l'ozone. La vapeur du phosphore elle-même a une odeur alliacée; on s'en aperçoit quand on la conserve intacte en faisant agir des traces d'une substance propre à arrêter l'oxydation lente du phosphore. Si dans un grand ballon on laisse s'oxyder un bâton de phosphore pur à demi plongé dans l'eau (on facilite la réaction en élevant légèrement la température), bientôt l'air du ballon se charge d'ozone, et l'on peut réaliser les réactions de cette substance indiquées page 96 (coloration brune de la solution d'iodure de potassium, décoloration du tournesol, etc.).
L'ozone se forme à partir de l'oxygène avec absorption d'énergie libre; cette énergie doit nécessairement provenir d'ailleurs. C'est évidemment la combustion du phosphore qui fournit l'énergie nécessaire. Or, d'après le principe exposé page 242, un résultat de ce genre ne peut être obtenu que par une réaction « couplée ». Il s'ensuit qu'entre la quantité de phosphore oxydé et la quantité d'ozone obtenue, il doit exister un rapport bien déterminé, exprimable en nombres entiers. C'est en elTet ce qui a lieu; les expériences faites à ce sujet ont établi que les quantités d'oxygène servant à l'oxydation du phosphore et à la formation de l'ozone sont égales. On n'a d'ailleurs pas encore déterminé en quoi consiste au juste cette réaction chimique.
Vapeur de phosphore. — Il résulte des propriétés chimiques du phosphore que le poids de combinaison de cet élément est 3i; d'autre part, il résulte de sa densité de vapeur que son poids molaire est 124, de telle sorte que la vapeur de phosphore répond à la formule P4. A cet égard le phosphore diffère essentiellement de j'azote avec lequel il a beaucoup d'analogies au point de vue de ses combinaisons; en ce qui concerne sa densité de vapeur, il se rapproche du soufre.
A très haute température, la densité de la vapeur de phosphore diminue. On n'a pas encore de mesures très précises sur les détails de ce phénomène, qui est vraisemblablement une transformation de la vapeur P4 en vapeur Pjj.
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Par suite des i-elations que nous avons expliquées page 4^1^ 1^ phosphore blanc el le phosphore rouge onL tlet^ pressions de vapeur Ireî^ difierenleSj cl celle du phosphore blanc est plus élevée que celle du pliosphore rouge. Comme la transformation d'une forme dans TauLre a toujours lieu d'une manière relaliveinenL lente, ilestpossibled'observer séparément les deux éqnîHf>res, celui du phosphore blane avec sa vapeur et celui du phospliorc rouge avec s^ vapeur. I.a nfj;ure r|5 représente les relations observées. Au-dessus de4oo*, on ne peut plus étudier le phosphore blanc (liquide), car il se transforme rapidement en phospliorc rouge.
Comme le montre la figure pS, la pression de vapeur du phosphore rouge est encore bien pbis faible à 35o" que la pression de vapeur du phosphore blanc à aoo". li doit donc *Ure possible de faire distiller le phosphore d'un endroit où la température est relativement basse vers
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un endroit où la lenipératiire est plus élevée, si Ton a dann le premier du pho^pboj-e i)lanc et dans Taytre du phospluu-e rou^e* Les fatls vérifient cette conséquence <pn en apparence ei^t impossible. Si les conditions de la distillation peuvent être iônsi renversées, c'est qu'leî le produit de la distillation consiste en une matière dillérente du liquide que Ton distille. Une distillation quelconque ne petit avoir lieu rfu'avec diminution d^énergie libre, et pour une matière bien déterminée, Féner^^de libre s'accroît quand la lemjiérature s'élève.
Mais ici, la perte d'énergie libre qui résulte de la transformation en phosphore rouge est très grande, et fait plus que compenser l'accroissement d'énergie libre produit par une élévation moyennement importante de la température.
Usages du phosphore. — Comme le phosphore s'enflamme à basse température, on l'a employé industriellement à la fabrication des allumettes. On se sert de petits bouts de bois qu'on a recouverts de soufre fondu, imprégnés de paraffine ou légèrement grillés, de façon à les rendre très inflammables, et on les revêt d'une mixture composée de phosphore, d'une matière riche en oxygène (bioxyde de manganèse, chlorate de potassium, etc.) et d'un agglutinant (gomme ou dextrine). L'agglutinant enveloppe le phosphore et le protège contre l'oxydation par l'oxygène de l'air; la matière oxygénée accélère la combustion. En frottant ce mélange contre une surface dure, on élève la température, qui arrive à dépasser en un point quelconque la température d'inflammation du phosphore; le mélange s'enflamme, et la combustion se communique au bois par la substance intermédiaire.
Comme le phosphore blanc est toxique et peut provoquer chez les ouvriers des maladies graves, on s'est elTorcé d'en éviter l'emploi. Dans les allumettes dites suédoises, l'extrémité inflammable ne contient pas de phosphore, mais seulement des mélanges de matières combustibles et oxygénées dont la température d'inflammation est si élevée qu'il serait impossible ou difficile de les enflammer par frottement. On arrive à les enflammer au moyen d'une surface de frottement composée de phosphore rouge et de quelques produits accessoires; le frottement a ainsi le double eflet de mettre en contact un peu de celte matière inflammable avec le revêtement de l'allumette, et de produire l'élévation de température nécessaire; ainsi se produit l'inflammation.
On peut aussi fabriquer des allumettes avec les combinaisons sulfurées du phosphore.
Composés hydrogénés du phosphore. — Quand on c h au (Te du phosphore blanc avec une solution de soude, il se dégage un gaz qui a la propriété remarquable de s'enflammer spontanément au contact de Tair. Ce gaz est un composé du phosphore et de l'hydrogène; sa densité est 34 ; il est formé d'un poids de combinaison de phosphore pour trois d'hydrogène, et répond par conséquent à la formule PH3. Nous expliquerons dans un instant la réaction qui lui donne naissance.
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Si l'on reriieîlle celle substance à Falïrî de raîr, on trouve que c'est un ^z incolore, peu soluble dans Feau, 1res toxique el présentanl mie forte odeur de poisson pourri. Il se décompose 1res facik*rtienl : quand on le chaude légèrement, ou sous Taeiion delà lumière, il se tlédouhle en hvdrogi'ne el phosphore; quand la décomposition ii lieu à lit lumière, le pfiosphore mis en liberté csl u l'état de ]ïhr*riphorr rouge. Le gaz en question se décompose aussi sous rialluenee de rétine elle éleetrîque.
On peut mélanger l'Iivdrogèiie pliospluiré a de rnxygène pur sant* qu'il s'enilamme sp<uitanément. Mais si ron diminue la pression du lïiélapge, sous une pression bien déterminée, dont la valeur déjiend de la température et du rapport des deux gaz, il se produit une explosion et r hydrogène pbospboré est consumé. Ce phénomène rappelle tout à fait ce qui se passe pour le phnspfiore lui-«n)me, qui ne se combine avec l'oitygène que si la pression de ce gaz ne dépasse pas une certaine valeur. 11 est fort possible qu'il s'ag^isse dans le^ deux cas du métue pliénouïène, car riiydrogène pliosphoréj se décomposant très facilement j contient toujours des traces de vapeur de phosphore.
Nous avons vu que ce gaz était spoulauément inllammable; mais, si on le conserve pendant un certain temps, il ])erd la pro|mété de s^enllammer spontanément, sans que pourtant on puisse déceler par Tanalyse un changement dans sa eouif^osition. Aussi avait-on d'abord admis l'existence de deux espèces dilTcrenles d'hvtlrogène phosphore ayant une composition identique; mais on a découvert que la propriété de s*enlliimmer sptuilanément n a[>parheut pas à llijdrogèue phos{>horé PH^ quan<l il est [uir, qu'elle revient à un autre hydrogène phospiioré de formule PaH^, dont il se forme de petites quantités en même temps que le composé l'Hg, et dont la présence est la contlilion de rinilammatiou spont^uée.
On peut démontrer ces faits en faisant traverser a l'hydrogène phosplioré spontanément inllammable un mélange réfrigérant. Alors riiydrogène phosphore S|>onlatiémenl iidlammable, qui est moins volatil, se dépose et le gaz (pii sort de l'appareil n'a plus la proprié ti? de sVnlIammer spontanément.
La com[»osition deThydrogène phosphore rappelle celle de Taunnoniaque et, étant données les nombreuses anakigies qui existent entre \r phosphore et Tazote, on peut présumer que rhydrogène pltosphoré ii des propriétés basiques. Il présente, en effet j des pi*opriétés de ce genre, mais à un degré extrêmement faible.
C est avec les hydracides des halogènes, et surtout avec l'acide
iodhydrique, que l'hydrogène phosphore se combine le plus facilement. Les deux gaz mis en présence se combinent immédiatement en une masse cristalline qui appartient au même système cristallin que le chlorure d'ammonium. Elle répond à la formule PH4I, qui correspond exactement à celle du chlorure d'ammonium NH4CI. On lui a donné le nom dUodure de phosphonium, le mot phosphonium représentant le radical PH4. Mais si l'on cherche à dissoudre ce composé dans l'eau, l'hydrogène phosphore se dégage, et l'on obtient seulement une solution d'acide iodhydrique.
Pour obtenir de l'iodure de phosphonium, il n'est pas nécessaire de préparer d'abord séparément les deux gaz; on peut l'obtenir par une seule opération, en faisant agir le phosphore et l'eau sur de l'iode. Dans ce but, on place dans une même cornue du phosphore bJanc (4 parties) et de l'iode (10 parties), et on les chauffe prudemment avec de l'eau (3 parties). Il se produit une double réaction : une partie du phosphore enlève à l'eau son oxygène, et l'hydrogène ainsi mis en liberté peut former avec l'iode de l'acide iodhydrique. D'autre part, une partie de cet hydrogène forme avec le phosphore de l'hydrogène phosphore. La réaction totale est résumée par l'équation suivante :
5I-^9P-M'2H,0 = 4HP03-+-5PH4l.
L'hydrogène phosphore qui s'enflamme spontanément à l'air, et dont nous avons parlé plus haut, répond à la formule P2H4 ; c'est un liquide incolore, qui bout à 5^°. C'est un composé instable; sous l'action de la lumière ou au contact de diverses matières catalytiques, il se décompose en donnant d'une part une matière jaune, solide, ayant pour formule PjiHa (c'est l'hydrogène phosphore solide), et d'autre part de l'hydrogène phosphore gazeux.
Composés halogènes du phosphore. — Le phosphore se combine avec tous les halogènes suivant plusieurs proportions, il forme ainsi un grand nombre de composés distincts. La plupart de ces composés entrent très aisément en réaction avec d'autres matières; aussi leur fait-on jouer un rôle important dans un grand nombre de préparations chimiques.
Si l'on place du phosphore dans une cornue où l'on a remplacé l'air par de l'anhydride carbonique, afin d'éviter que le phosphore ne s'enflamme spontanément, et que l'on fasse passer sur le phosphore un courant de chlore sec, ces deux éléments se combinent immédiatement. La chaleur dégagée par la réaction est assez considérable pour
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volaUitâer In plus gnirnie |K4rlie du composé prorluil. Ce composé se ctépose dans l'appareil a Télal de liquide incolore.
Pour que les rhoses se passent ainsi, il faut cpie le phosphore soil en quanlîlé suffisante; si ie chlore est en excès, il se forme une autre su l>i^ tance dont nous parlerons un pcîu plus lard.
On purifie le liquide oLleau en le disli liant après avoir ajouté un peu de phosphore, pour retenir le chlore enes^cès qui peut se trouver présent. On obtient ainsi un lirjuide incolore qui houl à ^0" et dont la densité est i,G. Le poids molaire de la vapeur est |38- Cette substance repond a la formule PClu ; c'est ce que confirme sou analyse quantitative. Ou l'appelle Uichloriire de phosphore, ou chlorure phosphoreux, parce qu'il existe un antre chlorure |)his riche en chlore*
Le chlorure phos|dïoreux entre facilement en réaction avec Teau et les substances qui contiennent de riiydrof^ène et de Toi^ygène* Le sens du pfiénomènc est toujours le suivant : le chlore s'unît en totalité ou en partie à Thydrogène de façon a former du gaz chlorhjdrique; IVjxygéne se combine avec le phosphore en formant de l'acide jdiosphoreux, composé que nous décrirons prochainement. Le chlorure phosphoreux agit donc comme déshydratant; mais Teau ttont il est censé s'emi>arer nVst pas nécessairejueni à Fétat d'eau véritable, elle peut être représentée par ses éléments, engagés dans des combinaisons plus eoniplexeïî. Il n'y a aucun rapport entre celle réaction et tt l'affinité prédisposante h (p. 4'M)î l^hydrogène et roxygenc ont des rôles absolument indépendants et il n'est aucunement nécessaire qu'ils se soient trouvés d'abord en relation directe,
La vapeur d'eau contenue dans Pair provoque également cette décomposition. C'est pour cela que la vapeur du irichlorure de phosphore fume en présence de Tair humide,
La formation du trichloi-ure de phosphore a lieu avec un dégage* ment de Siij^K
Si Ton fait agir sur le phospliore ou sur le trichlorure du chlore en cxcèsj ce chlore est absorbé, et l'on obtient une substance solide, d\ine faible coloration jaune verdâtre, qui contient pour un poids de combinaison de phosphore cinq poids de combinaison de chlore. On l'appelle penlachloêure de phosphore ou chlorure posphorique.
Sous la pression ordinaire le pentachlorure de phosphore n'est pas fusible, car son jïoint de fusion est plus élevé que son point d'ébullilion. Mais, comme le point d'ébuUition d'une uialièrc quelconque s'élève très vite quand on augmente la pression (à Finverse du point de fusion qui varie avec la pression d'une manière i\ peine sensible), on [>eutj Cil augmentant la pressiouj rendre la température d'ébuUitioa
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de plus en plus voisine du point de fusion, et finalement la lui faire rejoindre. Pour le penlachlorure de phosphore, les deux points se confondent à i48" et sous une pression de plusieurs atmosphères. Dans ces conditions le pentachlorure de phosphore peut exisler à la fois aux trois états de solide, de liquide et de vapeur, comme Teau à ©"(exactement à -f-o", 0073, voiV p. iS^). Sous des pressions encore plus élevées, le pentachlorure se comporte comme la plupart des autres substances : si l'on élève la température, il fond d'abord et bout ensuite.
Le pentachlorure de phosphore ayant pour formule PQ5, le poids molaire de sa vapeur devrait être 208. Les mesures ont montré que cette valeur n'est pas atteinte : la densité réelle de la vapeur est plus petite. La différence entre la valeur théorique et la valeur réelle est variable, et d'autant plus grande que la température est plus élevée et que la pression est plus faible. A cet égard la vapeur du pentachlorure se comporte tout à fait comme celle du peroxyde d'azote (p. 388).
Ici encore, il y a lieu d'admettre que la vapeur considérée n'est pas homogène : le pentachlorure à l'état de vapeur doit se scinder partiellement en trichlorure et chlore, suivant l'équation
PGls=PGI,-+-Cl,.
La densité du mélange des vapeurs de trichlorure et de chlore doit être la moitié de la densité du pentachlorure, car on voit immédiatement sur l'équation qu'un volume de vapeur de pentachlorure donne en se décomposant deux volumes de vapeur. Les poids que l'on a mesurés sont intermédiaires entre les deux valeurs limites 208 et 104. La densité ayant été mesurée dans des conditions déterminées, on peut calculer les quantités de vapeur de trichlorure et de vapeur de chlore dont le mélange aurait cette densité (p. 389).
Cette interprétation se confirme encore par la raison suivante : la vapeur de pentachlorure a la couleur jaune vcrdâtre du chlore, mais à un degré moins intense que le chlore lui-même. On peut déterminer suivant quel rapport il faut mélanger le chlore à un gaz incolore quelconque pour obtenir un gaz qui ait la même couleur que la vapeur de pentachlorure de phosphore. Or on trouve des résultats suffisamment concordants lorsqu'on évalue la proportion de chlore libre dans la vapeur de pentachlorure d'une part par ce procédé, d'autre part en la déduisant de la densité de la vapeur supposée décomposée partiellement en chlore et en trichlorure.
Le pentachlorure de phosphore fume fortement à l'air et irrite vivement les muqueuses, aussi est-il nécessaire de prendre des pré-
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cautions pour rétudier. Kn prt'senee de 1 caii, il se décompose très vile et donne de l'acide pliospliorique et de l'acide rhlorliydrique (voir [>lus loin). Le penUtddorure, de nième que le trichlontrej agit encore sur beaucoup d^autres compoiiés, 11 a^h principalement parla ^MMude quanlité de chlore qu'il contient; aussi peul-on remployer pour fournir du chlore à d'autres composés elii iniques. Cesl ainsi que aon action sur les composés qui contiennent le groupe hjdroxylc consiste à remplacer ce groupe par du chlore; en même temps le penla chlorure se transforme en un composé dont nous parlerons proiilmlnement, l'oxydilorure de phospliore. On utilise souvent celle réaction, surtout en Chimie organique.
La chaleur de roruiatiiui du pcnlachlorure de phosphore est .ijo'*^ ; la transformation du Iriclilorure en |)eii tac [dorure par iixalîon de chlore libre dégage une quantité considérable de chaleur, ia4^*
Autres composés hâlogfénés du phosphore. — Le phosphore forme avec le hrouie deu3t c oui posés tout à fait analogues a ses couiposéi chlorés par leurs formules et leurs réactions. Le trihrouiure de plro^phure PBrj esl un liquide incolore qui bout à 17.J", et le pentabromure de phosphore est une substance solide jaune brun* dont la vapeur contient du brome libre.
Les compojiés du phosphore et ih l'iode n'ont [kis la mémeanahigie avec les coui[)Osés du pliosphore et du cidore. Le triiodure de [diosphore Pia est une matière rouge, cristalline; elle se forme à partir de ses éléments en dégageant une quantité de chaleur peu considérable. On ne connaît pas de pentaitïdure de phosphore. Par contre, il existe un sous-iodure de (diosphore très caractérisé, qui, par sa composition et sa densité de vapeur, répond u la formule P^li ; c'est aussi une nialit^-rc rouge et crisLalIlne; on roblienl également en mettant eu présence ses deuî. éléments; la combinaison a lieu avec un faible dégagement de chaleur. Il vaut mieux dissoudre les deux éléments dans un dissolvant commun, comme par exemple le sulfure de carbone; la combinaisnn a lieu immédiatement, et en évaporant le dissolvant a Tabri de rinjmidité on obtient le composé pur en beaux cristaux rouges.
Sous Taction de Peauj ces deux composés se décompoîient en donnant des acides oxygénés du pliosphorcet de Pacide iodhjdrique; aussi servent-ils à préparer cette substance (p. '^'jG), A haute température et si Peau est en faible quantité, une partie du phosphore se combine avec l'hydrogène de Peauj et il se forme de Tiodure de jihosphonium (p. 4^9)-
On ne connaît qu'une seule combinaison du fluor avec le phosphore; elle répond à la formule PFI5. C'est un gaz qui se décompose rapidement sous Faction de Teau ; à température peu élevée il faut une pression considérable pour le liquéfier.
La chaleur de formation du tribromure de phosphore est iS^^-'; celle du pentabromure est n^'J^^'i celle du sous-iodure de phosphore l\h est 82^1.
Composés oxygénés du phosphore. — Comme la plupart des éléments que nous avons étudiés, le phosphore forme avec l'oxj^gène et rhjdrogi'jie un certain nombre d'acides; ces acides diflerent les uns des autres par la quantité d'oxjgène qu'ils contiennent. Les acides du phosphore diffèrent de ceux des autres éléments en ce qu'ils sont généralement polybasiques : ils contiennent plusieurs poids de combinaison d'hydrogène pouvant être remplacés par des métaux.
Le plus important de ces composés est l'acide phosphorique. On comprend sous ce nom plusieurs acides que l'on peut considérer comme étant tous les hydrates du même anhydride PjOs, dit anhydride phosphorique, et qui diffèrent entre eux par le rapport de la quantité d'eau à la quantité d'anhydride. Déjà, à propos de l'acide sulfurique et de l'acide sulfureux, nous avons envisagé des différences du même genre, mais elles ne se révélaient que par les sels de ces acides et disparaissaient dans les solutions de ces acides eux-mêmes. Ici, au contraire, les différences restent appréciables pendant un certain temps en solution aqueuse. Nous trouvons ainsi confirmée la justesse du mode d'interprétation adopté dans les cas antérieurs.
Anhydride phosphorique. — Le peuloxyde de phosphore, ou anhydride phosj)horique, que nous connaissons déjà, prend naissance lors de la combustion vive du phosphore dans l'air ou dans l'oxygène. On peut le préparer en quantités aussi grandes qu'on le désire au moyen de l'appareil représenté par la figure 96. Il consiste en un cylindre en lôle, que l'on fait traverser par un courant d'air préalablement desséché par l'acide sulfurique; cet air entre par le tube a et sort par le tube b. A l'intérieur du cylindre est disposée une capsule où l'on place au début de l'expérience un 0. 28
Qoo^Q:
n^ c:HAl»ITftE XV.
peu de phosphore enilammé. Quan.1 ce phosphore est consumé, ..« a'a qu'à jcKîr par rorilice c de petits morceaux de phosphore; ils s'enfla mine m spotilanémeiU dans lu capsule chaude. L'anliydridiphosphorJque ainsi formé est une masse sans consistance, si-uiblaldr à de la iîeif,'e; on peut la faire tomber dans un récipient se.- en «m,vranl l'orifire inférieur d.
L'anhydride phr>s|>horique répond par sa composition à la formule P3O,; c'est le plus riche en osvgène des oxj^des de phosphore connus. U forme une niasse blanche, qui se volatilise à la tempénilure du rouge sombre. Par la combustion du phosphore on ne l'obtient pas à l'étal parfaitement pur: outre les traces d'eau qu'il fixe généraiemenl, il contient encore d'ordinaire une certaine quantité de irioxydcde phosphore, résultant d'une combustion incomplète. On le purifie en le sublimant dans un couranl d'oxjgèue sec.
La propriété la plus frappante de l'anhjdride phosphoriquc est sa len.lanre très marquée â se combiner avec l'eau. En présence de l'air il devieuL bientôt liquide. Jet.:- dans l'eau, il se combine avec elle; on entend alors un sifilemenlqui estdÛ à l'élévation considérable de la température du liquide. La pression de la vapeur d'eau qui se degage du composé ainsi obtenu est extrêmement faible; aussi I anhydrrde phosphorique est-il le desséchant le plus actif que l'on connaisse. On utilise celle propriété dans toutes les rirronstanccs ou l'on veut faire <lisparaître autant que possible les deruit-res traces de vapeur d'eau. t,>uand on veut s'en servir pour la dessiccation des ga/>. il est bon d'enlever la plus grande partie de la vapeurd'cau au nioyi-n d'un des desséchants ordinaires, par exemple de l'acide sullurique, et de ne se servir de l'anhjdride phosplioiiquc que pour achever la
dessiccation. 1 r
L'anhydride phosphoriquc ne serl pas seulement a absorber 1 eau déjà existante, mais aussi à provoquer des réactions dans lesquelles il y a fixation d'eau. Nous avons .lonné un exemple de ces laits u propos de l'anhydride azotique (p. 385). On altribuail autrefo.s les phénomènes de ce f!enre à une espf-ce particulière daf h n. te dunnque, qu'on appelait VaJ/i>ulé prédisposante; on admettait qu une substance qui a beaucoup d'affinité pour un composé donne esl capable de provoquer la formation de ce composé à partir de ses éltmcls. Mais celle interprétation implique lidée ,1'u ne substance u'eKlsLanl pas encore et provoquant néanmoins la réaction qui Im donne naissance; elle suppose qu'une certaine chose a une action alors qu'elle n'existe pas.
L'interprétation véritable Je ce phénomène et des phénomènes
analogues nous est fournie par la loi de Taction de masse. Une partie extrêmement petite de l'acide azotique est décomposée en eau et en anhydride azotique (*); si Ton ajoute de Tanhydride phosphorique, l'eau est entraînée dans une combinaison nouvelle, et, pour que l'équilibre se rétablisse, il faut qu'une nouvelle quantité d'acide se décompose en eau et en anhydride azotique. Ce phénomène se répète jusqu'à l'épuisement d'une des substances qui y prennent part ou jusqu'à ce qu'il se soit établi un équilibre chimique entre les substances nouvellement formées.
Nous venons d'admettre que quand certaines matières peuvent, par des réactions connues, se former aux dépens de matières données, elles existent en réalité en même temps que ces matières données, mais en quantité généralement trop faible pour être mesurable. Cette hypothèse n'est pas arbitraire et destinée à « expliquer » des phénomènes qui, autrement, seraient inintelligibles : elle résulte de l'énergétique ou thermodynamique, c'est-à-dire d'un des postulats généraux les mieux établis. Mais nous n'en pouvons donner ici la démonstration.
Acides phosphoriques. — L'anhydride phosphorique forme avec l'eau trois acides distincts, suivant les équations ci-dessous :
Pj05-+-2H,0= H*P,07, Pj05H-3HjO = 2H3P O4.
Le premier de ces acides est monobasique; on l'appelle acide metaphosphorique. Le second est tétrabasique, c'est l'acide pyrophosphorique. Le troisième est tribasique, c'est Vacide orthophosphorique^ ou acide phosphorique ordinaire. Quand on parle de l'acide phosphorique sans rien spécifier, c'est toujours de l'acide orthophosphorique qu'il s'agit.
De ces trois acides, le dernier est de beaucoup le plus important. C'est le seul dont les composés existent dans la nature. En solution aqueuse, les autres acides phosphoriques se transforment spontanément en acide orthophosphorique, de la même façon qu'à la tempé-
(') Cette décomposition n'a pas encore été vérifiée expérimentalement, car il n'y a pas de réactif qui permette de reconnaître l'anhydride azotique en présence de l'acide azotique. Il est facile d'observer une décomposition analogue dans le cas de l'acide sulfurique (p. 343), car alors l'anhydride obtenu est volatil et fume à l'air, ce qui décèle son existence.
Qoo^Q:
CIJAIMTIU: w.
rature ordinaire les diverses formes de soufre finissenl par se Iransfonner e.i soufre rhombique, qui esl h forme la plus slabic.
On «btient de l'aride orthophospl.mi.p.e en dissolvant dans 1 eau d.- l'anliydride phospKoriqne. el en laissanl reposer la ''O^T 7 certain temps, chaud de préférence. H se forme d aliord Jae.de .,u'-lanhosphoriquc, qui esl le pins instable; peu à peu ect ae.de se Uansformc en acide urlbophospl.orique. Mais il esl pins commode d'obtenir l'acide orthopliosphorique en oxydant du plu.spliore Idane au moyen de l'acide azotique dilué. Ce phosphore se dissout et I on observe un àéi^-^&^n^eiM de l.iox>de d'a^ole; pour séparer 1 ac.de phosl.horique ainsi obtenu de l'acide azotique et des produits de la réduction de l'acide azotique, on évapore en cl.aunant fortriuenl.
L'acide orLboplmsphoriciue ainsi obtenu esl un bqu.de v.squcu^, Mul cristallise knl-menlet diffiL-iiement. Le poinlde fusion de 1 aeuJe pur est voisin de /i^"; la présence de l'eau l'abaisse, el la présence des Icides meta et pYropbosphoiiqoes a le .n.^n.e résultat. Cela Lent a ce nue d'une mani;:re s^'énéralc, le point de fusion d'une substance quelconque s'abai.se quand elle est en présence d'une antre substance
La cendre d'os fournit de l'acide pl.ospbovique à Tétai .mpnr. Les os des ma..nuifr'..s sont constitués en partie par le sel de calcium de l'ucide orlbopbosplH.rique, en pa.iie par une matière azotée organique qui se transforme en gélatine par la cuisson. Quand on chauffe des os en présrnce tle l'air, ils eomm.ncenl par devenir no.rs parsu.ie de la carbonisation dos luatièrcs organiques; si l'onconl.nue ù chauffer le carbone brrtle et il reste le phosphate de calcium en masses blanches qui ont conservé la forme des os. Ce résidu est ce «p. on appelle la cendre d'os. .
Si Ton mélange d. la cendre d'os pulvérisée à de l acide sulfu.iquc dilué, il se produit un phénomène analogue à celui qui se trouve décrit page 34.J. Le sulfate de calcium esl un sel peu soluUe; e esl pourquoi il s'en forme aux dépens de l'acide sulfuriquc el du phosphate de calcium ; en même temps on ohtienlde l'acide phosphorique. On sépare par filtration la solution aqueuse d'acide phosphorique du
sulfate de calcium.
Mais, comme ce sel a une certaine solubUilé, il en reste une ccruinc quantité en solution. En outre, la cendre d'os n'est pas du phosphate de calcium pur, et quelques-unes des autres matières quelle contient forment également des composés solubles sous 1 action de l'acide sulfurlque. 11 en résulle que l'acide phosphorique ainsi obtenu est impur, quoique d'ailleurs suffisamment pu.- pour beaucoup d'usages induslrleb.
Comme l'indique l'histoire de sa préparation, l'acide phosphorique est soluble dans l'eau. Il l'est même à un si haut point qu'on n'a pas encore mesuré son degré de solubilité. 11 suffit d'ajouter très peu d'eau à l'acide phosphorique pour abaisser son point de fusion au-dessous de la température ordinaire; il se transforme ainsi en une solution qui contient très peu du dissolvant qui est l'eau.
Cette solution aqueuse agit sur le tournesol comme un acide. Elle a une saveur acide pure et agréable. Sa conductibilité électrique est relativement faible : 1 moléule d'acide phosphorique, dissoute dans 10 litres d'eau, contient quatre fois moins d'ion hydrogène qu'une solution d'acide chlorhydrique également diluée.
L'acide phosphorique est tribasique et peut former par conséquent trois séries de sels : un, deux ou trois de ses hydrogènes peuvent être remplacés par des métaux. On distingue les uns des autres les deux sels acides et le sel normal en indiquant, au moyen des noms de nombres grecs, combien de poids de combinaison d'hydrogène sont remplacés par des métaux. Ainsi le monophosphate de potassium est le sel KHj PO4 ; le diphosphate de sodium est le sel Na2HP04 ; le triphosphate d'argent est le sel AgaPOi- Dans la nature on ne rencontre que les sels de cette dernière série, qu'on appelle aussi phosphates normaux.
Quand on cherche à neutraliser par la soude, en présence du tournesol, de l'acide phosphorique en solution aqueuse, on n'observe pas de transition brusque. D'après l'équation
H, PO4 -h 3 Na OH = Na, PO* -+- 3 H, 0,
il faut employer trois poids de combinaison de soude pour obtenir le sel normal ; néanmoins il suffit de moins de deux poids de soude pour provoquer la réaction basique; le tournesol bleuit peu à peu, et l'on ne peut assigner un moment où le liquide présente une réaction neutre.
De plus, la quantité de soude nécessaire varie avec la dilution : le tournesol bleuit d'autant plus tôt que la solution est plus diluée.
Ces phénomènes résultent de ce que la dissociation électrolytique de l'acide phosphorique n'a pas lieu de la même manière pour ses trois hydrogènes. La première dissociation
H3PO, = H -+-H,PO
est relativement assez aisée et se produit en quantités appréciables.
La seconde
HjPOV = nH-HPO;
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est déjà très rédutle, el la iroisièine
HPO; = H'-hPO;'
est exU'émenienl faible, Pdv suîto^ quand un sel normal, comme par exemple le phosphate de sodium Nîi:jPO|, se dissout dans Teau, rion PO» correspondant à ce sel ne subsiste pas^ il réagit avec Feau litssolvanic suivant T équation
PO? -^ HïO ^ UPO\ -H OH^
11 se forme ainsi de fion hjdroxjle, et par suite le liquide prend une réaction basique. En d^autres termes, nous sommes encore en présence d^un cas d'hjdroljse (p. 2t),| ).
L*ton divalent HPO^ subit lui-même en solution aqueuse la trausformation analogue
iipo; -K HiO = Uapo; + oh\
Ainsi le diphosfîhale de sodium subit lui atissi une légt*re hydrolyse el présente une faible réaction basique* Mais le [>lîénom»*ne est J>eaucoup moins mar€]ué que pour le sel normaL
Ces d inhérents équilibres subsistent simultané ment; de pkis, ils dépendent de h lejupéralore et dp la ftilulioïK 11 en résullc que, quand on neutralise l'acide phosp borique, Tioji hydrogène ne disparaît pas brusquement comme dans le cas des acides forts; la quantité d'ion hydrogène diminue d'une façon lente et continue. Aussi le chang^ement de couleur du tournesol n'esl-il pas suudain, mais continu.
La chaleur de formalitm de Tion trivalent PO" est é^ale à 124^»^; celle de Tion divalent PO^ H^' est égale à 1 277"^
Acide pyrophoap torique. — ()uand on chauHe avec précaution de l'acide orthophosjthorique, à 25<j", il perd ime certaine quantité d'eau et se transforme en acidu pyro|diosphorïquc UiP^O;. Le phénomène a lieu suivani Inéquation
aH,POfc = H4Pt07-hHjO,
11 vaut mîeux^ pour obtenir de Tacide pyrophosphorique pur, traiter pïir la chaleur ceux des sels de l'acide orthopliosphorique qui contiennent juste assez d'hydrogène pour qu*il reste un pyro phosphate après déshydratation. Ce sont les sels dans lesquels deux hydrogènes ont été remplacés [>ar des métaux; tel est par exemple le diphosphate
de sodium ordinaire. Quand on chauffe ce sel, il se produit la décomposition suivante :
îàHNajPO^ = Na^FjO, -+- HjO.
En transformant le pyrophosphate de sodium ainsi obtenu en pyrophosphate de plomb, sel peu soluble, et en traitant ce sel par l'hydrogène sulfuré, on obtient de Tacide pyrophosphorique libre en solution aqueuse.
A l'inverse de l'acide pyrosulfurique et de l'acide pyrosulfureux (p. 335 et 347), l'acide pyrophosphorique en solution aqueuse reste d'abord tel quel, et ne se transforme que lentement en acide orthophosphorique.Ce dernier constitue l'état stable vers lequel tend dans tous les cas une solution aqueuse d'acide phosphorique. La vitesse avec laquelle est atteint cet état d'équilibre dépend de la température et de la concentration de l'ion hydrogène dans la solution; l'ion hydrogène accélère la transformation par une action catalytique ; aussi ) cette transformation est-elle beaucoup plus rapide quand on mélange la solution d'acide phosphorique avec de l'acide azotique, ce qui 1 augmente la quantité d'ion hydrogène.
Outre la composition de ses sels, l'acide ])yrophosphorique se distingue de l'acide orthophosphorique par diverses réactions. Comme le montre sa formule, il est tétrabasique et forme par conséquent quatre séries de sels. Ses sels neutres (sels normaux) contiennent pour un poids de combinaison de phosphore deux poids de combinaison d'un métal monobasique (autrement dit d'un cation monovalent); au contraire, les orthophosphates normaux contiennent pour un poids de combinaison de phosphore trois poids d'un cation monovalent.
Pour distinguer si une solution contient l'un ou l'autre des deux acides, on ajoute à cette solution du nitrate d'argent. Si elle contient de l'ion 1^", il se précipite un sel d'argent jaune répondant à la formule Ag3P04 ; au contraire, les pyrophosphates (l'ion PjO^) donnent un précipité blanc répondant à la formule* Ag^PaO;. Cette réaction permet aussi de constater la transformation lente d'une solution d'acide pyrophosphorique en acide orthophosphorique.
Acide môtaphosphorique. — En chauffant fortement l'acide orthophosphorique, on le transforme en acide métaphosphorique. D'après les résultats de l'analyse, la composition de cet acide répond à la formule H PO,.
La véritable formule n'est cependant pas HPOj, mais un certain
iio irilAPlTRlv \v,
tuiikiple (HPOa)„, // elanl un mniibre entier. Il y a plusieurs acitles
iTiélHplios]iliori<[rïes; ils dillrreiit proljnUlerneiM les irn*^ t\e^ aiilrrs par ht Videur ilti rionihn; n dans leur for n Mile* La rliiniie de ces com- 1 postîs esl encore assez mal élueitlét*.
Préparé par le procédé que nous venons d'indiquer, racitle niéta^ phos|dii>nqiie Cist une masse \[lreiise qui fond en donnanl un iii]uifle vis{|ncux si Ton élève fa Leiopénilure, et qui par iernMtlissrnK'iil se solidifie à Tétai amorphe. L'aeifle phosplioriqne << vil roux » du couimeree f*,st île Facide inétuplios|dîoriqne, C**tle matière vilreuse forniï' en se dissolvant dauii FeaLi un liquide acide qui diffère pur ses réactions des autres aeides phosplioriques. Il rlonne IneHj comme Tacide pjrophosphorîque, un sel d'argent de couleur blanche, mais il a en outn* lajtropriété de précipiter ralbttmine, ce que ne font pas le^ auLies acides phospfioriques. Aussi se sert-on de la solutioit d'acidf m é ta phosp borique pour déceler la présence de Talbumine, dans Turine [>ar exemple* La solution destinée a cet usa^^e doit avoir été réeenimeml préparée, car, <|uand ou la conserve, elle se transforme lenlenient en acid<^ orlhopbosphorique,
A cette transformation S'appliquent les mêmes remarques générales qu'a la transformation corres[ynndajite de l'acide |jjropliosphorique.
t>n n*a pas établi rexistenee de 1 acide pyropbos[duuique comme
moment intermédiaire duns ta iransfornuiliuu, bien que le fait soïl
tliéoriquement vraisemblable,
truand on dissout de Tanhydride pliosfdior ique dans Teau, il a|*-
paraitd^abord de Tacide niéta[dïOsph(U'ique et non de Paeide orlbo-
phosphorique, qui est la forme la plus stable dans ces ctmdilions.
Ce fait est cou fis nue à la loi générale suivant laquelle les formes les
nioin?^ stables a ppa laissent les jux^juières.
Chlorures de Tacide phosphorique. — Si racitle phosphoriqie pouvait fixer encore un poids de eojubinaison d*eau, il fnrmerait un acide peulahasique :
Concevons que dans cet acide pentabasique, tous les groupes lijdrosjdes soient remplacés par du rldore; nous retrouvons ainsi If^ pentachlorure de phosphore PCU dont nous avons déjà parlé. Kt en effet, sous Faction de Teau, ce pcntaehlornre de pbr>spbore donne de l'acide phospborique en niétne temps que de Tacide chlorhydiique
PCIi-h iHsO = lLPOvHh5llGL
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Outre ce chlorure, on en connaît un autre qui apparaît comme le chlorure de l'acide phosphorique si Ton représente cet acide par la formule P0(0H)3. On le représente ordinairement par la formule POQ3 et on l'appelle oxy chlorure de phosphore,
L'oxychlorure de phosphore est un liquide incolore; sa densité est 1,68, il bout à 107^* et fume au contact de l'air. 11 réagit énergiquemenl avec l'eau, en donnant du gaz chlorhydrique et de l'acide orthophosphorique :
POCIs-h 3HjO = H3PO4H- 3HCI.
On prépare l'oxychlorure en faisant agir sur le pentachlorure de l'eau en faible quantité
PCI5-+- HjO = POCUh- aHCI.
Au lieu de l'eau, on peut employer beaucoup de composés contenant à la fois de l'hydrogène et de l'oxygène. En appelant R.OH un composé quelconque de ce genre, on peut représenter la réaction par l'équation générale
ROH -H PCl5= BCI -f. POGIs-f- HCI
Cette réaction est si générale et si facile à obtenir avec tous les composés qui contiennent le groupe hydroxyle, qu'on s'en sert pour établir s'il y a lieu ou non d'admettre la présence du groupe hydroxyle dans un composé donné. En chimie organique particulièrement le^ pentachlorure de phosphore est le réactif de ^'^ydr^lj^^
Comme exemple de cette action générale, signalons que l'acide sulfurique, traité par le pentachlorure de phosphore, donne, suivant le rapport des quantités de matières en présence, de l'acide chlorosulfurique ou du chlorure de sulfuryle. Ces deux phénomènes ont pour équation, le premier
SOî(OH),-4-PCl5= H0S0ïGl-f.HCI-HP0Cl3 et
SO,(OH)J-h.iPCI,= SO,Cl,-^•2POCl3-h•lHCl.
On obtient de même du chlorure d'azotyle en faisant agir du pentachlorure de phosphore sur de l'acide azotique :
NOjOH -h PGU= NOjGl -+- HGl -+- POGI3.
Un autre procédé de préparation de l'oxychlorure de phosphore
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consiste à faire réagir le pentaclilorure de phosphore sur ranhydridc phospliorit|Lie. L'éf|ualion du phénomène est la sin\ante :
p,Ofi-h 3PGÏâ^ 5P0GU.
Il faiil préparer dans un tube un aiélange des deu^t composée sui- \anl le rap[»ort. de poids convenable, sceller le tube à la lampe el le cliau(rei\
La méthode qui consiste à faire réagir les ma li ères en tuhe scellé s^emploie dans les cas où Ton a besoin d'une température plus haute que la ternpéralurc à laque^lïc uup des matières en présence entrerail en ébullitioii sous la pression atmosphérique. Cette température élevée est nécessaire quand la réaction cherchée est trop lente à basse température. Les tubes doi\ent être faits de verre solide et scellés avec soin; un comjiosé volatil s'y vaporise en partie, mais^ du fait de cette vaporisation , la pression, et en même temps le point d'ébullition, s'élèvent à rintérieur du tube» de telle sorte que la pluï^ / grande partie de la matière ne passe pys a Tétat de vajjeur.
En général, l'augmentation de pression ainsi obtenue a peu d*influence sur la réaction chimique; rimportant est de pouvoir élever la température sans vaporiser la substance considérée.
La chaleur de formation <ie roxjchlornre de pliosphore est 6i i^K
Acide phosphoreux. — Ln décomposant par Teau le trichlorure de phospliore l^Cl:i. an obtient un ct^mposé 1*0;, H», qui a des propriétés acides el qu'on apjiclle acide phosphoreux.
Le phénomène qui aboutît à la formation de ri^cide phosphoreux
est représenté par l'équation
PCIa -+- 1 H, O = P( 011 ), -h i H CL
11 s'accompagne d'un dégagement de chaleur considérable ^ dont l'elTet est défaire subir une nouvelle Iransformalicui à l'acide phosphoreux ainsi formé. Aussi convient-il d'employer, au lieu de I*eau pure, de l'acide chlorhydrique eoncenlré. Alors le gaz cblorhydriquc qui prend naissance ne se flissout paSj il s'échappe à l'état de gaz, et la chaleur produite par la réaction se trouve diminuée de la quantité qui correspond k la dissolution du gaz chlurliYdrique, En évaporant au bain-niarie le liquide ainsi obtenu, on le débarrasse de Texcès diacide cldorhjdrique, et Ton fait cristalliser par refroidissement Tacide phosphoreux pur. Les cristaux fondent à 74'*-
Comme l'acide phosphoreux contient uïî oxygène de moins que Taeide phosphoricjuej il peut se translWmer en acide phosphorique
par fixation d'oxygène; il agit alors comme réducteur. Quand on le chauffe il exerce cette action réductrice sur lui-même, et se transforme partiellement en hydrogène phosphore :
4ll3P03=3H,P04-^PH3.
Cette équation implique qu'il se forme de l'acide orthophosphorique. En réalité, cet acide perd immédiatement de l'eau et se transforme en acide métaphosphorique. 11 est facile de compléter l'équation.
A la température de décomposition de l'acide phosphoreux, l'hydrogène phosphore s'enflamme et brûle avec une flamme verdâtre.
Même à l'état de solution aqueuse, l'acide phosphorique est réduc- JM^ teur et enlève à beaucoup de matières l'oxygène ou l'élément halogène qu'elles contiennent. C'est ainsi qu'il réduit à l'état métallique les composés solubles de l'argent et du mercure; le métal réduit forme un dépôt. On se sert de cette réaction en particulier pour caractériser les combinaisons solubles du mercure.
Lorsqu'on neutralise de l'acide phosphoreux en présence de tournesol ou d'un autre réactif indicateur, on n'observe pas de transition soudaine. Le liquide devient bleu avant qu'on ail fini d'ajouter le second équivalent de soude ou de potasse. Deux au plus des hydrogènes de l'acide en solution aqueuse peuvent donc être remplacés par des métaux. On ne connaît d'ailleurs pas de sels de l'acide phosphoreux qui, à l'état soluble, présentent plus de deux poids de combinaison d'hydrogène remplacés par des métaux. Aussi considère-t-on l'acide phosphoreux comme dibasique, et l'on attribue à l'ion phosphoreux (ion phosphite) normal la formule PO3H".
On peut exprimer ces faits en admettant que l'acide phosphoreux contient deux hydrogènes susceptibles d'être remplacés par des métaux et unis chacun à un oxygène de façon à constituer deux groupes hydroxyles, tandis que le troisième hydrogène est directement uni au phosphore. D'après cette hypothèse, l'acide phosphoreux aurait
pour formule
OH OPOH; H
il dériverait de l'acide phosphorique par remplacement d'un hydroxyle par un hydrogène.
Mais il y a une objection, c'est que l'acide phosphoreux prend naissance par l'action de l'eau sur le trichlorure de phosphore. C'est une réaction caractéristique des chlorures acides que de donner des acides en réagissant avec l'eau ; inversement, ces chlorures dé-
ÇiOo^z
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rivenl des acideiï par siib^LÎtulion du cl dore ù I liydroxjk, D'îiprr'^ res n'a nions, le tri ri dorure de phosphore devrait (Hrc coiisidén' comme le chlorure de Tacide phosphoreux, et cet acide devrait être represeDlé par b formule P(OH)n.
La contradiction n est pas insoluble. Il nVst pas uécessaire quetou^ les hydrogi''nes fnisunt paitie de grouj>cs hjdroxyles puissent être remplaces par di^s iuétauiî. D\ij)rrs ce t\iu a été expliqué page 3^o, la dissociation progressive d'un acide [ïolyhjisique doit devenir à chaque étape plus difiicile. Dans le eus présent, le dernier degré de la transformation est si difliciie ii r*5aliscr que le Lmisii*nie hydrogène ne peut aucunement »''tre remplacé par des métaux dans les eondîlions ordinîilres. Lii formule P(0H)3 peut aussi se concilier parfaitement avec le caraetï*rp dil>asique de racitlc phos[ih(»reu\. Pour exprirnt^r C(*s il ilFérents faits j ou peut écrire la l(»rri»nîede hi uianière suivante:
Nous vuytujH, piu' cet cAcmitle, couiiucut ori [leut chercher à exprimer^ par la façon d'écrire la formule iFun romposé, ce qu^on appelle la « constitution n de ce composé. Exprimer la roivsLitutîon* c^esl donner a la formule une disposition telle qu'on puisse facile ment elcduire les réactions les plus im|)ortanlcs de la substance c^msidérée,
Pour arriver à ce résultat* on dispose les éléments qui sortent souvent enseiublc (h' la romhinaison de telle manière qu'ils apparaissent unis dans la funmde; souvent on les séjvare en {taire des autres clé* ments par un trait ou par un points
Cette séparation est 1res facile à réaliser, par exemple, dans le cas des sels en ce qui eoneerne les deux ions. Ainsi la formule du nitrate d'ammonium s'écrit non pas N^IltOa, ee «jui donne en bloc la composition de ce selj mais NHi .NO3, ee qui indique que le sel en se dissolvant dans Feau se dissout en donnant les ions NH^ et NO^.
La séparation présente quelques iliniiudlcs dans le cas des acides |)olvbasiqueSj ceux fpii peuvent former plusieurs ions. Dans ce cas, on la fait généralement en mettant â |jart tout T hydrogène qui pourrait former de V'um hydrogène si la dissociation était complète; ainsi on écritTacidc phos[)hurique HgPO», et l'on représente les trois hydrogènes comme des ions, quoique le troisième hydrogène ne soil que 1res faiblement dissocié en solution aqueuse. Dans le cas de Pat^ide phosphoreux, oti considère deux seulement des hydrogènes comme des ions, bien qu'il ne s'agisse là vraiseniblablemenl que d'une di (Té renée de degré, et non de nature.
11 est encore [dus difliciie de trouver une formule valable pour
loutes les réaclions (piand on a affaire à des acides oxygénés qui, d'une part, peuvent se dissocier en donnant de Tion hydrogène, et, d'autre part, en l'absence de Feau, se comportent comme composés ' de l'hydroxyle. Tel esl, par exemple, Tacide sulfurique. On se lire alors d'affaire en adoptant des formules différentes suixant la réaction que Ton veut mettre en évidence. Ainsi, Ton écrit l'acide sulfurique en tant qu'acide H2SO» ou H2.S04, en tant que composé de l'hydroxyle S02(OH)2. En d'autres termes, il est impossible d'exprimer la c< constitution » de l'acide sulfurique par une formule unique; on emploie donc, suivant le besoin, une formule ou l'autre.
On pourrait bien fusionner les deux formules en adoptant la se- > conde et en prenant comme règle que l'hydrogène uni à l'oxygène dans le groupe hydroxyle est particulièrement apte à passer à l'état ' d'ion hydrogène. Mais alors, on retombe sur la même contradiction l cpie dans le cas de l'acidi? phosphoreux; sans compter que dans les i hydrates basiques on ne constate pas de dissociation de l'hydro- | gène. -■
On peut se demander pourquoi, en ce qui concerne ces relations, les formules chimiques sont si indécises, tandis que pour exprimer d'autres relations elles sont si nettes et exemptes de contradiction. (Test qu'ici il s'agit de représenter des faits très complexes, dont les lois dépendent de bien plus de variables que n'en peuvent représenter les formules chimiques. Le problème est de mettre en lumière toutes les transformations que peut présenter une matière donnée en réagissant avec d'autres matières; de plus, les réactions ne sont pas de sens constant; le résultat des transformations dépend dans une large inesui^edes conditions extérieures, comme la température, la pression ou la concentration. Il est naturel qu'on ne puisse exprimer ces rapports complexes simplement par la disposition des symboles élémentaires les uns par rapport aux autres ; on n'y réussit pas même avec la représentation dans l'espace. Une u formule de constitution » ne représente donc qu'un point de vue particulier et ne correspond qu'à certaines relations déterminées, particulièrement importantes parce qu'elles se réalisent fréquemment.
En oxydant avec beaucoup de précaution du phosphore dans un courant d'air modéré, on obtient une matière blanche qui diffère de l'anhydride phosphorique par son point de fusion, qui est moins élevé (22'*, 5) et par sa volatilité (elle bouta 173"). En l'analysant, on trouve trois poids de combinaison d'oxygène pour deux de phosphore; en mesurant sa densité de vapeur, on est conduit à lui donner comme poids molaire 220, ce qui correspond à la for-
CtlAt>1TtlË %\\
juiile PvOfl* Celtï^ subslance est l'anhydride de l'acide plinsplioreuï,
car
Acide hypophosphoreux^ — Une solution de soude ou de potasse agissant sur du pliOsSpliorc donne en même temps que de riiydrogèue phosphore (p, 4^7) des sels de Tacide hypopliosphoreux, La réaction a lieu suivant Féqualion
4P-h3NaOH-i-3H,0 == 3NaI^0,Hî-h Vih,
et le sel ainsi formd reste eu solution. Quand on se propose de préparer raridf h y po phosphoreux, on emploie T hydrate de lïaryuni, dont l'action e^t loul à fait analogue. Il se forme de rhjpophosphite de baryum, qui reste dissous. En évaporant cl en cristallisant, on rohlit^nl à Télat de pureté, puis on le décompose en ajoutant une quantité convenable d'acide sulfurique. En évaporant avec précaution la solution aqueuse d'acide libre, ou obtient enfin cet acide â l'étal de masse cristalline qui fond à 4-i'j^' et qui est très so lubie dans l'eau*
La formule de l'acide Iiypophosphoreux est H3p(Ja; mais des trois hydrogènes qu'il contient un seul peut être remplacé par des métaux ; Facide hypf*plios|îhoreux esl monobasique. L'ion hypo phosphoreux (ion hypopUosjdiite) a donc pour formule P<hH[j.
Par ses autres réactions, l'acide hypopliosphoreux est ti'ès analogue à rac-ide phosjihtîreux. Lui aussi est réducteur; il précipite les métau:( préfieux de leurs solutions; quand on le chauflcj il dcgagede r hydrogène phosphore qui s 'enfla m me immédiatement.
Ses sels sont presque tous solubles dans Tcau; aucun d'entre eux ne peut servira le caractériser.
L'anhydride de l'acide liypophosphoreux aurait pour formule P2O; on ne connaît pas de composé oxygéné du phosphore qui ré(>onde a cette formule*
Acide hypophosphorique. — Le li<piide acide que donne le phos* jdiore quand il se licjuélie au cont;u't de Pair humide contient, outre l'acide phosphorique et Tacide phosphoreux, un composé intermédiaire qu^on appelle acide hj'pophosp/torique et qui a pour formule HiP^Ou. Comme le fait supposer sa formule, cet acide est tel ra basique : Pion hypophosphorique (ion bypophosphatc) a pour formule P^Ou',
On le prépare en neutralisant incomplètement par la soude le mélange acide dont nous venons de parler^ cl en l'abnndonnanl ensuite un certain teuips à lui-même; dans ces conditions il se produit avec
lenteur un dépôt du sel acide Na^HoPaÛfl ; on transforme ce sel en sd de plomb, et l'on décompose ce sel de plomb, qui est très peu soluble, par l'acide sulfurique ou l'hydrogène sulfuré.
L'acide hypophosphorique se comporte en général comme l'acide phosphoreux, mais il a des propriétés acides moins prononcées. Quand on chauffe l'acide hypophosphorique libre, il se transforme, comme tous les acides inférieurs de phosphore, en acide phosphorique; en même temps on observe un dégagement d'hydrogène phosphore, dont une partie brûle, tandis que le reste se décompose en hydrogène et en phosphore rouge.
Oxydes inférieurs du phosphore. — Divers chimistes ont obtenu à plusieurs reprises des matières analogues d'aspect à du phosphore rouge, et qu'ils ont considérées comme des oxydes inférieurs du phosphore. Comme ces substances se présentent à l'état de résidus insolubles et non volatils, il est difficile de les purifier et d'en déterminer les caractères; aussi ne peut-on encore affirmer que ce soient des matières pures.
Composés sulfurés du phosphore. — Quand on met en présence du phosphore blanc et du soufre, on obtient des liquides jaunâtres qui fument à l'air et qui sont très inflammables. Ils ont été longtemps considérés comme des combinaisons du soufre et du phosphore; mais on a reconnu que ce sont simplement des solutions d'un élément dans l'autre. D'une façon générale, le point de fusion d'une substance solide s'abaisse quand elle en contient une autre en solution; il doit donc en être ainsi pour le phosphore qui contient du soufre en solution. Le point de fusion du phosphore, qui sans cela serait au voisinage de 44**j descend ainsi au-dessous de la température ordinaire; et c'est parce que les solutions riches en soufre restent liquides qu'elles donnent l'impression de véritables combinaisons chimiques.
Au contraire, en faisant réagir les deux éléments à des températures | plus élevées, on obtient de véritables combinaisons chimiques comparables aux composés oxygénés du phosphore. Quand on emploie le ( phosphore blanc, les réactions dégagent des quantités de chaleur si ^ considérables qu'il peut se produire des explosions dangereuses. Avec le phosphore rouge, qui contient beaucoup moins d'énergie, le dégagement de chaleur est également beaucoup moindre, et l'on n'a pas de peine à rester maître de la réaction.
On mélange les deux éléments suivant les rapports qui correspondent aux formules PsSc et P2S5 ; on introduit le mélange dans un ballon de verre, et l'on chauffe ce ballon en un point. La réaction
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se propage alors dans toute la masse rapidement, mats sans explosion, Lo compose formé est d'abord liquide^ mais il hc condense lïienlôL en une msisï^c solide, jaune grisâlrc^ crisUilline* Les deuxcoitiposés PaS» et PaSs ne se distinguent guère par Taspeet. Leur ronîeur jaune gris Uenl a la présence des impuretés du phoî^^pliore rouge; •d Tëlal puTj les deux subsliinces sont des niasses crislîiUines jaunes, analogues d'aspect an soufre, mt*is plus pales,
Au eoutact de Fair ee?* coinposés ne *^'entîauinipnl pas s[^outanément; si on hs ctiaufle, ils brûlent en donnant de lantij-dride sulfu^ reux et de ranhydrulc p]ios[>horii]ue. Ils ont une odeur dMiydrt*gène jlulfuré, parce qu'ils réagissent avec la vapeur d'eau contenue dans l'air en don n uni de Thydrogène sulfuré et de Ta ci de phosphorique ou de Tacide plios[)horen\ :
Pi S, -h SHj 0 := îH» rOi H- 5 HjS,
Ils réagisseul d'une nianicre analo^^ue ^ur les coaiposés qui contiennent le groupe lijdroxyle : ils transforment ces composés en tombinaisons sulfurées eorres pondantes.
Outre ces ihmx ëompnsés, il existe encore lIcux sulfures de plinspliorc, qui répou<lent respecli\einenL aux formules l^SgCl l^S^. On les obtient à l'état de pureté en fondant des mélanges des deux éléments en proportions convenables, et en distillant sous pression réduite.
On em|^loîe depuis quelque temps u la t'abriealion des allumettes un mélange^ à l'état brut, de divers sulfures du pltospliore ; ce mélange n'a pas Tac lion lo\i(|ue du pbosphoi^e blanc (|u /î'-^^)-
filant donnéfî Tanalogie de composition eolre le pentasulfure de [ïtiospbore et Tuxyde correspondant (ranh^dride phospliorique), il j a lieu de se demander s'il n-e\isle pas des arides dérivant du sulfure, cf^mnïe il existe des acides dérivant de roxjde. 11 existe très vraisemblablement toute une série d'acides analogues aux acides oxygénés du phosphore, et contenant du soufre à la place de Toxygène* Mais ils sont très peu stables, car ils se décomposent sous Tact ion de Teau eu donmmt de rbydrugène sulfuré et les acides oxygénés qui leur correspondent. lNous n'insisterons donc pas sur ces composés, d'autant plus que Tarsenic f*trme des combinaisons tout a fait analogues, mais plus stables el mieux caractérisées, que nous étudierons à propos de cet élémenL
Le compose sulfuré qui correspond à roxychlorure de phosphore, el qu'on afipelle s ui/ochiorure de phosphore, est au contraire une substance 1res stable* Il répond à la formule PSCl^; on peut Toblenir
Goog
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en chaufTanl du trichlorure de phosphore avec du soufre. 11 prend naissance également quand on fait agir du pentachlorure de phosphore sur de l'hydrogène sulfuré. C'est un liquide incolore, qui bout à 125". Sous l'action de l'eau il se décompose, mais beaucoup moins vivement que Toxychlorure; il se forme alors de l'acide phosphorique, de l'acide chlorhydrique et de l'hydrogène sulfuré
PSCI3 -+- 4ntO = IIjPOv -+- SUGI -h H,S.
Valence. — Pour exprimer le fait qu'il y a dans l'acide sulfurique deux poids de combinaison d'hydrogène, on dit, comme nous l'avons fait, que l'anion SO*j est divalent. On appellera de même trii^alent l'anion d'un acide tribasique, etc.
D'un autre côté, outre le cation hydrogène, qui est monovalent, cl les autres cations monovalents, dont chacun remplace un poids de combinaison d'hydrogène, il existe des cations tels qu'un de leurs poids de combinaison peut remplacer deux ou trois poids de combinaison d'hydrogène, ou davantage. Il existe donc des cations monovalents et des cations plurivalents.
On peut se demander pourquoi on n'a pas déterminé les poids de combinaison de façon à n'avoir besoin d'admettre que des ions monovalents. C'est qu'en procédant ainsi on serait arrivé à des contradictions avec les résultats de la détermination des poids molaires. Ainsi on a fait du calcium un cation divalent parce que la quantité d'ion calcium contenue dans le composé CaClj fait varier une température de congélation de la même manière que la quantité d'ion potassium contenue dans le composé KCl.
Une autre raison s'oppose à ce que l'on dispose les formules de façon à n'avoir que des ions monovalents : c'est qu'il existe un certain nombre d'ions qui, tout en conservant la même composition (certains d'entre eux sont des ions éléments), prennent suivant les circonstances des valences différentes, tout en conservant le même? poids molaire. Il en est ainsi par exemple pour le fer: cet élément peut former des ions divalents et des ions trivalents, qui ont tous \i\ même poids molaire 55,9»
Si donc on considère un acide quelconque II„ A., dont tous les hydrogènes peuvent être remplacés par des métaux, on dira que la valence de l'anion A est égale à n. De même, si, lorsque l'hydrogène de l'acide est remplacé par un cation, un poids de combinaison de ce cation se substitue à m hydrogènes, la valence de ce cation est égale à m. Cette façon de compter revient a évaluer les valences en prenant l'hydrogène pour unité. Il n'y a pas de raison expérimentale de
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choisir une unité plus peiile, car il a'exisle pas d'aniondoot un poids molaire contienne moins d'un poids de combinaison d'hydrogène, ni de cation dont un poids do ronitûnâition se substitue à une quanlitë d'Iiydrogène moindre ipiuii poids de combinaison.
Il résulte encore de noire exposé que, étanl donnée la jtïaniére dont se détermine la valence des anions et des calions, dans cliaque sel les; deux valences doivent être égales entre elles. 11 n'est pas précisément nécessaire que toujours un amende valence n soit uni a un cation de \alence n; il suffit que la somme des valences des unions soit égale à la somme des valences des cations. Pour que cette égalité ail lieu, il faut que le nombre des ions qui se rassemblent varie avec la valence de ces ions : ainsi, j>our un cation dîvalentj on doit avoir deux anions monovalents, et cjuaud an union tri valent s'unit si un cation dlvak-ntj à deux poids de cruublnaison de J^anion doivent correspondre Irois poids de combinaison du cation, de telle sorte que les sommes (les valences soient de part ei d'autre égales à sis, et par suite égales entre elles.
Extension de la notion de valence. — Ku tant qu'elle s'apfilîque Nux sels, la lé^nliiuilé de la notion dtr \alence ne peut être Tobjcl d^aucun doute$ cai' la loi de Faradaj ([). il\t) fournit le moyen de la justifier expérimentalement cl indépendamment de toute considération chimique. Au contraire^ rapplication qu'on a tenté de faire de ces nolions aux conqiosés qui ne sont pas des sels est loin de reposer sur un fondement aussi solide. Cependant on a pu établir dans ce vaste domaine un grand nombre de i-elations généruleSj qu'il nous sera utile de considérer rapidement
Signalons d'ailleurs que c'est eu cbimie organique que ces idées fMil rendu le plus de services. C'est pour celle raison qu*elles mériteni d'être exposées ici, bien qu'en chimie inorganique elles jouent un rôle moins capital.
Si Ton compare j au point de vue de leur composition, les combinaisons que fonnenl avec rhjdrogène les différents éléments que nous avons étudiés, on obtient le tableau suivant :
Halogènes .., NH, UV, H Ci, HBr, HJ.
Groupe de loxygènL» HiO, HiS, H,Se, H,Tc.
Groupe de ï'azote *...... MiN, 11^1'.
Si Ton prend encore rhjdiogène comme unité, et qu^on évalue par comparaison avec Th^drogène la capacité de combinaison des difierents éléments, on peut appeler les halogènes monoçaleniSj les élé-
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ments du groupe de l'oxygène divalents; ceux de l'azote, Irivalents. Nous verrons bienlôtque le carbone et les éléments du groupe du carbone peuvent être considérés comme quadrivalents.
Posons maintenant en principe que tout composé chimique doit pouvoir être divisé en deux parties, de telle manière qu'en additionnant les valences dans chacune de ces parties on trouve des sommes égales. Pour vérifier sur les formules des composés l'exactitude de ce postulat, on peut attacher aux symboles des éléments monovalents un tiret, à ceux des éléments divalents deux tirets, à ceux des éléments trivalents trois tirets. Alors le principe en question sera satisfait si l'on peut écrire les formules de telle manière que tous les symboles d'éléments soient reliés, et que le nombre des tirets aboutissant à chaque symbole corresponde à la valence de l'élément représenté par ce symbole.
Ainsi les éléments halogènes devront être munis chacun d'un tiret :
H-; CI--; Br — ; I—; F-.
Ceux du groupe de l'oxygène devront avoir deux tirets :
_0— ; —S—; —Se — ; —Te-.
Ceux du groupe de l'azote devront avoir trois tirets :
En examinant à ce point de vue les composés que nous avons décrits jusqu'à présent, nous trouvons que la condition peut être remplie dans un grand nombre de cas, mais non dans tous. Ainsi on peut satisfaire à cette condition avec les formules suivantes :
H_H; CI-CI; Br-Br; I — I; F-F;
H-CI; H — Br; H — I; H-F; I — CI;
0 = 0; S = S; Se = Se; Te = Te; H-0 — H;
H_-S-H; H-Se — H; H — Te — H;
Cl-0 — Cl; Cl — 0 — H; Cl — 0-0 -H;
Cl-0 — O — 0-H; Cl— 0 — 0 — 0-0 — H;
Cl — S — S — Ci; Ci-S-CI; Cl — Se-CI; Gl-Te — Cl;
H — s — O — 0-0-H ou H — O — S — 0-0 — H;
H-S-O — 0-0 — O — H ou H — 0 — S-0 — O — 0-H
ou H — 0-0 — S — O — 0-H
Qoo^Q:
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(de même, les autres acides oitj gênés dti soufre, du séléauim et du tellure);
N = N; P = P As = A& U
P = P A5=As H — .^-^H
H II
U _ j' _ u H - As ^ H
An r on traire, on ne peut *iat!sfaire à la condition uver les composés S eu, Se eu, NH^Cl, PCI*, Vf^, %0, ^0^,
non plus qu'avec beaucoup d^aulres^
On a cherché de plusieurs manières a résoudre ces contradictiani». Le procédé f|ui a été le plus employé consîî^le a adrneltre cprun même élément peut avoir plusieurs valences. Ainsi on peut évidemment rapporter les combinaisons telles que SCI* et SeCli à une forme quadrivalenle du soufre ou du sélénium; de même, on peut rapporter au moins une partie des composés de Tazote et du phosphore a des fonues pentavalenles de ces éléments. Mais le bioxjde et le peroxyde d^azote supposeraient un azote bivalent ou quadrivalent.
Ce qui donne une ba§e a ces ronsidcralious» c'est le fait qu'on peut ranger les diverses combinuîsuns d'un clcmenl donné en groupes de combinaisons particulièrement apparentées entre elles, c'est-à-dire se transformant aisément les unes dans les aulres, et présentant en des circonstances semblables des réactions aualo^ues. Le nombre de ces grotip^'s ou types varie suivant les élémculs. Certains élément, comme le carbone, présentent un petit nombre de types, comprenant cliacun une multitude exlraordinaire de composés. Pour d'autres éléments, le nombre des groupes est considérabh^ mais chaque groupe est représenté par un petit nombre de composés, La connaissance de ces groupes ou types sert en tout cas à se représenter rensemble des diverses combinaisons chimiques d'une fa^^on plus satisfaisante que si on les considérait une à une sans les grouper,
l^our le moment nous distingueriûnâ les groupes suivants :
L'hydrogène est monovalent, l'oxygène bî vident.
IjCS halogènes sont monovalents dans leurs liydracides et dans les sels qui dérivent des liydracides. Outre ee type monovalent, ils pré* sentent encore des types trivalents, pentavalents et beptavaleuts que réalisent leurs acides oxygénés. Le plus important est le type pcnla^
\alenL Ces différents groupes répondent aux formules
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Les éléments du groupe du soufre sont bivalents dans leurs hydracides et dans les sels qui dérivent de leurs hydracides. En outre, on peut leur attribuer un type tétravalent et un type hexavalent, représentés respectivement par les acides sulfureux et sulfurique, ou les anhydrides de ces acides :
L'azote et le phosphore, ainsi que les éléments analogues que nous étudierons par la suite, sont surtout trivalents et pentavalents. Types : Tammoniaque et Tacide azotique
\H \Oll
Pour des raisons qui prendront dans la suite une très grande importance, il convient de considérer tous les composés oxygénés dont nous venons de parler comme les anhydrides partiels des composés hydroxylés correspondants. Comme Toxygène est bivalent, et l'hydroxyle monovalent, la valence admise ressort davantage quand on adopte cette façon d'écrire les formules.
Ainsi pour les halogènes, et par exemple pour le chlore, nous avons les formules suivantes :
Acide hypocliloreux Ci( OH )
Acide chloreux CiO (0H)= Cl(OH),— HjO
Acide chlorique CiOj(OH) = GUOH)^ — aHjO
Acide perchlorique C103(0H) = Cl(0H)7 — 3HjO
Pour le soufre et les éléments du groupe du soufre, nous avons :
Acide sulfureux SO (OH), = S(0H)4 — HjO
Acide sulfurique SOj(OH)î = S(0H)6 — aHjO
Enfin, pour le groupe de l'azote :
Acide azoteux ISO (OH) = N(0H)3 — HjO
Acide azotique NO,(OH) = N(0H)5 — 2HjO
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En inlerprétanl les formules de cette manière , on comprend par exemple le fait que l'acide phospfïoriqiie qui est tri%'alenl el Tacide azotique qui est monovalent appartiennent tous deux au mémi* tjpe, fait qu'indiquent beaucoup moins nettement les formules ordinaires :
HtP04=^P{0H)j- H,0, HNO. = NC0H)i-aH,0.
Ces types de combinaison n'épuisent pas toute la variété des phénomènes chimiqueSi mais ils fournissent des vues d'ensemble sur les combinaisons les plus importantes, et c'est ce qui leur donne une certaine valeur <
Généralités. — Le carbone est un des éléments chimiques les plus importants; ses composés, très nombreux et très répandus, jouent un rôle capital dans la nature et dans l'industrie. Quoique les êtres vivants ou organisés contiennent toujours non seulement du carbone, mais aussi de l'oxygène, de l'hydrogène et de l'azote, on dit souvent que le carbone est l'élément organique par excellence, car c'est essentiellement par les propriétés chimiques du carbone que s'explique la multiplicité des matières organiques.
L'importance prépondérante du carbone ne tient pas seulement à ce qu'il entre comme partie constitutive dans les matières dont sont formés les corps vivants; c'est encore le carbone qui renferme les provisions d'énergie qui se dépensent dans les diverses manifestations de la vie. Dans l'industrie il joue encore le même rôle, car la partie de beaucoup la plus importante de l'énergie chimique que l'homme emploie aux fins les plus diverses provient des transformations chimiques du carbone.
Mais nous ne pourrons étudier ce côté de la chimie du carbone qu'après avoir décrit les composés qu'il forme avec les autres éléments, et avant tout le carbone lui-même.
L'élément carbone se présente sous trois formes distinctes qui ont entre elles des rapports analogues à ceux que nous avons trouvés entre les diverses formes du soufre ou du phosphore. Il existe sous deux formes cristallines distinctes, et en outre à l'état amorphe. On comprend ordinairement dans une seule et même espèce les différents états du carbone amorphe, mais c'est là probablement une erreur. Des raisons sérieuses donnent lieu de penser qu'il existe plusieurs espèces de carbone amorphe, qui difièrent par leurs propriétés, et dont aucune n'est connue à l'état pur.
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Ce qu'on iippclle charùo/t esl du carbone auioî'|iiie plus ou moins juir. Quand on clrauflV' des niatières organiques, c'esl-à-dire des malières provenant d^étres organisés et contenant du carbone {on emploie de préférence les itiulières organitjtie^ végétales), on ohtipni d'ordinaire un résidu qui est du carbone : les autres éléments des ma li ères organiques, m [varticiilier Toïygène et rfiydrogcne, s^écbappenl à Tétat d*eaii el fie composés moins riches en carbone. Le résidu eontîent encore, oulre le carbone, les parties mm volatiles que pouvait contenir le composé organique et aussi des reslf^s d'Iiydro- ^('ine et d^oxygène, (rautanl plus notables qtie la carbonisation a lieu à une température [dus basse.
Le cburbon ainsi obtenu présente encore très netlemcnl flans cer^ Jains cas, [>ar excaiple <piand il dcri\c du bois, la sliHicture de la matière dont il provient; dans le charbon de bois, toutes les cellules du bois sont bien conservées. Cela tient à ce que le carijonecsl infusible au3t leuïpë ratures auxquelles a lieu la transformation. Si la matière de laquelle on part possède la même propriété (c'est le cas pour leî^ parois <les cellules du bois)j la forme des corps se conserve parfaitement au cours de la carbouisatiim. Dans les cas où la matière se li* quelle avant ou pendant la carbonisation (c\'st ce qui arrive avec le sucre), le charbon obtenu se présente sous raspeci d'une masse qui il été fondue; ce n'est [»as que le charbon soii fusible, c'est le sucre qui est fusible.
Le charbon de sucre est du carbone beaueouji plus pur que le chai^ lynnde bois; avec le sucre, il est facile d'éviter la présence des irupuretés non volatiles que contient le ebarlion de bois. Ces impuretés, quand la ciunbustion est complète, passent à Tétat de poussières g^rises qui sont de la cendre.
Le noir df fiunêe est une forme encore plus pure du carbone. On Tob tient en brûlant, en [U'ésence d'une faible <[uantité d'air, une des très noadtreuses combinaisons volailles du carbone elderhydi-ogène. Lliydrogène se combine le premier avec l'oxygène présent; le carbone se dépose, et Ton [leut le recueillir à l'état de poussière extrêmement fine et légère, 11 contient encore de faible?^ quantités de combinaisons hydrogénées; ces composés étant volatils, on peut les chasser en portant le carbone au rouge à l'abri de l'air.
Cette forme de carbone se tlislingue par une couleur noire qui est bien connue, une densité faible; elle brûle facilement, elle con* duitmal la chaleur el rélectrieitê, elle a une faible durelé.
Il est impossible de représenter par des nombres précis les propriétés du carbone : elles sont variaLles jusqu'à un certain point, et
dans le sens suivant : plus la température à laquelle on a exposé le carbone amorphe était élevée, et plus cette température a agi longtemps sur le carbone, plus grandes sont la densité, la dureté, la conductibilité calorifique et surtout électrique, et plus petite est la combustibilité. En même temps la coloration noire intense se transforme en une couleur grise, qui s'accompagne d'un certain éclat métallique.
Ces changements proviennent-ils de cte que les petites particules dont est composé le charbon s'unissent en particules plus grosses quand la température s'élève? Ou bien existe-t-il plusieurs formes de carbone amorphe, qui se trouvent mélangées dans le charbon, et les plus dures, les plus denses et les plus conductrices se produisentelles en quantité plus grande aux températures plus élevées? La question n'a pas encore été résolue. Le carbone ne fond certainement pas avant les températures comprises entre 3ooo** et 35oo", qui sont celles de l'arc électrique ; mais il est fort possible qu'il possède la propriété commune aux substances amorphes, de ne pas avoir de point de fusion déterminé; il subirait alors, à des températures beaucoup plus basses, un commencement de ramollissement, qui aurait pour conséquence la formation de particules plus grosses par agglomération des plus petites. On s'expliquerait ainsi dans une certaine mesure les variations signalées. Néanmoins, il nous paraît plus juste, surtout étant données les variations considérables de la dureté et de la conductibilité, d'admettre l'existence (le plusieurs sortes de carbone amorphe, différant entre elles de la manière que nous avons expliquée et entrant en proportions variables dans la composition du charbon ordinaire.
Le carbone conserve l'état solide avec une persistance toute particulière. Ce n'est qu'à la température de l'arc électrique, c'est-à-dire environ 3500**, qu'il commence à s'amollir et à se volatiliser. En outre, c'est à peine s'il existe une seule matière qui dissolve le carbone en quantités assez considérables. Le seul dissolvant bien connu du carbone est le fer liquide; à haute température le fer liquide dissout quelques centièmes de son poids de carbone, qui se séparent du métal quand le métal se solidifie. Le carbone qui se forme dans ces conditions n'est pas du carbone amorphe, mais du graphite cristallisé que nous étudierons bientôt.
Chauffé en présence de Tair, le carbone s'unit à l'oxygène et se transforme en anhydride carbonique.
Les charbons fossiles qu'on trouve dans la nature, comme l'anthracite, la houille, le lignite, sont composés principalement de carbone, mais ils contiennent en outre de l'hydrogène et de l'oxygène, de pe-
tites quantités d'azote et de soufre, et des quantités très variables de cendres, c'est-à-dire de matières minérales de toute espèce. Leur mode de formation est analogue à celui du charbon de bois : ce sont les restes d'anciennes plantes qui se sont réduites à leur carbone en perdant peu à peu leurs autres éléments. Mais la transformation a eu lieu à basse température et a demandé de longues périodes. Le charbon fossile dont la carbonisation est la plus avancée est l'anthracite, qui ne contient que des quantités d'hydrogène extrêmement petites; la carbonisation de la houille est moins complète, celle du lignite plus imparfaite encore. Ces dernières substances ne peuvent être considérées comme du carbone au sens propre du mot; elles sont formées de composés compliqués dérivant des matières qui constituaient primitivement les végétaux; elles sont d'ailleurs très riches en carbone ou en mélanges de ces matières avec du carbone amorphe.
En chauffant la houille à l'abri de l'air, on en expulse l'hydrogène qui passe à l'état de composés hydrogénés. Celte opération se pratique en grand et pour des fins très diverses. D'abord on soumet le charbon contenant beaucoup d'hydrogène à l'action de la chaleur (« distillation sèche ») pour recueillir les gaz carbures qui se forment; ces gaz sont employés après purification à l'éclairage ou au chauffage. Le gaz d'éclairage ainsi préparé est un produit très important, car le combustible gazeux .présente dans bien des cas des avantages considérables sur le combustible solide ou liquide. Nous reviendrons dans la suite sur cette question.
D'un autre côté, on soumet aussi à la distillation sèche les houilles pauvres en hydrogène, pour obtenir comme résidu un combustible à peu près exempt d'hydrogène, qui est préférable au combustible chargé d'hydrogène dans beaucoup de cas, et spécialement en métallurgie. Ces résidus du charbon constituent ce qu'on appelle le coke ; on fabrique le coke en quantités énormes. Dans la transformation de la houille en coke, il est particulièrement important de chasser aussi la plus grande partie du çoufre qu'elle contient, de façon à la purifier également à ce point de vue.
Absorption des matières dissoutes et des gaz par le carbone. —
Nous avons vu que le carbone amorphe a souvent une constitution poreuse et cellulaire, quand les systèmes organiques dont il provient présentaient eux-mêmes ce caractère. De là lui vient une propriété qu'il partage avec toutes les matières solides, mais qu'il possède à un degré particulièrement frappant. Nous voulons parler de l'apti-
lude du charbon poreux à absorber certaines matières dissoutes ou gazeuses comprises dans un mélange donné, et à débarrasser ainsi ce mélange de certaines de ses parties constitulives.
Si, par exemple, on agite avec du charbon à pores fins (le mieux est de se servir du charbon obtenu par carbonisation des os) du vin, de la solution de tournesol ou des solutions colorées analogues, et qu'ensuite on filtre, le liquide qui traverse le filtre est tout à fait incolore, ou du moins d'une teinte beaucoup plus claire. De même, si Ton filtre sur du charbon de Teau trouble, impure ou de mauvaise odeur, l'eau filtrée esl claire, elle n'a plus aucune odeur ou seulement une odeur très atténuée. Aussi le charbon sert-il souvent de purificateur, dans l'industrie comme dans les laboratoires.
Ces phénomènes constituent ce qu'on appelle l'absorption. Ils '^ proviennent de ce que sur la surface de contact d'un corps solide et 1 d'une solution la concentration de la matière dissoute n'a pas la même / valeur qu'au sein de la solution. Souvent la concentration de la ma- j -jj tière dissoute est plus grande au voisinage de ces surfaces limites 1 x que dans le reste de la solution ; mais le cas contraire peut égale- j ment se présenter. ^
Ce phénomène et le fait bien connu qu'un liquide mouille certains solides se rattachent à des causes du même ordre. D'une manière générale, les surfaces limitantes de deux corps différents sont le siège d'une espèce d'énergie particulière, qu'on appelle énergie superficielle. Les phénomènes de tension superficielle, appelés encore phénomènes capillaires, ne représentent qu'une faible partie des diverses manifestations de l'énergie superficielle; cette énergie est en œuvre partout où des corps différents sont en contact et où il existe des surfaces de séparation.
Cela posé, si certaines matières ont la propriété de se concentrer tout particulièrement au voisinage de certaines surfaces de séparation, on les enlève à la solution où elles se trouvent en créant dans cette solution des surfaces de ce genre. C'est ce qui arrive avec les matières colorantes et le charbon. Entre la partie qui reste en solution et celle qui est absorbée par le charbon, il s'établit un certain équilibre, et la partie qui reste attachée au charbon est la plus considérable.
Cette action dépend avant tout de la nature de la matière dissoute, mais aussi dans une certaine mesure de la nature du corps solide. La plupart des matières dont la composition est complexe possèdent à un haut degré la propriété de se concentrer au voisinage des surfaces limites; au contraire, les matières de composition plus simple
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restent en majeure partie dans la solution. La plupart des matières colorantes qu'on ne peut éviter d'obtenir comme produits accessoires dans la préparation de divers produits organiques ont une composition très complexe; aussi peut-on souvent tirer parti de ces phénomènes pour en débarrasser les solutions qui les contiennent. Ce procédé a été employé en grand, par exemple dans la fabrication du sucre; on arrive ainsi à décolorer les jus de betterave qui sont d'un brun sombre, assez complètement pour qu'ils donnent ensuite du sucre blanc.
Il en est de même des produits mal odorants de la décomposition des matières organiques, des excréments animaux, etc. Ces composés complexes sonl, en général, fortement absorbés par le charbon.
Enfin, ce que nous venons d'expliquer s'applique aussi aux mélanges de gaz. Les gaz se condensent à la surface des corps solides en quantités plus ou moins considérables, et les gaz complexes et lourds se condensent plus que les gaz simples et légers. On a donc un moyen de séparer plus ou moins complètement les uns des autres des gaz complexes et des gaz simples qui se trouvent mélangés.
Comme l'action a lieu sur la surface de séparation du corps solide et du liquide ou du gaz, l'effet obtenu est proportionnel à la surface. Un centimètre carré de surface ne peut retenir de cette façon qu'une quantité de matière très faible; dans le cas particulier de l'ammoniaque retenu par le verre, on a trouvé cette quantité égale à 25000000 de gramme par centimètre carré. Quand le nombre trouvé pour d'autres matières serait de 10 à 100 fois plus grand, il ne s'agirait encore que de quantités extrêmement petites. Pour obtenir des effets mesurables, il faut donc employer des surfaces considérables; pour absorber i^'' d'ammoniaque, il faut une surface équivalente à un carré de 3o"* de côté. On ne peut réaliser de telles surfaces qu'avec des poussières très fines ou des corps poreux à ca\ité très petites.
Le charbon d'os présente justement ce caractère, parce que les os contiennent, outre une substance organique analogue à la gélatine, de grandes quantités de phosphate de calcium. Le phosphate de calcium qui occupe les cellules conserve ainsi la structure poreuse au cours de la carbonisation. En dissolvant par l'acide chlorhydrique le phosphate de calcium contenu dans un os carbonisé, on obtient du charbon assez pur, qui, présentant pour un poids donné une surface extrêmement considérable, possède des propriétés absorbantes particulièrement énergiques.
En carbonisant, mélangées à du phosphate de calcium ou à un autre sel infusible et facile à retirer ensuite, des matières organiques
(du sucre par exemple) qui, carbonisées isolément, donneraient un charbon à surface peu considérable, on obtient après expulsion de la matière additionnelle un charbon fortement absorbant. Dans ce cas on réalise par un procédé artificiel la surface considérable et Teflet qui lui correspond.
Aux actions dont nous venons de parler sVn rattache une autre : c'est l'influence cataljtique qu'exercent les corps à surface très considérable, en particulier sur les réactions entre gaz. Ainsi la présence de charbon accélère beaucoup l'oxydation par l'oxygène libre d'un grand nombre de matières. De même, entre des gaz qui, dans des conditions données, ne réagissent entre eux que lentement, on peut, grâce au charbon, déterminer des réactions vives. Du reste, dans col ordre d'actions, le charbon est bien inférieur à la mousse de platine.
Graphite. — Le graphite est l'une des formes cristallines du carbone. On le trouve dans différenls gisements, notamment en Bohême, en Gornouailles, en Sibérie, à l'état de masses de couleur noirâtre, et de faible éclat métallique; il est cristallisé dans le système hexagonal; sa densité est 2,20. Il diflere beaucoup du carbone amorphe : sa densité est plus grande, il conduit bien l'électricité et il est extrêmement peu combustible. Chaufl^é dans un courant d'oxygène, il nv commence à brûler qu'à la température du rouge clair. Par rapport aux espèces plus denses et plus conductrices de carbone amorphe, le graphite sedifiérencie par sa très faible dureté. Il n'est donc pas vniisemblable que le carbone amorphe, qui, quand il a été chauffé fortement, devient bon conducteur, doive ce changement de propriétés â la formation d'une certaine quantité de graphite : en effet, le charbon ainsi chauffé devient très dur en même temps que bon conducteur: de plus il ne tache pas comme fail le graphite.
On peut obtenir artificiellement du graphite en faisant cristallisiM* le carbone dans un métal en fusion. Nous avons indiqué le fer comme le mieux connu des dissolvants du carbone; mais il existe encore d'autres métaux qui, étant chauffés, peuvent dissoudre de petites quantités de carbone; quand la température s'abaisse, le carbone se sépare à l'état de graphite. Dans l'industrie le graphite se prépare en mélangeant du charbon avec un peu de chaux et chauffant le mélange longtemps et fortement au four électrique. La chaux accélère la transformation catatylique en graphite, probablement grâce à la formation d'un composé intermédiaire (carbure de calcium) (p. 492)-
Le graphite même comprend plusieurs espèces qui diffèrent un peu par leurs propriétés. Mais on ne sait pas encore exactement si les
dlfl'érences de propriétés ne sont pas d'ordre mécanique : une forme du gi-aphile peut être constituée par d'innombrables lamelles minces pressées les unes sur les autres, une autre par des particules plus coliérentes. Nous ne pouvons donc donner ici l'explication de ces différences.
Comme le carbone amorphe, le graphite n'est ni fusible ni volatilisable à haute température. Aussi Temploie-t-on pour fabriquer les creusets de fusion destinés à supporter une chaleur particulièrement intense; dans ce but on le moule après l'avoir mélangé avec de l'argile, qui sert d'agglutinant. Comme, d'autre part, le graphite est très peu combustible, ces creusets peuvent être chauffés même à l'air sans précautions spéciales.
Le graphite peut se subdiviser en écailles polies et minces. De cette propriété dérivent un certain nombre d'applications. 11 sert à faire les crayons : on pulvérise le graphite finement, on agglutine la poudre ainsi obtenue a\ec de l'argile ou un autre produit, et on lui donne enfin la forme bien connue des crayons en la moulant en minces baguettes que l'on chauffe légèrement pour les rendre consistantes.
Le graphite sert aussi comme lubréfiant, grâce à sa propriété de s'effriter en écailles polies. Ces écailles comblent les petites aspérités des surfaces frottantes et forment bientôt un revêtement lisse qui facilite beaucoup le glissement. Dans les cas où Ton peut employer le graphite, il présente sur les graisses l'avantage de ne pas être détruit par l'élévation de la température.
Diamant. — Il existe une seconde forme de carbone cristallisé, c'est le diamant. A l'opposé des deux autres formes du carbone, le diamant est transparent et incolore, mais, comme il possède une grande réfrangibilité et un grand pouvoir dispersif, il brille d'un \if éclat et avec des jeux de couleur quand il est taillé suivant des formes régulières; c'est grâce à cette propriété qu'il peut servir de parure. Le diamant est bien du carbone pur, car par combustion il se transforme en anhydride carbonique, suivant la même proportion que tout autre carbone pur.
Le diamant cristallise dans le système cubique, le plus fréquemment en octaèdres à arêtes souvent un peu arrondies. Sa densité est 3,5. Sa propriété la plus importante au point de vue pratique est sa grande dureté; il est plus dur que toutes les matières dures naturelles et que la plupart de celles qu'on peut obtenir artificiellement. On l'emploie pour couper le verre ; les forets destinés à travailler les
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pierres les plus dures, les fraises pour tourner l'acier le plus dur, les disques à polir, etc., sont faits de diamant. Un disque de fer-blanc ou de cuivre contenant, incrustés, des fragments de diamant et animé d'un mouvement de rotation rapide, coupe facilement le verre et les autres matières dures.
Selon qu'on veut se servir du diamant pour écrire sur le verre ou pour le couper, on taille le diamant suivant des formes différentes. Pour écrire on se sert d'une pointe à peu près quelconque, en lui donnant une position telle qu'en se déplaçant à la surface du verre elle en enlève de petits fragments comme ferait un rabot. En faisant varier la finesse de la pointe et sa charge, on arrive à réaliser les lignes les plus fines. Pour couper, il faut que le diamant soit comme un cfseau avec un tranchant qui fend l'épaisseur du verre ; un diamant tranchant ne fonctionne bien que dans une certaine position, il a besoin d'être monté d'une façon déterminée.
Les diamants sont assez rares dans la nature; aussi leur prix est-il fort éle\é. On est parvenu récemment à fabriquer du diamant artificiel, mais seulement en cristaux d'une petitesse microscopique. Pour obtenir les cristaux, on fait fondre du fer qui contient du carbone, et on le refroidit brusquement en le jetant dans l'eau froide par petites quantités. On dissout ensuite le fer, et il reste une très petite quantité de poussière cristalline qui est bien du diamant, car elle en a toujours la densité, la dureté, la propriété de n'être pas attaquée par les agents chimiques, et celle de brûler, si on la chauffe suffisamment. La figure 97 représente des diamants artificiels vus sous le microscope.
Le diamant pur est incolore, mais on trouve dans la nature des diamants de toutes les couleurs possibles, en particulier des diamants jaunes ou de teinte brune ou noire. Ces derniers n'ont pas de valeur comme parure, on les emploie à des usages industriels. Leurs couleurs proviennent d'impuretés organiques.
Nous ne savons pas encore exactement quels sont les rapports de ces différentes formes de carbone au point de vue de la stabilité. Leurs transformations ont lieu avec une telle lenteur qu'il n'y a guère de moyen de les suivre expérimentalement. Les faits suivants sont à peu près établis.
Le carbone amorphe doit être considéré comme le plus instable; c'est lui qui contient la plus grande quantité d'énergie. La forme la plus stable à haute température est très vraisemblablement le graphite. On en donne pour raison notamment, qu'à très haute température, le diamant se transforme en graphite. D'après cela, le diamant occuperait la position intermédiaire en ce qui concerne la stabilité.
D'ailleurs, comme on le sait, les rapports de stabilité des différentes formes d'une même matière dépendent beaucoup de la température et il n'est pas légitime de déduire des relations constatées à 3ooo" celles qui existent à la température ordinaire.
Combinaisons avec l'oxygène. — Le carbone forme deux oxydes : un poids de combinaison de carbone ])eut s'unir à un ou à deux poids de combinaison d'oxjgène. Le second de ces deux composés est de beaucoup le plus important.
L'anhydride carbonique CO2 est im gaz dont le poids molaire est 44; il est incolore, il a une saveur et une odeur faibles, mais perceptibles, il est assez soluble dans l'eau; à la température ordinaire un volume d'eau dissout à peu près un volume d'acide carbonique. Quand on fait varier la pression et la température, l'anhydride carbonique s'écarte assez notablement des lois simples des gaz ; on le liquéfie aisément par compression. Le Tableau suivant donne les tensions de vapeur de l'anhydride carbonique, c'est-à-dire les pressions qu'il faut dépasser pour que ce gaz se transforme en vapeur.
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Comme le montre ce Tableau, la pression de liquéfaction est à o" de 35 atmosphères; à — 80** il suffit d'une pression de i*'"* pour liquéfier le gaz. 3i** est la température critique; c'est la température la plus élevée à laquelle on puisse obtenir par compression la transformation du gaz en liquide.
Phénomènes critiques. — C'est au sujet du gaz carbonique qu'on a découvert pour la première fois l'ensemble des phénomènes critiques. Il est donc à propos d'insister ici sur ces phénomènes. Pour les exposer le moyen le plus commode est de se servir d'une figure représentant les relations de la pression et du volume.
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Fig. 98.
Dans la figure 98, les volumes sont portés en abscisses, les pressions en ordonnées. Pour chaque température il existe une ligne représentant les valeurs correspondantes de la pression et du volume. Si Ton choisit une température déterminée quelconque, à toute pression correspond un volume déterminé, et inversement, et tous les couples de valeurs correspondantes sont représentés par une ligne continue, qu'on appelle isotherme, parce qu'elle correspond à une température déterminée.
Pour les liquides, les isothermes ont la forme suivante : Quand on fait varier la pression qui agit sur un liquide, le volume varie dans le sens opposé, mais seulement d'une quantité très petite, car la compressibilité des liquides est très petite. Par conséquent, en portant dans la figure 98 les pressions en ordonnées et les volumes en abscisses, nous obtenons une ligne presque verticale, car à des pressions très différentes correspondent des volumes à peu près égaux, et par suite les points représentatifs sont presque exactement les uns au-dessous des autres. Comme cependant le volume augmente d'une petite quantité quand la pression diminue, l'isotherme du liquide dévie un peu vers la droite quand *
on la suit de haut en bas, c'est-à-dire dans la direction des pressions décroissantes. Dans la figure 98, la ligne qu'accompagne le nombre i3°, i est l'isotherme d'un liquide.
Pour une certaine pression minima, le liquide commence à émettre de la vapeur. A partir de ce moment, si nous cherchons à diminuer la pression en augmentant encore le volume, nous n'y réussissons pas : il se forme de nouvelles quantités de vapeur et la pression reste la même, bien entendu si la température est constante. Une pression qui reste constante pour des volumes variables est représentée dans O. 3o
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notre figure par une droite horizontale. La partie de l'isotherme correspondant aux états dans lesquels il existe simultanément du liquide et de la vapeur est donc une droite horizontale : telle est la partie moyenne de la courbe i3", i dans la figure 98. Si Ton continue à augmenter le volume tout le liquide finit par se vaporiser, et il ne reste plus que de la vapeur. Dès qu'on en est arrivé là, on constate de nouveau pour toute augmentation ultérieure du volume une diminution de la pression, beaucoup moindre d'ailleurs que dans la période de l'état liquide. La vapeur qui s'est formée suit approximativement la loi de Bojle, pv = const., et l'isotherme se continue par un fragment de ligne semblable à la courbe de la figure 18 (p. 92), c'est-à-dire une hyperbole. Telle est l'extrémité droite de la courbe i3",i dans la figure 98.
Si l'on étudie maintenant de la même manière une isotherme correspondant à une température plus élevée, on peut répéter à peu près textuellement ce qui vient d'être dit. La différence consiste en ce que, la température étant plus haute, les volumes du liquide sont un peu plus considérables qu'ils ne l'étaient dans le premier cas sous les mêmes pressions; l'isotherme du liquide est donc située à droite de la première isotherme. De plus, également parce que la température est plus haute, la vaporisation commence sous une pression plus forte; la partie horizontale de l'isotherme commence donc en un point plus élevé que dans le premier cas. Enfin, le liquide est complètement évaporé sous un plus petit volume que la première fois. En efl*et, s'il est vrai que sous une pression donnée la vapeur d'eau doit avoir une densité plus faible quand la température est plus haute, l'accroissement de la tension de vapeur, qui a pour résullal de diminuer le volume, est un facteur beaucoup plus important, et le résultat total consiste en une considérable diminution du volume de la vapeur. La forme de l'isotherme d'une température plus élevée est donc celle de la ligne ai°,i de la figure 98, qui présente par rapport à l'isotherme inférieure 13**, i les difl^érences que nous venons de signaler.
Plus la température considérée est élevée, plus sont voisines les deux extrémités de la droite horizontale; en d'autres termes, les volumes ou les densités du liquide et de la vapeur difl^èrent entre eux de moins en moins. Sur l'isotherme 3i", 1, les deux points coïncident un un point unique K.
Cette coïncidence est importante, car elle signifie qu'au point K la densité du liquide et celle de la vapeur sont égales entre elles. Comme, d'autre part, le liquide et la vapeur ont la même composilioii,
la même nature chimique, les deux états sont dès lors à tous égards identiques. Ainsi la distinction entreleliquideetla vapeur s'évanouit au point K; on appelle ce foini point critique.
A des températures encore plus élevées, les isothermes, comme on peut en voir plusieurs exemples sur la figure 98, ne comprennent plus de partie intermédiaire horizontale, ce sont des courbes continues. // ne peut donc se produire, à ces températures, ni phénomènes de liquéfaction ni phénomènes de vaporisation : tous les changements d'état sont continus. Pour les premières isothermes continues le voisinage du point critique se fait encore sentir dans la courbure; on le voit très bien sur les isothermes 32", 5 et 35°, 5; à 48°, I cette influence a disparu et l'isotherme ne diffère plus sensiblement de celle d'un gaz. La même figure contient à droite les isothermes correspondantes pour l'air. Elles prouvent que, sous les hautes pressions, l'anhydride carbonique s'écarte encore de la loi des gaz en ce sens que les volumes sont beaucoup plus petits que dans le cas d'un gaz parfait.
La région délimitée par la ligne courbe pointillée contient les droites horizontales qui représentent les états des systèmes liquide 4- vapeur. On peut l'appeler région des états hétérogènes, puisque dans ces états deux phases se trouvent en présence. Partout ailleurs il n'existe qu'une phase à la fois : dans la région gauche la phase liquide, dans la région droite la phase vapeur. La figure montre que, au-dessus du point critique, ces deux domaines communiquent ensemble d'une façon continue. En d'autres termes, il doit être possible de transformer un liquide en vapeur ou une vapeur en liquide sans voir à aucun moment se produire la séparation de deux phases distinctes, ou le passage brusque de l'état liquide à l'état de vapeur ou inversement.
Pour obtenir ce résultat, on commence par comprimer l'anhydride 'carbonique à basse température, de façon à le liquéfier entièrement. On prend ainsi pour point de départ un point situé à gauche de la région des états hétérogènes. Si, tout en maintenant la pression assez forte pour rester dans le domaine où l'on se trouve, on porte la température au-dessus de 3i", i, on reste à gauche de la région des états hétérogènes, mais on arrive au-dessus du point K. En diminuant alors lentement la pression, à une température supérieure à la température critique, on se déplace vers la droite suivant une des isothermes. Sur cette isotherme, on peut diminuer la pression autant qu'on le veut. On peut aussi diminuer la température ; tant qu'on évite d'enirer dans la région des états hétérogènes, l'état de l'anhydride
carbonique est indubitablement Y état gazeux : un moyen de s'en convaincre est de rendre la pression égale à i"'" et d'ouvrir le récipient.
De même que, par un trajet passant au-dessus du point K, on peut transformer d'une façon continue un liquide en vapeur ou en gaz sans faire apparaître à aucun moment de la vapeur à côté du liquide,, de même on peut transformer un gaz en liquide d'une façon continue^ sans avoir à aucun moment une partie liquide qui se sépare du gaz. 11 suffit pour cela de porter la température du gaz au-dessus de la température critique : on peut alors le comprimer sans qu'il se liquéfie. Sous une pression supérieure à celle qui répond au point K et qu'on appelle /?re55io/i critique, on peut abaisser la température au-dessous de 3i",i . Si alors on diminue la pression, on trouve la matière à l'état liquide.
Le point critique K est défini par trois grandeurs : la température critique, c'est-à-dire celle de l'isotherme en un point de laquelle le liquide et la vapeur deviennent identiques, la pression critique et le volume (ou la densité) critique correspondant à cet état. Cesdeux dernières quantités sont les valeurs que prennent au point K la pression et le volume (ou la densité). Pour les déterminer, il suffit de lire sur la figure les distances du point K à l'axe des pressions et à l'axe des volumes. On trouve ainsi que la pression critique de l'anhydride carbonique est d'environ -jo"^"*. Le volume critique ne peut être défini que par rapport à une quantité de matière déterminée; pour une molécule-gramme, soit 44^ d'anhydride carbonique, il est égal à 1 1 2«"'.
A toute matière pure correspondent ainsi trois constantes critiques. Les températures critiques se trouvent dans toutes les régions thermométriques, depuis les températures très basses jusqu'aux très élevées ; les pressions critiques, au contraire, sont comprises entre des limites assez étroites, à peu près entre 20*^"* et loo*'", et il est tout à fait exceptionnel qu'elles dépassent ces limites. De même les volumes critiques rapportés aux molécules-grammes ne diffèrent pa^ beaucoup les uns des autres : ainsi que les autres constantes critiques, ils sont plus grands pour les substances dont le poids molaire est plus grand; ils varient entre lo**"' et quelques centaines de centimètres cubes.
Anhydride carbonique liquide. — Nous avons vu que l'anhydride carbonique peut se conserver liquide sous une pression modérée même à la température ordinaire; aussi en trouve-t-on de grandes.
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quanlités sous cette forme dans le commerce. Pour liquéfier l'anhydride gazeux, on le comprime dans des cylindres de fer que l'on maintient à basse température {fig. S-j, p. 1 22) ; dans ces cylindres il passe à l'état liquide. L'anhydride gazeux qui sert de point d€ départ est particulièrement abondant en certains endroits. En particulier, dans les régions qui sont ou qui ont été le siège de phénomènes volcaniques, il existe souvent des courants énormes d'anhydride carbonique pur, qui se dégagent par les fissures du sol ; le gaz qu'ils fournissent est propre à être liquéfié immédiatement. De telles sources d'acide carbonique existent en Allemagne, notamment dans la région de l'Eifel.
Quand on fait jaillir à l'air de l'anhydride liquide, une partie du liquide se vaporise immédiatement; le reste du liquide perd par suite de ce phénomène une quantité de chaleur telle que sa température descend au-dessous du point de congélation de l'acide carbonique, et qu'il se solidifie en formant une sorte de neige blanche. On peut filtrer cette « neige carbonique » en versant le liquide dans un sac en étofi*e serrée : la neige reste dans ce sac, tandis que le gaz traverse le tissu.
L'anhydride solide sert principalement à la production des basses températures. Dans ce but on le mélange à de l'éther, qui est encore liquide à la température de congélation de l'anhydride, et l'on obtient ainsi une bouillie dont la température est voisine de — 80**. 'Si l'on fait un vide aussi parfait que possible, l'évaporation du mélange réfrigérant s'accélère et sa température descend à — 100^.
Dissolution dans Peau. — L'anhydride carbonique se dissout dans l'eau suivant la loi de Henry (p. SaS). Sa solution aqueuse a une saveur acide et piquante. La saveur rafraîchissante de l'eau de source lient principalement à la présence de l'anhydride carbonique, que la plupart des eaux naturelles contiennent en abondance. Ce gaz dissous provient du sol où il s'en dégage continuellement par suite de l'oxydation lente des matières organiques par l'oxygène de l'air. Comme les eaux naturelles se saturent de gaz carbonique à basse température, la plupart d'entre elles sont sursaturées, et quand, ëtant placées à l'air, elles s'échauffent, des buUes'gazeuses se forment lentement sur les parois des récipients. C'est ce qu'on appelle les perles de l'eau qui contient de l'anhydride carbonique; on les considère généralement comme l'indice d'une eau bonne à boire et de saveur agréable; bien entendu leur présence ne garantit nullement que l'eau ne contient pas de matières nuisibles.
Il existe dans la nature beaucoup d'eaux qui contiennent de l'acide carbonique dissous en quantité particulièrement abondante ; on les
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emploie sous le nom d^eaux acidulées ou d^eaux gazeuses comme médicaments ou comme eaux cle table. On prépare aussi artificiellement de l'eau saturée d'acide carbonique sous une pression de 2''"' ou 3"*"*, et qu'on emploie aux mêmes usages, additionnée de différents sels.
Il se forme aussi des liquides contenant de l'anhydride carbonique au cours de la fermentation des liquides sucrés. Le sucre se décompose en donnant de l'alcool et de l'anhydride carbonique, et dans certaines fabrications, comme celle de la bière et des vins mousseux, on dispose la fermentali<m de telle manière que le gaz carbonique, an lieu de se dégager, reste dissous en plus ou moins grande quantité dans le liquide.
On obtenait autrefois l'anhydride carbonique destiné à être dissous en traitant par les acides les carbonates qui existent dans la nature. Actuellement on se sert surtout, pour préparer les solutions d'anhydride carbonique, de l'anhydride carbonique liquide, qu'on prépare industriellement en grandes quantités et qui se trouve dans le commerce à des prix très modérés.
Acide carbonique. — La solution d'anhydride carbonique donne avec le tournesol une réaction faiblement acide : le tournesol ne devient pas rouge pelure d'oignon, mais seulement rouge vineux. Mais cela tient essentiellement à ce que sous la pression ordinaire les solutions aqueuses du gaz carbonique sont trop faiblement concentrées. Quand, en augmentant la pression, on rend la concentration plus grande, la solution donne avec le tournesol la coloration pelure d'oignon caractéristique des acides.
Il existe donc un acide dans cette solution, et le bioxyde de carbone doit être considéré comme Tanhydride de cet acide. Le cas est tout à fait anahigue à celui de l'acide sulfureux : la formule de l'acide carbonique est H2CO3, et il se décompose avec une extrême facilité en donnant de l'eau et de l'anhydride CO2, qu'on appelle bioxyde de carbone ou encore anhydride carbonique.
L'acide carbonique est dibasique; ses propriétés acides sont très peu développées. Comme c'est la règle pour les acides dibasiques, il forme deux sortes d'anions, l'anion monovalent HCO', et l'anion bivalent CO^J. La première transformation
H2C03=II-hHCO;
a lieu déjà en quantités très minimes; le second degré de décomposition,
nco; = ii-4-co^3,
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est négligeable dans la plupart des cas. C'est donc surtout l'Ion monovalent HCO3 qui existe dans la solution aqueuse. De ce fait dérivent quelques propriétés caractéristiques des carbonates.
Les sels de l'acide carbonique, qu'on appelle carbonates, sont généralement très peu solubles dans l'eau ; seuls les carbonates alcalins font exception et se dissolvent facilement. Les carbonates alcalins ont une réaction basique assez forte : en effet, l'ion CO3 tend à se transformer en ion HCO'^ en réagissant avec l'eau suivant l'équation
C0;-+-nî0 = HC0i4-0H';
cette réaction donne naissance à une certaine quantité d'ion hjdroxyle, et par suite la solution prend la réaction basique. Au contact des acides tous les carbonates dégagent de l'anlijdride carbonique, lise forme d'abord de l'acide carbonique, mais il n'en subsiste qu'une très faible quantité dans la solution aqueuse, et la plus grande partie se décompose en eau et anhydride carbonique :
Cette réaction est provoquée même par les autres acides faibles, car l'acide carbonique, comme nous Tavons indiqué, est un acide très faible. La propriété de déterminer un dégagement d'anhydride carbonique en agissant sur les carbonates peut être presque considérée comme caractéristique des acides en général.
Le « cycle »> du carbone. — L'acide carbonique et les carbonates existent en très grandes quantités dans la nature. L'air contient toujours de Tanhydride carbonique en quantité d'ailleurs assez variable. Dans les endroits oii il n'y a pas de source particulière d'anhydride carbonique, l'air en contient à peu près la valeur d'un demi-millième de son volume. La respiration des organismes et toutes les sortes de combustion en augmentent la proportion ; et il faut encore tenir compte des quantités très considérables d'anhydride carbonique qui proviennent des phénomènes volcaniques.
Tous les organismes, en vivant, dépensent de l'énergie, et l'énergie dont ils ont besoin leur est fournie par des phénomènes chimiques, et principalement par Toxydation du carbone. Les animaux et les plantes sans chlorophylle ne peuvent vivre que de l'oxydation de composés carbonés existants; les plantes vertes, au contraire, peuvent réaliser le phénomène inverse : elles sont capables de décomposer l'anhydride carbonique en donnant des coinposés carbonés et en mettant de l'oxygène en liberté. Cette transformation demande une
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quantité d'énergie considérable ; les plantes vertes tirent cette énergie des radiations solaires. Non seulement elles accumulent ainsi les provisions d'énergie qui sont nécessaires à leur propre existence, mais elles fournissent encore l'énergie consommée par tous les autres organismes, el que ces organismes leur prennent sous forme d'aliments. C'est l'oxydation de ces aliments carbonés qui fournit leur énergie vitale aux herbivores, qui l'empruntent directement aux plantes, et même aux carnivores, qui la leur empruntent indirectement par l'intermédiaire des herbivores.
Par la respiration, le carbone rentre dans l'air oxydé à l'étal d'anhydride carbonique, et ainsi s'accomplit un « cycle », une transformation circulaire de la matière, par laquelle paraît assurée la conservation mutuelle des règnes animal et végétal. Mais au point de vue de la conservation de la vie, le point essentiel n'est pas la conservation du carbone : il s'agit, à propos du carbone, de la trans- ; mission de VénergiCy qui est la chose essentielle. On connaît des I organismes, par exemple les bactéries sulfurées, qui obtiennent ' l'énergie chimique nécessaire à leur vie, non par des oxydations de composés carbonés, mais par des phénomènes chimiques tout diffërenls. Il y a donc des organismes qui n'ont pas besoin de carbone pour aliment; au contraire, on ne conçoit pas d'organisme qui n'ait besoin de disposer d'une certaine quantité d'énergie libre pour présenter des phénomènes vitaux quelconques.
Or, à notre connaissance, il n'existe pas, pour l'énergie, de transformation circulaire comparable à celles de la matière. Ce que l'on constate ici est plutôt un cpn'^^ntdfi &ens jnyariab|e : le soleil déverse sur la terre de l'énergie que les plantes consomment en partie, et en partie accumulent. Les provisions accumulées par les plantes sont en majeure partie consommées par les autres organismes ; le reste se conserve à l'état de combustibles fossiles qui, plus tard, constituent les sources les plus importantes de l'énergie nécessaire à l'industrie humaine. Nous n'avons aucune indication qui nous permette de croire que la part ainsi finalement consommée de l'énergie libre d'origine solaire puisse redevenir disponible en vertu d'un phénomène quelconque; au contraire, d'après les expériences faites sur les phénomènes terrestres, un pareil renversement comparable au cas d'un cours d'eau qui affluerait d'aval en amont, vers les hauteurs, est vraisemblablement impossible (p. i58). Il est donc d'une importance capitale pour la conservation de la vie que l'énergie de rayonnement provenant du soleil passe en quantité aussi grande que possible à l'état d'énergie chimique accumulable. Il faut pour cela que la plus
ÇiOo^z
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grande partie possible de la surface terrestre soit pourvue de plantes vertes, et l'on sait qu'à cet égard il y a encore beaucoup de progrès à faire.
Comme nous l'avons indiqué, les quantités d'énergie employées dans l'industrie dérivent elles-mêmes, dans la mesure où elles proviennent de l'oxydation de la houille ou des autres combustibles fossiles, et par conséquent en majeure partie, de l'énergie chimique du carbone. On voit donc que cet élément est avec l'oxygène le véhicule le plus important de l'énergie chimique, et même de l'énergie en général. Il serait inexact de considérer le carbone comme étant à lui seul le véhicule de l'énergie. L'énergie en question n'est mise en liberté que par la combustion, c'est-à-dire grâce à la combinaison du carbone et de l'oxygène, et l'on ne peut affirmer qu'elle soit contenue exclusivement dans l'un ou dans l'autre de ces éléments. En d'autres termes, on est en présence de l'équation
G -f- O, = CO, -+- 4o6''J,
et dans cette équation tous les termes ont une égale importance. On est porté à considérer le carbone comme le seul substratum de l'énergie parce qu'on a l'oxygène à sa disposition dans l'air etqu'on n'a pas besoin de le préparer et de l'acheter. Si les plantes, au lieu de dégager l'oxygène à l'état gazeux, le faisaient passer à l'état de composé oxygéné solide, ce composé serait aussi nécessaire à la conservation de la vie et au chauffage des machines à vapeur que le sont les composés carbonés solides; il serait consommé par les autres organismes, les hommes le conserveraient avec soin et en feraient commerce.
Poids de combinaison du carbone. — On le détermine en brûlant du carbone, qui se transforme alors en anhydride carbonique. On peut recueillir la totalité de l'anhydride qui se forme d^ns une solution concentrée de potasse ou de soude; on a pesé préalablement le carbone ; en pesant l'appareil qui contient la potasse, avant et après l'expérience, on détermine la quantité d'anhydride carbonique qui résulte de la combustion; la différence de ces deux nombres est égale à la quantité d'oxygène qui s'est unie au carbone. On a étudié de cette façon le carbone amorphe pur, le graphite et le diamant, et dans les trois cas on a trouvé le même rapport. Ainsi les différences d'énergie qui existent entre les diverses formes du carbone n'ont aucune influence sur la valeur du poids de combinaison de cet élément. Le résultat constant des expériences a été que deux poids de combinaison, soit 82 d'oxygène, s'unissent toujours exactement à 12,00 de carbone. 11 faut donc poser C= 12,00.
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Réactions caractéristiques de Pacide carbonique. — Nous avons vu que Tanhydride carbonique, en se dissolvant dans l'eau, donne des solutions très faiblement acides. Néanmoins il forme très facilement des sels avec les bases en solution, et les solutions basiques l'absorbent rapidement et complètement. On se sert de ce phénomène pour reconnaître et doser l'anhydride carbonique, par exemple celui qui est contenu dans l'air. Dans ce but, on emploie de préférence les bases qui forment des carbonates insolubles, et particulièrement la solution de chaux. La chaux, qui est l'hydrate de calcium et répond à la formule Ca(OH)2, forme avec l'acide carbonique qui est dibasique le carbonate de calcium CaCOs. Ce sel se précipite à l'état de poudre blanche et permet de déceler même de faibles quantités (Fanhydride carbonique.
Pour la détermination qualitative, on se contente de la formation du précipité blanc en question. S'il s'agit au contraire de doser, on prend un volume déterminé de la solution de chaux (eau de chaux), dont on a mesuré la concentration en la titrant à l'aide d'un acide (p. 221); après la réaction on laisse le précipité de carbonate se déposer; on détermine sur une certaine quantité du liquide devenu clair la quantité de chaux qu'il contient encore; la différence permet de calculer la quantité d'anhydride carbonique qui a été absorbée.
Dérivés de l'acide carbonique. — Quoiqu'on ne connaisse pas Tacide carbonique lui-même, il existe un grand nombre de sels qui dérivent de cet acide, et l'on connaît aussi des composés (chlorures, amides...) qui résultent du remplacement des groupes hydroxylesde l'acide carbonique par d'autres groupes ou d'autres éléments. Certains de ces composés sont même très importants.
En mettant en évidence les groupes hydroxyles dans la formule de Tacide carbonique, on voit qu'étant donnée la présence de deux groupes hydroxyles, deux chlorures distincts et de même deux amides distincts sont possibles, exactement^ comme dans le cas de Tacide sulfurique (p. 3Gi).
On peut théoriquement concevoir les composés suivants :
Acide carbuniquc.
Chlorures.
Amides.
OH
c^^oii
NH,
co!:^
coi,"
NH,
A chacune de ces formules répond un composé connu.
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L'oxychloiiire de carbone ou chlorure de carbonjle (on appelle carbonyle le radical CO) se forme directement à partir de l'oxyde de carbone (p. 47^) ^^ d" chlore, quand on expose à la lumière du soleil un mélange à volumes égaux de ces deux gaz. Comme dans beaucoup d'autres cas, l'action du chlore est ici notablement accélérée par l'effet de la lumière. C'est pour celte raison qu'on l'appelle aussi gaz phosgène. Mais le même composé peut également prendre naissance sans intervention de la lumière; la lumière n'agit donc pas ici en fournissant Ténergie nécessaire, comme dans le cas de la réduction de l'anhydride carbonique par les plantes vertes (p. 47^); elle ne fait qu'accélérer le phénomène, son action est purement catalytique.
A défaut de la lumière solaire, on peut employer comme catalyseur le charbon : la combinaison a lieu par exemple quand on fait passer le mélange gazeux sur du noir animal.
L'équation du phénomène est
CO-f-Glî = COCIs;
ainsi un volume de l'un des gaz, en s'unissant à un volume de l'autre gaz, donne un volume de leur combinaison.
L'oxychlorure de carbone est un gaz incolore, d'odeur suffocante; on le liquéfie aisément au moyen d'un mélange réfrigérant; il bout à -h 8" sous la pression atmosphérique.
Ses propriétés chimiques sont celles d'un véritable chlorure acide. I/action de l'eau le décompose en acide carbonique et acide chlorhydrique ; avec l'ammoniaque, il forme du chlorure d'ammonium et un amide de l'acide carbonique (voir plus loin).
Le premier chlorure de l'acide carbonique (acide chlorocarbo-
nique) a pour formule
CICOOH;
ou l'appelle ordinairement acide chloroformiquey parce que le composé hydrogéné H.COOHqui lui correspond est un acide monobasique qui s'appelle rtC«V/e yb/*m/<jrw^. On ne le connaît pas à l'état libre, mais seulement en tant que partie constitutive de combinaisons plus complexes qui relèvent de la chimie inorganique; il n'y a donc pas lieu de l'étudier ici en détail.
Amides de l'acide carbonique. — En faisant agir de l'ammoniaque sur du chlorure de carbonyle, on obtient, comme nous l'avons indiqué, l'amide de l'acide carbonique, conformément à la réaction générale, et suivant l'équation
COGIî + 4Nn3 = C0(NH,)2 -+- 2NinCl.
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On traite le produit de la réaction parTalcool, qui dissout Tamide et ne dissout par le chlorure d^ammonium ; on sépare ainsi ces deux substances, et Ton obtient Tamide de l'acide carbonique ou carbamide à l'état de cristaux blancs, très solubles dans l'eau et de saveur fraîche et amère. Ces cristaux n'ont aucunement les caractères des sels, ils ne conduisent pas le courant électrique.
Le même composé se forme dans le corps des mammifères et en particulier des carnivores, comme produit ultime de la transformation des aliments qui sont absorbés et consommés au cours des phénomènes de la vie; il est expulsé de l'organisme à l'état dissous dans les excrétions organiquesqui constituent l'urine. Celui que contientl'urîne des carnivores cristallise en général immédiatement par évaporalion ; au contraire, dans l'urine des omnivores et en particulier dans l'urine humaine, il ne peut être isolé par ce procédé simple, parce que la présence de certaines autres matières empêche sa cristallisation. Pour l'obtenir, on ajoute au liquide concentré par évaporation de l'acide azotique fort; il se forme alors une combinaison peu soluble qui cristallise, et dont il est facile de retirer le composé en question, car, quand on la traite par une base, l'acide azotique se transforme en azotate. A cause de sa provenance, le composé en question a reçu le nom d^urée.
Comme amide de l'acide carbonique, l'urée a la propriété de se transformer par absorption d'eau en sel ammoniacal de l'acide carbonique
CO(NH,)j -+- '2H,0 = (NHOiGO,.
A la température ordinaire la transformation est extrêmement lente; à loo" une solution aqueuse d'urée émet déjà des quantités appréciables de carbonate d'ammonium; la transformation est plus rapide si l'on ajoute un autre acide, car alors l'acide carbonique s'échappe et le sel qui se forme reste en solution. Les bases énergiques ont une action analogue. L'urine en putréfaction contient des ferments provenant des microorganismes qui s'y développent, et doués de la propriété d'accélérer la fixation de l'eau par l'urée en solution neutre. La vessie contient quelquefois des ferments de ce genre pendant la vie; il se forme alors dans la vessie du carbonate d'ammonium qui exerce une action caustique sur l'organisme et peut déterminer des maladies très graves.
Comme l'urée se trouve dans le corps des animaux, on l'avait rangée parmi les composés organiques, avant de connaître la relation simple qui la rattache à l'acide carbonique. On considérait autrefois
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les composés organiques comme engendrés par l'action d'une force spéciale, la force vitale, et l'on admettait que cette force ne pouvait produire ses effets que dans les organismes vivants; aussi l'étonnement fut-il considérable quand, en 1828, F. Wiihler découvrit un procédé artificiel de préparation de l'urée. Ce procédé, que nous décrirons prochainement, repose sur la transformation que subit en solution aqueuse le sel ammoniacal de l'acide cjanique.
La <( synthèse » de l'urée a été la première synthèse organique; une multitude innombrable d'autres synthèses organiques l'ont suivie ; et, si l'on est encore loin de pouvoir préparer artificiellement tous les composés qui se trouvent dans les plantes et les animaux, on ne s'est pas heurté au cours des recherches à des obstacles tels qu'il soit interdit d'espérer parvenir à préparer un jour artificiellement toutes les
parties constitutives des organismes.
NH.
L'autre amide de l'acide carbonique a pour formule CO ^u^ ;
c'est donc un acide, et on l'appelle acide carbamique.
On ne connaît pas l'acide carbamique à l'état libre. Ses sels prennent naissance quand de l'ammoniaque et de l'anhydride carbonique se trouvent en présence dans un milieu basique. Ainsi on prépare le sel de calcium en mélangeant de l'hydrate de calcium avec de l'ammoniaque, et en faisant arriver dans le mélange de l'anhydride carbonique. Le carbamate de calcium Ca(OCONH2)2 est soluble dans l'eau, tandis que le carbonate de calcium ne l'est pas; cette différence de propriétés permet de démontrer la formation du nouveau sel dans les conditions que nous venons d'indiquer.
Le sel ammoniacal de l'acide carbamique se produit à l'état de masse blanche cristallisée quand on met en contact l'ammoniaque avec l'anhydride carbonique. La réaction peut avoir lieu directement entre les deux gaz; mais il est plus commode pour la préparation de faire arriver les deux gaz dans de l'alcool anhydre ; il s'y forme bientôt un précipité insoluble de carbamate d'ammonium.
Étant donnée la formule de l'acide carbamique, celle du carbamate d'ammonium doit être NH4 0CONH2.En sommantles composants, on obtient la formule brute COaNjHo, qui est égale à la somme de i *"*'* d'anhydride carbonique et de 2'""* d'ammoniaque. Ainsi s'explique que le carbamate d'ammonium se forme directement par union immédiate de ces deux gaz.
Les carbamates sont assez stables en solution aqueuse, surtout si hi solution a une réaction basique. Si l'on acidulé le liquide, il se forme un sel d'ammonium, et de l'anhydride carbonique est mis en
Qoo^Q:
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liberté; en d'autres termes, l'ion carbonique ne peut subsister en présence de l'ion hydrogène. Ce phénomène est représenté par l'équation
HOCONHj = NH3 -h COî,
qui montre que l'acide carbamique peut se transformer directement en ammoniaque et en anhydride carbonique.
Oxyde de carbone. — Quand le carbone brûle en présence d'une quantité d'air insuffisante, il se forme un gaz qui peut brûler lui-même à l'air avec une flamme bleue caractéristique en donnant de l'anhydride carbonique. Ce phénomène s'observe facilement avec un feu de houille. Quand la plus grande partie des composés hydrogénés sont consumés et que toute la houille est rouge, la partie de la houille qui repose sur la grille et qui est en contact avec l'air qui arrive, brûle en donnant de l'anhydride carbonique; mais ce gaz, en traversant les couches supérieures de charbon ardent, est réduit suivant
l'équation
COj H- G = i GO ;
CO représente précisément le gaz combustible en question. Arrivé a la surface de la couche de charbons ardents, ce gaz se trouve en présence de quantités d'air plus abondantes, et brûle avec sa flamme bleue caractéristique en reconstituant l'anhydride carbonique.
On peut obtenir le même composé en faisant passer de l'anhydride carbonique sur du charbon fortement chauffé. Comme cette réaction absorbe une grande (juantité d'énergie, il faut que le milieu extérieur fournisse cette énergie, en d'autres termes il faut chauffer fortement le tube. On fait ensuite passer le gaz obtenu dans une solution de soude; la soude retient la partie de l'anhydride carbonique qui n'a pas été décomposée, et le résidu est de l'oxyde de carbone pur.
L'oxyde de carbone est un gaz incolore, il a pour poids molaire 28,
ce qui correspond à la formule CO. Sa densité est égale à celle de
I l'azote, et ces deux gaz également denses se rapprochent encore par
[la plupart de leurs propriétés physiques. \'oici par exemple leurs
constantes critiques :
Oxydo de carbone. Azoto.
atin
Température critique — 140" —146
Pression critique 36*"" 35'
Volume critique par mol » loj'""'
La solubilité de ces deux gaz dans l'eau est également faible.
Parmi les propriétés spéciales à Toxyde de carbone, il faut signaler sa toxicité, qui le rend très dangereux dans certaines circonstances. La toxicité de l'oxyde de carbone provient de ce qu'il peut former une combinaison très stable avec la matière colorante des globules sanguins, l'hémoglobine. L'hémoglobine a pour fonction d'absorber l'oxygène introduit dans les poumons par la respiration et de le transporter par les vaisseaux sanguins dans toutes les parties du corps, dans lequel il entretient la vie des différents tissus et de leurs parties constitutives en rendant possibles les oxydations organiques. Quand l'hémoglobine se combine avec l'oxyde de carbone, elle devient impropre à absorber l'oxygène, et il en résulte les mêmes conséquences que dans l'asphyxie par manque d'oxygène.
Ces intoxications par l'oxyde de carbone se produisent très facilement quand on fait brûler du charbon dans un poêle dont le tirage est insuffisant, ou qu'on supprime le tirage. Chaque année il arrive des accidents de ce genre par fermeture prématurée de la clef du tuyau de dégagement. Ces intoxications peuvent a«ssi être provoquées par le gaz d'éclairage ordinaire, qui contient en moyenne une quantité d'oxyde de carbone égale au centième de son volume total. Certaines sortes de gaz, qu'on prépare en faisant agir de la vapeur d'eau sur du charbon chauffé (gaz à l'eau), contiennent des quantités d'oxyde de carbone plus considérables; aussi leur emploi quotidien n'est-il pas sans danger.
La propriété (jue possède l'oxyde de carbone d'être aisément absorbé par l'hémoglobine peut servir à caractériser ce gaz. On fait arriver le gaz à étudier dans une solution d'hémoglobine ; s'il y a de l'oxyde de carbone, on voit apparaître dans le spectre d'absorption de l'hémoglobine deux bandes caractéristiques. Ces bandes ont le même aspect que celles qui tiennent à la présence de l'oxygène, mais il est facile de les en distinguer, car elles ne disparaissent pas quand on ajoute une matière réductrice, comme le sulfure de sodium, tandis que dans ces conditions les bandes de l'oxygène disparaissent.
L'oxyde de carbone brûle dans l'oxygène en donnant de l'anhydride carbonique, suivant l'équation
Ainsi 2 volumes d'oxyde de carbone s'unissent à i volume d'oxygène pour former 2 volumes d'anhydride carbonique. Ces relations sont tout à fait analogues à celles de l'oxygène et de l'hydrogène dans le gaz tonnant. D'ailleurs l'oxyde de carbone mélangé à l'oxygène ou à l'air constitue lui aussi un gaz tonnant, c'est-à-dire un mélange
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explosif, dont la combustion est du reste beaucoup moins violente que celle du mélange d'oxygène et d'hydrogène.
Cette différence ne s'explique pas par un dégagement de chaleur moindre dans le cas de Toxyde de carbone ; au contraire la chaleur de combustion est à peu près la même dans les deux cas : elle est de 284*^^ pour 1"*"* d'oxyde de carbone, et de 286^^ pour 1"*°* d'hydrogène. La différence s'explique par des raisons de vitesse : le phénomène de combustion se propage beaucoup plus vite dans le gaz tonnant à l'hydrogène que dans le gaz tonnant à l'oxyde de carbone.
La vitesse de combustion de l'oxyde de carbone est très augmentée par la présence de traces de vapeur d'eau. Quant le gaz tonnant à l'oxyde de carbone a été soigneusement desséché avec de l'anhydride phosphorique, elle est si petite qu'avec une étincelle électrique on ne produit pas d'inflammation : d'après cette expérience, l'oxyde de carbone parfaitement sec serait incombustible. Si, d'ailleurs, on chauffe le mélange du dehors, la combinaison se produit.
L'action de l'eau apparaît encore dans les faits suivants : un courant d'oxyde de carbone brûle dans l'air humide ordinaire avec sa flamme bleue caractéristique; cette flamme s'éteint si l'on fait passer le gaz dans Toxygène sec, elle reparaît dans l'oxygène humide.
Toutes ces actions sont des phénomènes catalytiques. On a fait à leur sujet l'hypothèse que l'oxyde de carbone forme avec l'eau des produits intermédiaires. Cette hypothèse n'est pas démontrée ; elle peut être exacte, mais telle quelle, elle n'éclaircit pas du tout le phénomène en question.
Gaz à l'eau. — Les combustibles gazeux présentent de grands avantages en ce qui concerne Tintégralilé de la combustion et la possibilité de régler la flamme. Aussi a-t-on fait divers essais pour tirer des combustibles solides, de la houille ou du lignite, un combustible gazeux avec le moins de déchet possible. Une réaction très séduisante à cet égard est celle de la vapeur d'eau avec le charbon ; elle répond, suivant les circonstances, à l'une ou à l'autre des deux équations
C-hH,0=CO-hn, et G4-2H,0 = 2H, -i-CO
Le charbon et la vapeur d'eau donnent dans le premier cas de l'oxyde de carbone et de l'hydrogène, dans le second cas de l'anhydride carbonique et de l'hydrogène. De ces deux réactions, c'est la première qui prédomine à haute température; la seconde est au contraire favorisée par l'abaissement de la température.
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Aucune des deux réactions ne peut se réaliser d'une manière indépendante, car Tune et l'autre s'acoompagnent d'absorption de chaleur: 4a première demande iSS^'J, la seconde gi*'^. Il faut arriver à fournir sous une forme quelconque l'énergie nécessaire à la réaction. Un premier procédé consiste à porter d'abord le charbon à une température élevée en le faisant brûler dans un courant d'air et à n'introtluire la vapeur d'eau que quand la température est élevée; lorsqu'elle s'est rabaissée et que la réaction est près de s'arrêter, on introduit à nouveau de l'air dans l'appareil, et l'on reproduit ainsi alternativement les deux réactions. Il est nécessaire de régler l'accès des gaz par les différents tubes de telle manière que l'anhydride carbonique et l'azote, obtenus simultanément dans la période de chauffage, ne se mélangent pas avec le gaz combustible obtenu dans l'autre période.
Le second procédé consiste à mélanger la vapeur d'eau avec la quantité d'air dont la présence est nécessaire au maintien de la température. C'est donc un procédé de préparation continue, et il est par conséquent beaucoup plus simple que le premier; mais le gaz ainsi obtenu a l'inconvénient de contenir des quantités assez considérables d'anhydride carbonique et d'azote; aussi ne fournit-il pas des températures aussi élevées que le « gaz à l'eau » pur.
Étant donnée la grande toxicité de l'oxyde de carbone, il conviendra toujours de préparer le gaz à l'eau de telle manière qu'il contienne le moins possible d'oxyde de carbone, et par suite le plus possible d'hydrogène. Cela revient à faire la préparation à température aussi basse que possible. /
Acide formique. — L'oxyde de carbone peut être considéré comme
Tanhydride d'un acide
CO-hH,0 = nCOOH.
On appelle ce composé acide formique parce qu'on l'a découvert <l'abord dans le liquide acide que les fourmis projettent pour se <léfendre contre des agresseurs. Cependant, si l'on met en présence <le l'eau et de l'oxyde de carbone, on n'obtient pas d'acide formique en quantités appréciables. Mais on obtient du formiate de sodium en faisant passer de l'oxyde de carbone sur de la soude légèrement chauffée. L'équation du phénomène est
C0 4-Na0H = HC00Na.
Comme le montre la formule de son sel de sodium, l'acide formique est monobasique, bien qu'il contienne deux poids de combinaison d'hydrogène. {Jix de ces hydrogènes n'est pas apte à être remplacé O. 3i
Qoo^Q:
par des métaux; l'autre, au contraire, se prête ti'ès bien à cette substitution. L'acide formique ne doit pas être strictement considéré comme un acide de force moyenne, mais il se rapproche beaucoup des acides de cette catégorie.
Il est facile de l'obtenir à l'état libre en distillant du formiate de sodium avec de l'acide sulfurique. On a de la peine à le débarrasser des dernières traces d'eau qui lui sont mélangées, parce qu'alors il a tendance à se décomposer en eau et oxyde de carbone. Le moyen le plus commode d'enlever toute l'eau consiste à congeler partiellement de l'acide formique déjà assez concentré; on obtient alors de l'acide formique anhydre cristallisé, et un résidu d'acide plus riche en eau. L'acide formique pur fond à 8**, 6 ; à la température ordinaire c'est un liquide incolore d'action et d'odeur caustiques, soluble en toute proportion dans l'eau, et à réaction fortement acide. Il forme avec les bases ou avec les métaux des sels dont la plupart sont très solubles dans l'eau. Sous l'action des oxydants, il se transforme facilement en eau et anhydride carbonique
HCOOH -h O = CO»-^- H,0.
Aussi exerce-t-il sur beaucoup de substances une action réductrice : en particulier il précipite et isole de leurs sels les métaux précieux comme l'or et le platine, et aussi l'argent et le mercure.
On classe ordinairement l'acide formique parmi les acides organiques, parce qu'il constitue le premier terme d'une longue série d'acides analogues. Ces acides diffèrent de Tacide formique en ce que, à la place de l'hydrogène non ionisable, chacun d'eux contient un groupement atomique répondant à la formule générale C//H2/i+i, dans laquelle n est un nombre entier. Le plus simple de ces groupements est CH3. L'acide qui dérive de l'acide formique par substitution à rhydrogène du groupement CH3 s'appelle acide acétique;
il a pour formule
CH,C00H = HG,0,H3,
et il est monobasique comme l'acide formique. L'acide acétique esl un des acides les plus anciennement connus, parce qu'on l'obtient facilement à partir de toute espèce de combinaisons organiques ; c'est lui qui, dans la plupart des langues, a donné son nom à tout le groupe des acides.
Acide acétique. — Les propriétés de cet acide sont analogues à celles de l'acide formique, sauf cependant qu'il n'a pas les mêmes actions réductrices : il est même extrêmement stable en présence des
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oxydants. C'est un liquide incolore, qui se solidifie à 16", 6, si Ton empêche la surfusiou. 11 se mélange à l'eau en quantités aussi grandes <|ue l'on veut, et forme ainsi des solutions de saveur acide. C'est une solution d'acide acétique à 3 pour 100 qui sert, sous le nom de vinaigre, à des usages domestiques. L'acide acétique s'emploie souvent aussi dans les laboratoires, quand on a besoin d'un acide qui soit beaucoup plus faible que les acides minéraux (chlorhydrique ou sulfurique), mais qui présente néanmoins des caractères nettement acides, et qui, d'autre part, ne se laisse pas trop attaquer par les agents chimiques. Ses sels, les acétates, contiennent l'ion acétique H3C2O', qui est incolore.
Ck>mpo8é8 hydrogénés du carbone. — Le nombre des composés que forme le carbone avec l'hydrogène est extraordinairement grand . On étudie ces composés en chimie organique; ici nous nous conten* tarons de signaler quelques-uns des composés les plus importants de re groupe et d'expliquer les relations qui les rattachent aux autres rombinaisons simples du carbone.
La substance la plus simple du groupe est le composé CH4, qu'on appelle gaz des marais et grisou à cause de ses circonstances de formation; dans la nomenclature chimique il porte le nom de méthane. Il constitue une partie des gaz qui se dégagent des feuillages en putréfaction à la surface des eaux stagnantes. On le rencontre souvent aussi dans les mines de lignite ou de houille ; il s'y trouve enfermé sous pression dans les cavités, et se dégage quand on ouvre ces cavités au cours du travail de démolition. On lui a donné le nom de méthane à cause de la relation qui le relie à l'alcool méthylique ou esprit-de-bois (voir plus loin).
Le méthane est un gaz incolore et inodore; son poids molaire est égal à 16; il est peu soluble dans l'eau, et, par ses propriétés, il se rapproche beaucoup de deux gaz simples, l'azote et l'hydrogène. Il brûle avec une flamme faiblement éclairante; mélangé à l'oxygène ou à l'air, il constitue un mélange explosif (gaz tonnant). Dans les mines de houille il se forme facilement de ces mélanges, et ils <'ausent de grands désastres quand ils prennent feu par suite d'une circonstance quelconque; ce sont les coups de grisou.
L'équation de la combustion du méthane :
CIU-h2 0,= C0,-i-aH,0,
montre que la combustion de i volume de méthane demande 2 volumes d'oxygène, et par conséquent 10 volumes d'air. Pour que le
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mélange reste explosif, il faut qu'il contienne pour i volume de méthane au moins 6 volumes et au plus 1 4 volumes d'air. En dehors de ces limites de composition on a des mélanges dans lesquels la chaleur pcul provoquer la combinaison, mais qui ne sont plus explosifs : la flamme s'y éteint même si l'on a déterminé l'inflammation en un point.
L'explication de ces faits est la suivante : dans tous les mélan^çes formés d'oxjgène et d'un gaz combustible, la combustion avec flamme se propage avec des vitesses très diverses, dont la valeur dépend dans une très large mesure delà nature des gaz et des proportions de leur mélange. D'une façon générale, la flamme se propage parce que la combustion dégage de la chaleur. Si cette quantité de chaleur dégagée est assez considérable pour porter les parties voisines non oxydées jusqu'à leur température de combustion, le phénomène se propage de point en point et il se produit une combinaison très rapide, explosive. Au contraire, lorsque la présence d'un gaz étranger à la réaction ou d'un excès de gaz tend à abaisser la température, et que la quantité de chaleur produite dans l'unité de temps ne suffit pas à compenser les pertes provenant du refroidissement des parois, du rayonnement, etc., la température tombe, la vitesse de réaction diminue, la température tombe encore davantage et la réaction s'arrête. On doit donc pouvoir, par addition de matière, faire atteindre et dépasser à tout mélange explosif sa limite de combustibilité. C'est en efl^et ce que l'on constate. Toutefois l'influence des difi(érents gaz ne dépend pas uniquement de leur capacité calorifique, comme on pourrait le croire d'après ce qui précède, mais aussi de leur nature propre. C'est qu'en eflVl les gaz ajoutés agissent non seulement sur la température, mais aussi sur la vitesse de réaction. Comme la combustion avec explosion dépend à la fois de ces deux grandeurs, il est impossible que la limite de combustibilité dépende uniquement de l'une d'elles.
Dérivés du méthane. — Du méthane dérivent un grand^ nombre Ae produits de substitution. On *eniend par là des composés 'dans lesquels un ou plusieurs des hydrogènes du méthane sont rcmfil^és par d'autres éléments ou groupes d'éléments. Cette relation réciproque se rencontre d'une façon très générale dans l'étude dcs'cowposés du carbone, ou composés organiques;' on peut établir une classification complète des matières organiques en les concevant comme dérivant les unes des autres par substitution.
Ces phénomènes de substitution doivent être soigneusement distingués du phénomène de la formation des sels, dans lequel l'hydrogène est déplacé également par substitution. Il y a dans les acides
de l'hydrogène qui ne peut être remplacé; au contraire, tout Thydrogène des composés organiques peut subir des substitutions. De plus, rhydrogène des acides ne peut être remplacé que par des métaux ou des groupements analogues à des métaux; au contraire, l'hydrogène des composés organiques peut être remplacé par les éléments et les groupes les plus divers. Enfin, les composés qui résultent de ces substitutions organiques ne sont pas des sels, ils sont non dissociables et indifférents au point de vue électrique. Bien entendu il peut arriver que des composés organiques fournissent des acides, des bases et des sels; mais la production et la transformation de ces composés sont régies par les mêmes lois que dans le monde inorganique. Les substances organiques peuvent présenter deux sortes de réactions, aboutissant à des produits de deux sortes différentes, des sels ou des produits de substitution.
Ainsi, en faisant réagir du chlore avec du méthane, on obtient successivement, sous l'influence de la lumière solaire, les quatre composés suivants :
Chlorure de méthyle CH3CI
Chlorure de méthylène CHj CIj
Chloroforme CH CI3
Tétrachlorure de carbone C CI4.
Tous ces composés dérivent du méthane par remplacement graduel de tous les hydrogènes par du chlore. De plus, tous sont des substances indifférentes, non salines. Leurs propriétés varient graduellement avec la proportion de chlore qu'ils contiennent, comme le montre le Tableau suivant :
Dentllé. Point débnllltlon.
Chlorure de méthyle 0,9523 — ^3,7
Chlorure de méthylène ',3778 4i»6
Chloroforme 1,5264 61,1
Tétrachlorure de carbone i ,6320 76,7
Tous sont peu solubles dans l'eau. Leurs solutions ne présentent pas les réactions de l'ion chlore : elles restent claires quand on leur ajoute des solutions de sels d'argent. En outre, ni à l'état pur, ni à l'état de solution, ces composés ne conduisent le courant électrique.
On obtient des dérivés du méthane tout à fait analogues par substitution du brome ou de l'iode à l'hydrogène. Ici encore, les propriétés varient graduellement suivant la proportion de l'élément halogène. On constate de plus une gradation des propriétés en passant du chlore
au brome et du brome à l'iode. C'est ce que démontre le Tableau suivant en ce qui concerne les densités :
DRNSITB DU DERIVE SUBSTITUTION
Chloré. brome. ludc.
Simple 0,952 i,6C4 ^-»'99
Double 1,378 2,084 3,342
Trip'c i,Î26 ^j90o 4, 008
Quadruple i,632 » 4»32
! r fiiîor aussi donne dos composés analogues CF4, CF3H, CF2H3; leur méthode générale de préparation est l'action des composés chlorés sur le fluorure d'argent. On obtient également le tétrajluorure de carbone, en faisant passer du fluor à basse température sur du charbon poreux. Ce gaz, dont la densité correspond à la formule CF|, se liquéfie sous la pression atmosphérique à — i5"; il est difficilement soluble dans Teau, très soluble au contraire dans l'éther et l'alcool anhydre. Il agit sur le verre avec formation de CO2 et de Si F». Les composés précédents prennent aussi facilement naissance par l'action du fluor gazeux sur les composés du carbone.
Radicaux. — Considérons les composés dont nous venons de parler, CH^yCHjCI, CH2CI2, CHCI3 et CCI4 ; on peut se représenter formellement les quatre derniers d'entre eux comme des chlorures des groupements CHj, CH-j, CH et C. Le premier de ces groupements s'unit à un poids de combinaison du chlore, le second à deux, le troisième et le quatrième à trois et à quatre. De même que nous appelons un métal bivalent s'il peut s'unir a deux poids de combinaison du chlore, nous appellerons le groupement CHj bivalent, le groupement CH trivalent; dans le même sens, le carbone doit être considéré comme quadrivalent.
Il est un fait très remarquable, c'est que les composés dont nous venons de parler sont les seuls que l'hydrogène et les halogènes forment avec le carbone, et qui ne contiennent qu'un poids de combinaison de cet élément. En d'autres termes, dans tous ces composés, le carbone est quadrivalent, car le nombre total des poids de combinaison d'hydrogène et d'halogènes y est toujours égal à 4-
D'autre part, on peut considérer le groupement CH3 comme monovalent, car il peut s'unir à un poids de combinaison d'hydrogène ou d'un halogène; il n'existe pas à l'état isolé. De même le groupement CH2 est bivalent, etc.
On appelle le groupement monovalent CH3 méthyle, le groupement bivalent CH2 méthylène, le groupement tri valentCH méthine.
.*ll
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De ces trois groupements ou radicaux, le premier est de beaucoup le plus important, car c'est lui qui forme le plus de dérivés. Ces dérivés ne prennent pas tous naissance par substitution à l'hydrogène d'autres éléments, par exemple d'éléments halogènes : des radicaux monovalents, comme le radical hydroxyle et le radical amide, peuvent aussi bien que les éléments remplacer l'hydrogène et former des produits de substitution. Il existe un grand nombre de ces radicaux, car toute combinaison existante peut se transformer en radical monovalent par perle d'un hydrogène ou d'un poids de combinaison de quelque élément monovalent.
Alcool méthylique. — Une des plus importantes de ces combinaisons est celle du groupe CH3 avec le groupe hydroxyle; on l'appelle alcool méthylique. On entendait primitivement par alcool l'espritde-vin, qui est la partie volatile des boissons alcooliques. Puis on a fait de ce mot un nom générique, et l'on appelle alcools toutes les combinaisons de groupes hydrocarbonés avec des groupes hydroxyles.
On obtient l'alcool méthylique, en même temps que beaucoup d'autres produits volatils, par la distillation sèche du bois, c'est-àdire par l'action de la chaleur sur le bois à l'abri de l'air. On le sépare des autres parties du mélange par distillation fractionnée; à l'état pur, c'est un liquide incolore, légèrement odorant; sa densité est 0,796; il est combustible et soluble dans l'eau en quantités quelconques. Son point d'ébullition est voisin de 66"^.
L'alcool méthylique est un exemple typique d'alcool. Les alcools sont des liquides indifférents : ils n'agissent sur les colorants végétaux ni comme des acides ni comme des bases et ne conduisent pas d'une façon appréciable le courant électrique; ils ne sont donc pas dissociés en ions. Ils se mélangent avec les acides, et iln'y a pas combinaison immédiate entre eux et les acides ; mais si l'alcool et l'acide restent longtemps mélangés, il se produit une réaction lente tout à fait analogue à la formation d'un sel. Ainsi l'alcool méthylique et l'acide chlorhydrique mélangés donnent du chlorure de méthylc (p. 485) et de l'eau, et l'équation du phénomène :
CHaCOH) -H HCl = CH3CI -h H,0
est tout à fait analogue comme aspect à celle de la formation d'un sel : le méthyle CHj joue le rôle d'un cation.
Cependant le produit ainsi obtenu, le chlorure de méthyle, n'est pas un sel au sens ordinaire de ce mot. Les propriétés de ce composé ont été indiquées page 485 : à la température ordinaire c'est un gaz,
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et ce n'est qu'à — aS**, ^ qu'il se transforme en un liquide incolore. Sa solution aqueuse ne conduit nullement le courant électrique; en présence d'une solution d'un sel d'argent, elle ne donne pas de précipité de chlorure d'argent; elle ne contient donc pas d'ion chlore en quantité appréciable.
Cependant, si on laisse la solution d'argent très longtemps mélangée au chlorure de méthjle, il se produit à la longue un commencement de précipité de chlorure d'argent. Ce fait conduit à supposer que la solution aqueuse de chlorure de méthyle contient bien de l'ion chlore, mais en quantité extrêmement faible. Si l'action de la solution d'argent se prolonge assez longtemps, il finit par s'en former une quantité assez grande pour que du chlorure d'argent se précipite.
En réalité, la notion la plus juste qu'on puisse se former des alcools consiste à admettre que leur analogie extérieure avec les bases, comme celle des sels avec les composés des acides et des alcools, correspond à une analogie intime, dissimulée par un certain nombre de circonstances. D'abord, en effet, la dissociation en ions de ces matières est extrêmement faible, si faible qu'on ne peut la déceler par les procédés habituels. De plus, la dissociation et la réunion de leurs ions ont lieu avec une vitesse incomparablement moindre que dans le cas de bases et de sels ordinaires, ce qui tient justement en grande partie à la concentration extrêmement faible de ces ions. Il convient donc de conserver pour les composés des groupes hydrocarbonés le nom spécial d^alcools, et de ne pas donner le nom de sels aux composés qu'ils forment avec les acides, mais de leur réserver une dénomination particulière. On les appelle éthers-seis. Ainsi le chlorure de inéthyle est l'éther chlorhydrique de l'alcool méthylique.
Le radical méthyle et les séries homologues. — Du méthane CH4^ qui est une combinaison <( saturée », dérive, par perte d'un hydrogène, un radical monovalent CH3 qu'on appelle méthyle. Ce radical n'a pas plus d'existence indépendante que n'en a le groupe hydroxyle ; mais, par ses substitutions, il joue un rôle très considérable en chimie organique.
Cette importance résulte du fait d'expérience suivant : les composés organiques obtenus par remplacement de Thydrogène par le méthyle ont une très grande analogie avec les composés qui en sont le point de départ. Un exemple de cette analogie nous est déjà fourni par les acides formique et acétique. En comparant leurs formules respectives H CO OH et CH3CO OH, nous voyons en effet qu'on peut déduire l'acide acétique de Tacide formique, en conce-
vant que le premier hydrogène de l'acide formiquc est remplacé par un groupe mélhyle.
Tous les composés organiques qui contiennent de l'hydrogène prêtent à des déductions du même genre, à commencer par le méthane. En substituant dans le méthane un CH.i à un hydrogène, on obtient le composé CHj.CHa, qu'on appelle étliane. Avec l'éthane luimême nous pouvons procéder à la même modification, et nous obtenons ainsi le propane CH3.CH2.CH3. On peut concevoir abstraitement une suite indéfinie de substitutions identiques, et en fait on connaît des carbures d'hydrogène de ce genre qui contiennent jusqu'à 4o carbones, et davantage. C'est de carbures de cette espèce qu'est composé le pétrole.
En écrivant successivement les formules brutes de ces carbures d'hydrogène, on obtient la série suivante : CHi, CaHc, C^Hg, C4H10, etc. Chacun des carbures de la série contient le précédent plusCHa, puisque à chaque substitution il sort 1 H et il entre 1 CH3. Une telle suite de composés analogues, dérivant les uns des autres par substitution du méthyle à l'hydrogène, porte le nom de série homologue.
Outre la série homologue des carbures d'hydrogène, on connaît des séries homologues d'alcools, d'acides, de chlorures, etc.
Parmi les homologues des substances dont nous avons parlé, nous citerons V alcool éthy ligue, universellement connu sous les noms A^esprit'de-vin et A'' alcool. Sa composition est CH3CH2OH, sa formule brute C^HcO; on le déduit de l'alcool méthylique en concevant qu'un hydrogène de cet alcool est remplacé par un méthyle.
On prépare l'alcool éthylique en très grandes quantités par fermentation du sucre et des matières sucrées. Ces matières ont pour formule Ce H| 2 Oc; sous l'action d'une substance catalytique, la x[>'mase, qui est excrétée par différents organismes et en particulier par les levures, elles se décomposent en alcool et anhydride carbonique suivant l'équation
C6H„0c= îCHeO -t- 2CO,.
Il se forme ainsi un mélange que l'on distille, de manière à isoler à l'état de pureté l'alcool éthylique, qui bout à 80".
L'alcool éthylique est un liquide incolore, d'odeur faible et de saveur brûlante. Il exerce sur les organismes une action toxique immédiate lorsqu'il est concentré, lente s'il est dilué. Les phénomènes d'intoxication à leur début atteignent principalement le cerveau, ils constituent l'ivresse, phénomène malheureusement trop connu.
L'alcool a des applications industrielles très étendues. Il sert à
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. l'occasion de combustible, quand on a besoin d'un combustible pur et dont on puisse aisément régler la consommation. Mais surtout on l'emploie comme dissolvant d'un grand nombre de matières, et comme point de départ pour d'innombrables préparations chimiques. Il se dissout dans l'eau en quantités aussi grandes que Ton veut, avec élévation de température et réduction de volume. La densité des mélanges d'eau et d'alcool sert en analyse pour en déterminer la richesse en alcool; aussi a-t-il été fait à ce sujet un grand nombre de recherches très précises. Le Tableau suivant donne une idée d'ensemble des rapports entre la densité et la teneur en alcool à la température de i5".
Quanllté d'alcool Qutnlltê d'alcool
poBr luo (en poids). Densité. pour loo (en poids). Iien>lié.
'lo o,9r)34 80 0,8412
Éther. — D'après la plupart de ses réactions, l'alcool peut être conçu comme la combinaison du groupe hydroxyle avec le radical C2H5 qu'on appelle élkyle. On sait que le groupe hydroxyle dérive de l'eau par soustraction d'un poids de combinaison d'hydrogène; l'alcool peul donc être considéré comme dérivant de l'eau par substitution d'un groupe éthyle à un poids de combinaison d'hydrogène. On est ainsi conduit à se demander si le second hydrogène de l'eau ne pourrait pas lui aussi être remplacé par de l'éthyle ou des radicaux analogues. En le remplaçant par de l'éthyle, on obtiendrait un composé de formule 0(C2H5)2.
Ce composé existe et il est connu depuis longtemps; on l'appelle éther. Des matières analogues dérivent du radical méthyle et des autres radicaux; il existe ainsi toute une catégorie d^ éthers-oxydes de compositions différentes et qu'on distingue les uns des autres en indiquant les radicaux qu'ils contiennent. Ainsi l'éther ordinaire 0(0.2 115)2 porte en chimie le nom à^éther éthyliquc.
On prépare l'éther en distillant l'alcool avec de l'acide sulfurique concentré. En doublant la formule brute C2H6O de l'alcool, ce qui donne C4H12O2 et en la comparant à celle de l'éther C»H|oO, on voit que l'éther contient ce que contiennent deux poids de combinaison d'alcool, moins les éléments d'un poids de combinaison d'eau ; on peut donc considérer l'éther comme un anhydride de l'alcool, et
ÇiOo^z
se représenter le rôle de l'acide sulfurique dans la préparation de Téther comme consistant en une action déshydratante. En réalité les phénomènes sont un peu plus compliqués, mais nous ne pouvons entrer dans le détail de leur étude.
L'éther est un liquide incolore, qui bout dès 34°, 6, et qui dégage une odeur fade facile à reconnaître. Il est combustible. En raison de sa grande tension de vapeur, il se vaporise à l'air rapidement, et la vaporisation détermine un abaissement notable de la température. Le mélange d'éther et d'air est explosif. L'éther a une action narcotique, aussi l'emploie-t-on dans les interventions chirurgicales pour provoquer la perte de connaissance et par suite l'anesthésie. Quand on fait sur une partie du corps des pulvérisations d'éther, la partie aspergée se refroidit fortement parce qu'elle fournit la chaleur de vaporisation, de cette façon l'éther sert aussi à déterminer Tinsensibilité locale.
L'éther est un dissolvant pour beaucoup de matières, par exemple? pour le brome et l'iode; il dissout aussi les huiles et les graisses. De là dérivent un grand nombre de ses applications. L'eau ne dissout que 1^ d'éther environ; si l'on en ajoute davantage, il reste à la surface de l'eau sous forme d'une couche légère, mélangée d'un peu d'eau.
Combinaisons non saturées. — Le méthyle, qui est du méthane moins un hydrogène, n'existe pas à l'état de composé indépendant. Au contraire, il existe des substances qui dérivent des composés saturés par perte de deux ou de quatre hydrogènes. Elles sont aptes dans certaines conditions à fixer de nouveau ces hydrogènes; on les appelle pour ce motif combinaisons non saturées.
Le méthane lui-même ne forme d'ailleurs pas de combinaisons de ce genre ; les premières que l'on connaisse dérivent de l'éthane. Le carbure d'hydrogène C2H4 qui contient deux hydrogènes de moins que l'éthane C2H0 s'appelle éthylène ; le carbure C^Hj qui contient quatre hydrogènes de moins que l'éthane s'appelle acétylène,
L'éthylène est un gaz incolore dont la température critique est voisine de 10"; c'est une des parties constitutives du gaz d'éclairage ordinaire. H y joue un rôle très important, car il brûle avec une flamme très éclairante, et sa présence est une condition essentielle de la puissance éclairante du gaz. A l'état pur, il brûle dans l'air avec une flamme un peu fumeuse, ce qui provient de la quantité de carbone relativement grande qu'il contient.
La façon la plus simple de préparer l'éthylène consiste à traiter de
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Talcoot élhyliquc par des doshydratanls, par exemple de l'acide sulfurîque concentré; l'équation de la réaction est la suivante :
G,HcO = Cjn,-+-n,0-
Féthjlène qui se forme entraîne avec lui des vapeurs d'alcool et d'autres produits accessoires, dont on se débarrasse en majeure parlie en le faisant barboter dans l'eau.
Si l'on met de l'éthylène en présence de chlore ou de brome, les deux substances s'unissent immédiatement en donnant un des composés C2H4CI2 et CjH^Bra. Ce sont des composés saturés dérivant de l'éthane C2 Ho par substitution de chlore ou de brome à deux hydrogènes ; on peut préparer directement les mêmes substances en partant de l'éthane et en remplaçant deux de ses hydrogènes par des halogènes. Le chlorure d'éthylène et le bromure déthylène ainsi obtenus sont des liquides d'aspect huileux. A cause de cette réaction, on donne à l'éthylène le nom de gaz otéjiant.
L'acétylène est un gaz incolore et inodore, dont l'importance a beaucoup augmenté dans ces derniers temps, depuis qu'on l'utilise pour Féclairage. Il répond à la formule C2H2; il contient donc quatre hydrogènes de moins que l'éthane, et il a la propriété, correspondant à sa composition, de se combiner à quatre poids de combinaison de chlore ou de brome en formant les composés C^HaCh ou C2H2Br4, que Ton peut considérer comme des produits de substitution de l'éthane. De ces deux réactions la seconde seulement a lieu d'une façon tranquille : Facétylène mélangé au chlore fait spontanément explosion.
L'acétylène se prépare actuellement en grandes quantités par l'action de l'eau sur le carbure de calcium. Le carbure de calcium a pour formule CaCj; on l'obtient en faisant agir du charbon sur de la chaux à la température très élevée du four électrique. L'acétylène se forme aux dépens du carbure de calcium suivant l'équation
CaC, -h9.H,0 = Ca(0H),-+-C,H,.
L'acétylène brûle à l'air avec une flamme fumeuse ; il donne au contraire une flamme blanche éclairante quand on emploie des brûleurs spéciaux : il faut que ces brûleurs émettent le gaz en lames minces et planes, de telle manière qu'il reçoive de l'air en abondance. Le pouvoir éclairant de la flamme est alors très grand ; aussi l'acétylène peut-il être avantageusement employé pour l'éclairage, surtout dans les cas où il est important d'avoir un appareil d'éclairage très simple. L'appareil pour la préparation de l'acétylène est analogue à
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celui qui a été décrit page 102 ; sa disposition a pour but de ne laisser le carbure en contact avec l'eau que dans la mesure où l'exigent les besoins de la consommation.
Le grand pouvoir éclairant de la flamme de l'acétylène est dû à la température élevée qui règne dans cette flamme, et cette température provient elle-même de ce que la formation de l'acétylène a lieu avec absorption d'une quantité considérable c|c chaleur : cet excès d'énergie est mis en liberté sous forme de chaleur dans les transformations ultérieures de l'acétylène. Numériquement, la chaleur de combustion de l'acétylène est égale à 1297*'^. ^* somme des chaleurs de combustion de l'hydrogène et du carbone que contient l'acétylènt; est égale à ioi2''J seulement. I^ combustion de l'acétylène met donc en liberté, outre la chaleur de combustion de ses éléments, un surplus de 285*^^ ; de là provient la grande élévation de température.
A ce fait s'en rattache un autre, c'est que l'acétylène est une substance explosive. Imaginons une grande quantité d'acétylène, et supposons qu'en un point quelconque on détermine la décomposition du gaz en ses éléments; à l'endroit où se produit la décomposition la température s'élèvera, les masses d'acétylène voisines pourront s'élever jusqu'à la température de décomposition rapide. Le phénomène se propage ainsi de proche en proche, et il y a décomposition brusque de la totalité du gaz.
On a fait des expériences à ce sujet, en amorçant la décomposition à l'aide d'étincelles électriques ou d'explosifs, et l'on a obtenu les résultats suivants. Sous la pression atmosphérique ordinaire il est impossible de réaliser l'explosion totale de l'acétylène. Le gaz se décompose dans le voisinage immédiat de Tétincelle ou de l'explosif, mais la décomposition ne se propage pas.
L'explosion ne commence à se produire que sous une pression d'environ 2"*"*. A partir de cette pression l'acétylène est explosible, et il l'est d'autant plus que la pression est plus élevée ; il se décompose avec une grande violence dès que, par suite d'une circonstance quelconque, la décomposition a commencé en un point. A l'état liquide, l'acétylène a la même propriété. H est facile de liquéfier l'acétylène, car sa température critique est 3-", et sa pression critique 68'^*". La liquéfaction de l'acétylène ne présente pas grand danger quand on l'exécute k très basse température, parce qu'il suffit alors de pressions peu considérables; mais la liquéfaction en grand à température élevée, et par suite sous forte pression, est une opération très dangereuse, qui a fait plus d'une \ictime.
Nous avons vu que l'acétylène se forme avec absorption d'énergie et contient plus d'énergie que ses éléments; à ce fait se rattache (c/p. SgS) sa propriété de se former à haute température à partir de ses éléments. Si par exemple on fait passer un courant électrique
entre deux électrodes de charbon dans un récipient où se trouve de l'hydrogène {fig» 99), cet hydrogène se combine avec le carbone et il se forme de l'acétylène.
Pour déceler l'acétylène, on utilise sa propriété de former avec les sels de cuivre monovalents ou les sels d'argent, en présence d'un excès d'ammoniaque, des précipités qui sont des carbures de cuivre ou d'argent. Le précipité est blanc dans le cas des sels d'argent, rouge dans le cas des sels de cuivre. L'un et l'autre, quand ils sont secs, font explosion avec violence; en les traitant par des acides on remet l'acétylène en liberté.
Oaz d'éclairage. — Le combustible gazeux dont l'emploi pour Féclairage et le chauffage est si généralement répandu, et qu'on connaît sous le nom de gaz d^ éclairage j s'obtient parla distillation sèche des houilles riches en hydrogène. On chauffe ces houilles dans des cornues tubulées, où l'hydrogène s'unit à une partie du carbone en formant des composés volatils; il reste du carbone et des cendres, et ce résidu constitue le coke, qui a une grande valeur comme combustible.
Les produits volatils forment un mélange très complexe, qu'on peut immédiatement diviser en trois parties, grâce aux différences de volatilité de ces parties constituantes. Les parties moins volatiles sont 1' « eau de gaz » et le goudron. Ces deux produits ne sont pas solubles l'un dans l'autre et peuvent par conséquent être séparés par des procédés mécaniques. L'eau de gaz est essentiellement une solution aqueuse de carbonate d'ammonium et d'autres sels ammoniacaux. On l'emploie à la préparation de l'ammoniaque : dans ce but on y ajoute de la chaux, on distille, et sur l'ammoniaque qui se dé-
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gage on fait agir de Tacide suifuriqiie de façon à obtenir du sulfate d'ammonium.
Le goudron est un mélange de carbures d'hjdrogène et de dérivés de ces carbures. II est la matière première du benzène, du naphtaline et de Tanthracène; ces trois substances sont des carbures d'hydrogène, très importants pour la préparation d'un grand nombre de matières colorantes artificielles et de médicaments. C'est aussi du goudron qu'on retire le phénol (acide carbolique) et ses dérivés, qui sont employés comme désinfectants et dans la préparation de la poudre sans fumée. Le goudron contient encore beaucoup d'autres composés utilisés à l'état brut. Aussi peut-on dire qu'il est lui-même la principale matière première de l'industrie chimique, en tant qu'elle a pour objet les composés organiques.
Le traitement du goudron se fait, lui aussi, principalement par distillation fractionnée, avec l'aide de la chaux et de l'acide sulfurique. Le détail des opérations relève de la technologie chimique.
Quant au gaz qui se dégage en même temps que ces liquides, on le débarrasse du goudron par refroidissement et par lavage, puis on le fait passer sur un mélange de chaux et d'oxyde de fer, pour le débarrasser des composés sulfurés qu'il contient; ces composés seraient nuisibles dans les lieux habités à cause de l'anhydride sulfureux qu'ils forment par la combustion du gaz. Ensuite le gaz est dirigé dans de grands réservoirs, pour être finalement transmis par un réseau de conduites aux divers endroits où il doit être consommé.
La composition du gaz d'éclairage varie notablement avec les matières dont il provient. Ses parties constitutives principales sont l'hydrogène, le méthane, l'oxyde de carbone et quelques carbures d'hydrogène plus riches en carbone, en particulier l'éthylène, le benzène et la naphtaline. Ces deux derniers carbures sont liquides ou solides à la température ordinaire ; aussi ne peuvent-ils se mélanger au gaz qu'autant que le permet leur tension de vapeur, et ils se déposent dès que le gaz subit un refroidissement notable.
On peut se faire une idée de la composition du gaz d'éclairage ordinaire par l'analyse suivante, qui indique les volumes respectifs des parties du mélange :
Hydrogène 49j^» Anhydride carbonique . . 2,7
Méthane 29,8 Azote 2,6
Oxyde de carbone 9,6 Vapeur de benzène 0,7
Carbures d'hydrogène . . 5,o
I^es (( carbures d'hydrogène » consistent principalement en éthylène.
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A l'origine le gaz de la houille était destiné avant tout à l'éclairage; aussi s'attachait-on principalement à obtenir un gaz riche en éthylène et autres carbures d'hydrogène lourds. Or, on ne peut obtenir un gaz de ce genre qu'avec des espèces de charbon qui sont chères, et le prix du gaz d'éclairage ainsi obtenu est élevé en conséquence. Mais depuis on a reconnu les grands avantages du gaz comme moyen de chauffage et comme source d'énergie utilisable dans certaines machines (moteurs à gaz) ; or, au point de vue de ces applications particulières, un gaz fortement éclairant est plutôt gênant qu'utile. D'autre part, on a trouvé des procédés qui permettent d'obtenir un dégagement de lumière très notable, même avec du gaz faiblement éclairant (appareils à incandescence). Aussi ne se passera-t-il pas beaucoup de temps avant que les usines à gaz ne se mettent à préparer principalement du gaz a puissance calorifique considérable, et à considérer comme secondaire le pouvoir éclairant. Ce gaz pourra être obtenu à bien meilleur compte que le gaz d'éclairage actuel.
Pour obtenir une lumière intense avec un gaz faiblement éclairant, il suffit de l'additionner (de préférence immédiatement avant de s'en servir) d'une petite quantité de vapeurs de carbures d'hydrogène supérieurs (benzine ou naphtaline). On commence à employer beaucoup le gaz ainsi « carburé »; on n'a qu'à faire passer le gaz par un récipient où se trouvent les matières en question : leur pression de vapeur est assez grande à la température ordinaire pour déterminer une carburation suffisante.
Un autre procédé d'un rendement encore plus considérable consiste à employer des appareils en certaines matières solides qu'on
porte à l'incandescence dans une flamme aussi chaude que possible. Nous indiquerons plus loin (à propos du thorium) les détails de ceprocédé.
Dans les laboratoires, le gaz d'éclairage est extrêmement employé comme combustible. Le brûleur qui sert à cet usage a été imaginé en i855 par /?. Bunsen, Il consiste {Jîg- ïoo) en un petit cône creux assujetti sur un support de fer, et duquel le gaz passe dans un tube qui lui fait suite; ce. tube porte, dans le voisinage du cône, de-î orifices latéraux pour le tirage. Le gaz d'éclairage se mélange dans le tube avec de l'air, et le mélange brûle à rextrémité supérieure du tube en donnant une flamme chaude peu éclairante. Si l'on approche
Fig.
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des objets froids de cette flamme, il ne s'y dépose pas de noir de fumée. Cela tient à ce que, grâce aux trous de la partie inférieure, le gaz se mélange d'autant d'air qu'il en faut pour l'oxydation de son hydrogène et la transformation du carbone qu'il contient en oxyde carbonique.
Depuis l'invention du brûleur Bunsen, on a créé un grand nombre de types de brûleurs qui reposent sur le même principe et répondent à des buts divers.
La figure loi représente la disposition d'un brûleur plan destiné à chaufl'er des récipients de grande dimension.
Le mélange de gaz et d'air qui jaillit du brûleur Bunsen est explosif; mais, comme sa vitesse d'écoulement est ordinairement très grande, le gaz se meut dans le sens direct plus rapidement que la combustion ne se propage dans le sens inverse. Le contraire arrive si l'on diminue l'afflux du gaz au delà d'un certain degré, et alors le brûleur « brûle en dedans ». Pour éviter cette conséquence, il faut réduire simultanément Tafflux de l'air. Il y a des brûleurs disposés de telle manière que ce réglage s'y fait automatiquement. La flamme d'un brûleur Bunsen est composée de deux parties, une zone conique intérieure verte et une enveloppe extérieure bleue. C'est principalement dans la zone conique intérieure qu'a lieu la combustion de l'hydrogène et la transformation du carbone en oxyde de carbone ; dans la couche extérieure la combustion se complète, l'oxyde de carbone se transforme en anhydride carbonique. C'est pourquoi les matières \ qu'on introduit dans la couche conique inté- * rieure y sont réduites, tandis que dans la partie la plus extérieure du revêtement il y a excès d'oxygène. On tire parti de cette difi^érence en î analyse chimique.
Bunsen distingue (^fig* loi bis) à cet efl'et, outre le cône intérieur a, a, aa et le manteau extérieur a, a, c, la pointe éclairante a, 6, a qui se forme quand les trous du brûleur O. 32
Fig. 10 1 hi$.
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sont en partie obturés; dans une flamme Bunsen en combustion normale, elle n'existe pas. Dans ces trois régions il existe six zones de réaction : d'abord la base % qui est la région la plus froide de la flamme, et la zone de fusion P qui est la région la plus chaude, yesi la zone d'oxydation inférieure et s la zone d* oxydation supérieure; la première est plus petite, mais plus chaude. 8 est la zone de réduction inférieure et r\ la zone de réduction supérieure; la première a une action plus faible, parce qu'il y existe encore de l'air non consommé, mais elle est plus chaude que la zone supérieure y, I qui contient un excès de carbone réducteur.
Acide oxalique. — Beaucoup de composés carbonés donnent comme produit d'oxydation un acide quia pour formule H2G2O4, et que nou> devons signaler parce qu'il est très important à beaucoup d'égards. On l'appelle acide oxalique. Ses deux hydrogènes peuvent être remplacés par des jnétaux; c'est donc un acide dibasique.
L'acide oxalique est une matière blanche cristalline; il se dissout aisément dans l'eau; sa solution présente une réaction acide intense, et a les caractères d'un acide de force moyenne. L'acide oxalique cristallisé ordinaire contient de l'eau de cristallisation; il répond à la formule H2C2 04 -f- 2H2O. Il forme avec les bases deux séries de sels, des sels acides et des sels normaux; la plupart sont peu solubles dans l'eau. Deux d'entre eux ont une importance particulière, ce son! le sel acide de potassium et le sel normal de calcium.
Le premier, qui a pour formule KHC2O4, se rencontre dans un grand nombre de plantes à saveur acide ; on peut l'obtenir à l'état de cristaux en exprimant la sève de ces plantes et en la faisant évaporer. Autrefois, on le retirait principalement de l'oseille. De là vient le nom de V acide oxalique, et aussi le nom de son sel de potasse, qu'on appelle ordinairement sel d^ oseille.
Le sel normal de calcium CaC2 04 est très peu soluble dans l'eau. Il existe dans presque toutes les plantes, et on le trouve dans leurs cellules à l'état de cristaux hydratés très caractéristiques, qui ressemblent à des enveloppes de lettres. Ce sel est très important en chimie analytique, parce que c'est sous forme d'oxalate normal qu'on reconnaît et qu'on dose le calcium en combinaison. Dans ce but, on emploie généralement comme réactif l'oxalate d'ammonium.
En chauffant l'acide oxalique, on le décompose d'abord en acid<* formique et anhydride carbonique :
H,C,0* = HGOOHh-GO,;
mais il faut réaliser la décomposition avec beaucoup de précautions.
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OU en présence de catalyseurs convenablement choisis. Si l'on chauffe plus fort, l'acide formique lui-même se décompose, et l'on obtient de l'anhydride carbonique, de l'oxyde de carbone et de l'eau :
HjCO* = CO, H- CO H- H,0.
Les sels de l'acide oxalique, sous l'action de la chaleur, se transforment en carbonates avec dégagement d'oxyde de carbone, et ces carbonates eux-mêmes peuvent se décomposer. On a, par exemple,
CaCiO» = Ca GO3 H- GO = Ca O -h GO, h- CO.
L'acide oxalique se décompose en donnant de l'anhydride carbonique et de l'oxyde de carbone quand on le traite par des déshydratants, comme l'acide sulfurique concentré. Cette réaction fournit un moyen commode de préparer l'oxyde de carbone : on chauffe de l'acide oxalique ou un oxalate avec de l'acide sulfurique concentré, et Ton fait passer les gaz qui se dégagent dans un flacon laveur rempli d'une solution de soude. La soude retient l'anhydride carbonique, et l'on obtient de l'oxyde de carbone pur.
L'acide oxalique est assez sensible aux oxydants et donne facilement sous leur action de l'acide carbonique. Cette réaction sert, elle aussi, en chimie analytique, et nous aurons l'occasion d'y revenir.
Sulfure de carbone. — En chauffant du charbon dans un courant de vapeur de soufre, on obtient une combinaison de ces deux éléments. Cette combinaison répond à la formule CS2, car sa densité de vapeur est 76, et l'analyse pondérale montre qu'elle contient 64 de soufre pour 12 de carbone.
Le sulfure de carbone est un liquide incolore, de densité voisine de 1 , 3, et qui bout à 47°. A l'état pur il est presque inodore; l'odeur assez mauvaise du sulfure de carbone ordinaire tient à la présence d'autres composés sulfurés. On peut purifier le sulfure de carbone en l'agitant avec du mercure et en distillant ensuite.
Le sulfure de carbone réfracte et disperse très fortement la lumière. Voici les valeurs de son indice de réfraction, à 17®, pour les principales radiations :
Longueur d'onde 7604x10-8''" 6867 650-2 5890
Indice de réfraction i,6ii36 1,61756 1,62086 1,6303»
Longueur d*onde 6270 4861 4308 3968
Indice de réfraction i ,64320 1,65629 * ï67975 '>70^77
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Aussi a-t-on souvent cherché à l'utiliser dans les appareils optiques, par exemple dans les prismes de spectroscopes. Ces tentatives ont échoué parce que le volume du sulfure de carbone augmente rapidement sous l'action de la chaleur et qu'ainsi l'appareil se trouve \ dérangé. De plus, le sulfure de carbone est sensible dans une cer-
[taine mesure à l'action de la lumière; soumis à un éclairement prolongé, il se décompose et change de propriétés.
Le sulfure de carbone est un bon dissolvant pour un grand nombre de matières. C'est en cette qualité que nous en avons fait la connaissance à propos du soufre et de l'iode. Il dissout également bien les graisses et les résines; de cette propriété dérivent un certain nombre d'applications industrielles.
Le sulfure de carbone est composé de deux éléments combustibles; aussi est-il lui-même inflammable. Il brûle à l'air avec une flamme bleue, en donnant de l'anhydride sulfureux et de l'anhydride carbonique. Sa température d'inflammation est très peu élevée : aussi la vapeur de sulfure de carbone s'enflamme-t-elle dans des conditions où d'autres matières combustibles sont encore bien loin de prendre feu. Il ne faut donc pas employer le sulfure de carbone sans prendre les précautions convenables. I Mélangé de protoxyde d'azote, ^le sulfure de carbone brûle avec î une flamme particulièrement riche en radiations ullra-violettes et \ violettes; on tire parti de cette flamme dans certaines opérations .photo-chimiques, mais l'anhydride sulfureux qu'elle forme est un /sérieux obstacle qui s'oppose à ce qu'elle soit plus généralement employée.
Le sulfure de carbone se forme à partir de |ses éléments avec absorption d'énergie ( — lao'^J par mol.). Sa chaleur de combustion est égale à iSao^', tandis que celle de ses éléments est seulement 1200*"^. Aussi peut-on, dans des circonstances spéciales, obtenir une décomposition explosive du sulfure de carbone, mais l'expérience est difficile à réaliser, et, dans les conditions ordinaires, ce composé ne présente pas de propriétés explosives.
Du sulfure de carbone dérive un composé acide, qui est au sulfure de carbone ce que l'acide carbonique est à l'anhydride carbonique. La seule diflerence est la suivante : tandis que l'acide carbonique est formé de l'anhydride, plus de Veau, le composé en question est formé du sulfure de carbone, plus de V hydrogène sulfuré; il répond à la formule HjCSj.
On voit par cet exemple qu'il existe, outre les acides oxygénés, d'autres acides de composition analogue, mais dans lesquels le soufre
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tient la place de l'oxygène. On les appelle thioacides, L acide doni nous nous occupons, et qu'on appelle acide thiocarbonique, en est un exemple, comme on le voit en comparant deux à deux les formules suivantes :
Anhydride GOj CSj
Acide H, GO, HjCS,
Sel de sodium NajCOa NajGSa
On obtient le sel de sodium de l'ion thiocarbonique en dissolvant du sulfure de carbone dans du sulfure de sodium :
GS,-i-Na,S = Na,GS5.
On peut précipiter l'acide thiocarbonique en ajoutant un acide à la solution de ce sel. A l'opposé de l'acide carbonique, l'acide thiocarbonique ne se décompose que lentement : on l'obtient isolé à l'état de liquide huileux, peu soluble dans l'eau. Il n'est d'ailleurs pas stable, et se décompose lentement en sulfure de carbone et hydrogène;
sulfuré :
H,GS, = H,S-i-GS,.
Les thiocarbonates ont pris une certaine importance par suite de l'action destructive qu'on a découverte au sulfure de carbone à l'égard du phylloxéra. Le sulfure de carbone est trop volatil pour qu'on puisse l'employer à l'état libre; au contraire, les thiocarbonates se prêtent à cet usage. Sous l'action de l'anhydride carbonique contenu dans l'air et dans le sol, ils se transforment en carbonates, avec mise en libertr de sulfure de carbone el d'hydrogène sulfuré :
Na, GS3 -^ GO, -^ H, 0 = Na, GO, + H, S -^ GS,.
Au cours de cette réaction, bien qu'elle ait lieu lentement, il apparaît à chaque moment assez de sulfure de carbone pour produire l'effet souhaité.
Il existe vraisemblablement aussi un composé de formule CS, qui
se présente à l'état de gaz incolore; on l'obtient en faisant agira
chaud du cuivre sur de la vapeur de sulfure de carbone diluée dans
de l'azote :
GS, -h Cu = GS H- Gu S.
Oxysulfure de carbone. — II existe un composé COS, que Ton peut considérer comme une étape intermédiaire entre l'anhydride carbonique et le sulfure de carbone : il prend naissance dans diverses circonstances ; le moyen le plus commode de l'obtenir est de décomposer par l'acide sulfurique les sulfocyanates {voir plus loin). C'est
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un gaz qui se dissout bien dans l'eau, et s'y transforme lentement en donnant de l'acide carbonique et de l'hydrogène sulfuré :
COS 4- aH,0 = H,GOj -\- H,S.
En présence d'une base la transformation est beaucoup plus rapide, parce qu'il se forme les sels de ces deux acides.
L'oxysulfure de carbone a une odeur un peu analogue à celle de l'hydrogène sulfuré; il brûle facilement à l'air, avec la flamme bleue caractéristique de la combustion du soufre, en donnant de Tanhydride carbonique et de l'anhydride sulfureux.
Cyanogène. — Quand on soumet du carbone et de l'azote à de très hautes températures, par exemple à celle de l'arc électrique i.fiS' 99» P* 494 )> ces deux éléments se combinent en un gaz, qui, étant données sa composition et sa densité égale à 62, répond à la formule C2N2. On lui a donné le nom de cyanogène, en raison des composés de couleur bleue qu'il forme avec le fer, et qui sont depuis longtemps connus.
Le cyanogène est un gaz incolore, d'odeur spéciale; il exerce une action toxique sur l'organisme humain. Sa température critique est 1 .i4'\ sa pression critique 62'"". Par sa solubilité dans l'eau il se rapproche de l'anhydride carbonique, dont il est également voisin par sa densité (celle du gaz CO2 est 44> celle du gaz C^Na, 62).
Le cyanogène est inflammable à l'air, il brûle avec une flamme rouge violet caractéristique, en donnant de l'anhydride carbonique et de l'azote. Cette transformation dégage une quantité de chaleur considérable, supérieure à celle que fournirait la combustion d'une quantité équivalente de charbon. Le cyanogène est donc lui aussi un composé qui se forme avec absorption d'énergie, et dont la formation a lieu spontanément à des températures très élevées. Aussi prend-il naissance dans tous les cas où du carbone et de l'azote se trouvent en présence à haute température, par exemple dans les hauts fourneaux qui servent à la préparation du fer. Li chaleur de combustion du cyanogène est 1 oS^^'J ; la chaleur de combustion de deux poids de carbone est égale à 8i2^J seulement; la formation du gaz cyanogène a donc lieu avec absorption de 2^5*^^.
Par ses réactions chimiques, le cyanogène se rattache aux halogènes; il forme toute une série de combinaisons dans lesquelles le groupe CN se comporte comme le chlore et l'iode dans leurs composés. En particulier, il forme avec les métaux des cyanures qui contiennent l'ion cyanogène CN'; cet ion est incolore, très toxique et monovalent.
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11 faut signaler en premJerlieu sa combinaison avec Thydrogène HCN, qu'on appelle acide cyanhydrique ou acide prussique» On obtient ne composé en en décomposant les sels par un autre acide, exactement comme on prépare Tacide chlorhjdrique en décomposant le sel marin. Quant à ces sels eux-mêmes, ils prennent naissance quand on fait réagir ensemble à haute température du carbone, de l'azote el les métaux considérés, ou les carbonates de ces métaux. Nous exposerons avec plus de détails, à propos de ces métaux, les phénomènes chimiques qui se produisent dans ces conditions.
PourretirerTacide cyanhydrique de ses sels, il est inutile d'employer un acide fort, car l'acide cyanhydrique est non seulement un acide faible, mais il est à l'extrême limite de l'acidité. C'est à peine si sa solution aqueuse présente une réaction acide. Les cyanures dissous sont déjà décomposés par des acides aussi faibles que l'acide carbonique. C'est pour cette raison que les cyanures dégagent une odeur (l'acide prussiquc en présence de l'air contenant de l'acide carbonique. Leurs solutions aqueuses subissent une dissociation hydroly tique partielle et ont une réaction basique (p. 298 ).
A l'état pur, l'acide cyanhydrique est un liquide incolore, qui bout il 27" et qui se congèle à — 1 5". C'est un produit extrêmement toxique, qui même en faible quantité détermine rapidement la mort. Cette toxicité provient vraisemblablement d'une action cataly tique retardatrice qu'il exercerait sur un grand nombre de phénomènes très importants au point de vue physiologique, en particulier sur les oxydations organiques.
L'acide prussique, même en petites quantités, se trahit par son odeur, qui rappelle celle des amandes amères. Cette analogie lient à ce qu'il existe dans les amandes amères une substance, Tamygdaline, (|ui se décompose sous l'action d'une matière catalytique ou ferment «'•gaiement contenu dans les amandes, et donne dans ces conditions <le l'acide prussique, du sucre et une huile volatile, l'huile d'amandes amères. C'est pour cette raison que, quand les deux substances sont mises en contact par l'écrasement des cellules végétales, les amandes amères dégagent une odeur d'acide cyanhydrique.
Tandis que la solution aqueuse d'acide prussique contient extrêmement peu d'ions, les combinaisons solubles de Tacide avec les métaux, qui prennent naissance par l'action de l'acide cyanhydrique sur les oxydes ou les hydrates métalliques (réaction analogue à celle de la formation des chlorures), sont dissociées en leurs ions comme les composés analogues. Ainsi la solution d'un des cyanures les plus connus, le cyanure de potassium KCN, contient les ions K* et CN'
Qoo^Q:
L'ion CN' a beaucoup d'analogie avec les ions des halogènes; en particulier, il donne avec l'ion argent un composé peu soluble, qui se dépose sous la forme d'un précipité blanc très analogue au chlorure d'argent, quand on met en présence dans une solution l'ion cyanogène et l'ion argent, par exemple en mélangeant du cyanure de potassium et du nitrate d'argent.
Pour reconnaître les combinaisons du cyanogène on se sert d e diverse-* réactions très sensibles, que nous signalerons brièvement dès à présent, mais dont nous ne pourrons donner la théorie que dans la suite. Après avoir rendu basique le liquide à étudier en ajoutant de la soude ou de la potasse, on le chauffe avec une certaine quantité d'un sel de fer, puis on ajoute de l'acide chlorhydrique. Si le liquide contenait de l'ion cyanogène, on obtient un précipité bleu intense; si le cyanogène était en très petite quantité, le liquide se colore en bleu ou vert. Ce qui se forme dans ces conditions est précisément le composé bleu du fer qui a donné son nom à tout ce groupe de matières.
Ou bien on mélange le liquide de sulfure jaune d'ammonium et l'on évapore jusqu'à dessiccation; on met un peu du résidu dans une goutte d'eau, et l'on ajoute du chlorure de fer. S'il y avait de l'ion cyanogène, on obtient une coloration rouge sang. Cette coloration tient à la production de l'ion sulfocyanique aux dépens du soufre que contient le sulfure d'ammonium qui réagit avec le chlorure de fer. Ce moyen de déceler l'ion CN' a un intérêt pratique dans les cas encore assez fréquents d'empoisonnement par l'acide cyanhydrique ou les cyanures.
Rapport entre les composés du cyanogène et les dérivés ammoniacaux des composés du carbone. — Quand on mélange de l'acide cyanhydrique avec de l'acide chlorhydrique fort, il y a réaction et l'on obtient du chlorure d'ammonium et de l'acide formique. On peut admettre que le phénomène consiste essentiellement en une absorption d'eau : l'acide prussique, avec l'eau, donne de l'acide formique et de l'ammoniaque, suivant la réaction
HGN -h 2HîO = HGOOH -f- NH,.
Cette réaction rappelle celle par laquelle les amides se transforment en sels ammoniacaux des acides correspondants (p. 4iO> ^^^^ elle en diffère en ce qu'il y a absorption de deux molécules d'eau et non d'une seule. Ainsi, dans des cas convenablement choisis, la déshydratation des sels ammoniacaux a lieu en deux étapes : la première aboutit à la formation d'une amide, la seconde à une autre sorte de composés, qu'on désigne ordinairement sous le nom général de ni t rites.
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Dans le cas présent nous avons :
Le formîate d^ammonium HCOO.NHv
L'amide de l'acide formique, ou formamide HCO.NH,
Le nilrile de Tacide formique, ou acide cyanhydrique HCN.
En fait, on peut obtenir de l'acide prussique en faisant agir des déshydratants énergiques sur du formiate d'ammonium.
On peut vérifier que le cyanogène lui-même est le nitrile de Tacide oxalique, et qu'il en dérive par une série d'étapes analogue :
Oxalate d'ammonium CjOi(NH4)j
Amide de l'acide oxalique, ou oxamide CjOî(NHj)j
Nilrile de l'acide oxalique, ou cyanogène ^'^2^'î-
Ici encore, on peut réaliser la série des étapes, soit dans un sens par déshydratation progressive, soit dans le sens contraire par fixation d'eau. Le développement de ces indications appartient à la Chimie organique.
Acide cyanique. — Les acides oxygénés du cyanogène devraient correspondre à ceux du chlore, depuis Tacide hypochloreux jusqu'à l'acide perchlorique; en fait, on ne connaît que le premier terme de la série. D'après l'analogie, étant donné que sa composition est représentée parla formule HOCN, on devrait l'appeler acide hypocyaneux; mais, comme c'est le seul composé oxygéné connu du cyanogène, on l'appelle acide cyanique.
L'acide cyanique est un composé très instable. On Tobtient en chauffant un autre composé, Tacide cyanurique HsOaCisNs, qui a la même composition, mais avec un poids molaire triple. Par condensation de la vapeur de cet acide, on obtient d'abord non pas cet acide lui-même, mais l'acide cyanique HOCN, qui est moins stable; ce résultat est conforme à la loi d'après laquelle la forme la moins stable se réalise la première. 11 faut d'ailleurs procéder à la condensation à température aussi basse que possible : il suffit de chaufl^er doucement l'acide cyanique pour qu'il se transforme en produits plus stables (il y a plusieurs formes plus stables distinctes), avec dégagement d'une grande quantité de chaleur : le phénomène a quelquefois la violence d'une explosion. L'acide cyanique est un liquide incolore, d'odeur forte rappelant celle de l'acide acétique.
En solution aqueuse, l'acide cyanique n'est pas stable : il se transforme rapidement, par absorption d'eau, en carbonate acide d'ammoniaque. La réaction est représentée par l'équation suivante :
HÔCN -^ 2HjO = (NHOHCO3.
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' C'esl pour cette raison que, quand on acidulé un cjanate en solution, le liquide fait eflervescence et dégage de Fanhjdride carbonique, comme s'il contenait un carbonate; le cyanate se transforme en un sel ammoniacal qui reste en solution.
Tandis que Tacide cyanique libre est très instable et qu'en particulier l'ion cyanique CNO' ne peut subsister en présence de l'ion hydrogène, les cyanates sont en général des composés très stables. On les obtient très facilement, en particulier, par l'action de matières oxydantes sur les cyanures. C'est pour cette raison que le cyanure de potassium fondu est un réducteur énergique, qui enlève à divers oxydes métalliques leur oxygène et les transforme ainsi en métaux. Cette réduction est particulièrement facile à observer dans le cas des oxydes de plomb et de bismuth : ces métaux mis en liberté se rassemblent dans le cyanure liquide en gouttes brillantes d'aspect semblable à celui du mercure. La même réaction sert à préparer les cyanates, en particulier le cyanate de potassium, aux dépens des cyanures correspondants; c'est généralement le peroxyde de manganèse qui fournit l'oxygène nécessaire (p. 65).
Une réaction particulièrement intéressante de l'acide cyanique est la transposition que subit (dans certaines conditions) son sel ammoniacal, et qui a conduit à la synthèse de l'urée (]). 476).
Le cyanate d'ammonium répond à la formule NH4OCN; il contient les mêmes éléments que l'urée et suivant les mêmes rapports, car ces deux composés ont pour formule brute CH^NoO. Or, si l'on cherche à préparer du cyanate d'ammonium, on obtient à sa place de l'urée.
On a démontré qu'il existe bien un véritable cyanate d'ammonium présentant toutes les propriétés que l'on peut déduire de sa constitution; mais il est très instable et se transforme rapidement en son isomère l'urée.
Le phénomène se produit aussitôt qu'en solution aqueuse les ions OCN' et NH^ se rencontrent. H suffit de mélanger en solution aqueuse un cyanate quelconque et un sel ammoniacal quelconque, et d'évaporer le liquide : par exemple avec le cyanate de potassium et le sulfate d'ammonium, on obtient comme résidu du sulfate de potassium et de l'urée; il est facile de séparer ces deux substances au moyen de l'alcool.
Inversement dans une solution aqueuse d'urée il se forme, surtout à chaud, un peu de cyanate d'ammonium; ces deux substances isomères pouvant se transformer réciproquement l'une dans l'autre, il s'établit entre elles un équilibre chimique.
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Sulfocyanogène. — Si l'on fait fondre du cyanure de potassium ou un autre cyanure avec du soufre ou un composé du soufre, ou si, plus simplement, on chauffe avec du soufre la solution d'un de ces sels, le soufre est absorbé et l'on retire de la solution un sel répondant à la formule générale MSCN, c'est-à-dire, dans le cas du potassium, KSCN.. Ce composé donne avec les sels de fer une coloration rouge sang ou rouge brun très prononcée. On l'appelle sulfocyanate de potassium, c'est le sel de potassium de l'ion sulfocyanique SCN'.
Ces substances ont une composition tout à fait analogue à celle des dérivés de l'acide cyanique, sauf qu'à la place de l'oxygène elles contiennent du soufre. L'acide thiocyanique, ou acide sulfocyanique, s'oppose à l'acide cyanique par sa stabilité, qui est beaucoup plus grande.
En précipitant le sulfocyanate de baryum par l'acide sulfurique (p. 346), on obtient une solution aqueuse d'acide sulfocyanique; cette solution est un liquide très fortement acide, qui ne le cède guère par ses propriétés acides à l'acide chlorhydrique lui-même. On ne connaît pas l'acide sulfocyanique à l'état isolé : quand on cherche à le préparer il se produit une décomposition plus complète, qui aboutit à la formation d'oxysulfure du carbone COS ^p. 5oi). Cette formation a lieu directement, sous l'action de l'eau, avec dégagement d'ammoniaque; elle peut être représentée par l'équation
IISCN -f- H,0 = COS -4- NH3.
l^a décomposition se produit quand on chauffe du sulfocyanate de potassium avec de l'acide sulfurique de force moyenne. w
L'ion sulfocyanique SCN' est absolument comparable à l'ion CN' ' par son analogie avec les halogènes; lui aussi donne avec l'ion argent un précipité blanc, qu'il est impossible de distinguer par son aspect, soit du chlorure, soit du cyanure d'argent.
Par contre, on ne connaît pas de matière à laquelle convienne le nom de sulfocyanogène et qui corresponde au gaz cyanogène. Il y a bien des substances dont la composition répond à la formule SCN; mais ce sont certainement des composés polymères dont la véritable formule est (SCN),;, n étant vraisemblablement plus grand que 3. Ils appartiennent par conséquent à un groupe de matières tout autre, et qu'il est d'usage d'étudier en chimie organique.
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Qénôralités. — Entre le silicium et le carbone il existe le même rapport qu'entre le soufre et l'oxygène. Ce sont deux éléments qui se ressemblent à beaucoup d'égards, mais ils diffèrent plus l'un de l'autre que le chlore, le brome et l'iode ne diffèrent entre eux.
Comme le carbone, le silicium présente diverses formes; il est deux de ces formes que l'on connaît avec précision : l'une est amorphe et l'autre cristalline. On obtient du silicium amorphe en faisant passer sur du potassium chauffé du chlorure ou du fluorure de silicium : le métal se combine avec l'élément halogène, et le silicium est mis en liberté. Le sel de potassium qui s'est formé est soluble; on peui donc s'en débarrasser en lavant avec de l'eau, et le silicium resl** seul, à l'état de poussière brun verdâtre. Cette poudre amorphe a tendance à passer à l'état colloïdal; si l'on pousse le lavage jusqu'à un certain point, le silicium se transforme en bouillie liquide et commence à traverser le filtre.
Un procédé plus commode pour obtenir le silicium amorphe consiste à chauffer avec du magnésium de la poudre de quartz (composé oxygéné du silicium) finement pulvérisée. Le magnésium forme de l'oxyde de magnésium en s'unissant à l'oxygène de l'anhydride silicique, et le silicium est mis en liberté. En épuisant le produit de la réaction avec un acide dilué, qui dissout l'oxyde de magnésium et ne dissout pas le silicium, on obtient le silicium à l'état de puretr.
A haute température le silicium fond et forme un liquide qui se solidifie en masses grises, d'éclat métallique, formées de silicium cristallisé. La présence d'un métal, du zinc par exemple, facilite beaucoup la cristallisation; on enlève ensuite le zinc par des acides dilués.
Le silicium amorphe peut s'enflammer à l'air, mais il brûle alors très incomplètement, car le bioxyde qui se forme n'est pas volatil et
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empêche par sa présence la combustion de se poursuivre. Le silicium cristallisé ne se modifie pas sensiblement en présence de Fair, même à la température du rouge. Le silicium est soluble à chaud dans la soude : il fixe Toxjgène de Teau et se transforme en un acide, l'acide silîcique, ou plutôt en sel de sodium de cet acide. L'hydrogène de l'eau s'échappe à l'état gazeux.
Le poids de combinaison du silicium a été déterminé par analyse des composés qu'il forme avec les halogènes. On a trouvé Si = 28 , 4-
Silice. — Le plus important, à beaucoup près, des composés du silicium est l'anhydride silicique ou silice. Il répond à la formule SiOa ou à un multiple de cette formule; on le trouve en quantités énormes dans la nature, soit libre, soit à l'état de sels. L'anhydride silicique et ses composés constituent la plus grande partie de la surface de la Terre; le silicium forme largement le quart de la partie solide de Técorce terrestre.
L'anhydride silicique se présente sous plusieurs formes distinctes ; il en existe deux espèces cristallines et une espèce amorphe. Il est surtout répandu à l'état cristallin : il forme le quartz, le cristal de roche, l'améthyste, le quartz enfumé. Ces divers minéraux, ainsi que d'autres encore, sont composés de la même matière, et ne diffèrent que par les impuretés qui donnent à chacun d'eux sa coloration propre.
La forme la plus pure est le cristal de roche, qui cristallise en colonnes hexagonales. Ses cristaux sont incolores ; quand ils reçoivent de la lumière polarisée dirigée parallèlement à leur axe, ils ont la pn»priété d'en faire tourner le plan de polarisation, d'une quantité proportionnelle à l'épaisseur de la couche traversée. La rotation a lieu tantôt vers la droite, tantôt vers la gauche ; le sens du phénomène est étroitement lié à une certaine disposition cristallographique non symétrique, en raison de laquelle il y a lieu de distinguer des cristaux droits et des cristaux gauches. La figure 102 montre la différence dans la disposition des troncatures; un cristal droit et un cristal gauche sont dans le même rapport qu'un gant droit et un gant gauche, ils ne peuvent se superposer.
Le cristal de roche est limpide comme de Teau ; au contraire, le quartz enfumé est d'une couleur qui varie du brun au noir; l'améthyste est violet, le quartz commun est trouble et blanchâtre. Il existe encore d'autres espèces d'anhydride silicique, les unes roses, d'autres jaunes, etc.
On trouve le quartz comme partie constitutive dans beaucoup de roches, en particulier dans le granit, le gneiss. Sous l'action de Teau «t de Tacide carbonique, ces minéraux s'émiettent et subissent certaines modilications chimiques, et les grains de quartz se trouvent isolés. Les cours d'eau charrient des grains de quartz et les pulvérisent et ils sont finalement déversés dans la mer à l'état de sable (siliceux. Au fond de la mer, il arrive souvent que les sables s'agrègent à nouveau sous l'action d'une substance unissante comme le carbonate de chaux ou l'oxyde de fer; telle est par exemple l'origine , du grès, qui constitue des massifs de montagnes considérables, et f qui est composé de petits grains de quartz.
La densité du quartz est 2,66 et sa dureté est égale à 7, c'est-àdire qu'il vient après le diamant au troisième rang. Aussi se sert-on du quartz pour polir les métaux et le verre (pierres à émeuler).
L'autre forme cristalline de l'anhydride silicique porte le nom de Iridymite. On la trouve comme partie constitutive dans certaines roches, presque toujours à l'état de particules microscopiques; elle €st moins dense que le quartz (sa densité est 2,3 ; celle du quartz 2,6).
L'anhydride silicique amorphe est un minéral qui se présente sous des formes assez diverses. La plus répandue et la plus connue est le silex, qu'on trouve dans la craie en masses de formes arrondies, el •colorées en jaune, en brun ou en noir par des impuretés organiques. Le silex est presque aussi dur que le quartz, et grâce à ses cassures ^cailleuses il est facile de lui donner des arêtes tranchantes. A l'époque préhistorique où l'on ne savait encore ni préparer ni travailler les métaux, le silex a servi à faire des couteaux, des haches, des pointes de flèches. C'est lui qui a été le plus employé pendant la période qu'on a appelée Vàge de pierre.
Il existe une autre variété d'anhydride silicique amorphe : l'opale. La chalcédoine, le jaspe, etc., qui étaient autrefois considérés comme amorphes, sont « cryptocristallins », c'est-à-dire formés de cristaux très petits unis mécaniquement. La « farine fossile » est une poudre fine formée de débris de microorganismes (diatomées, etc.).
Dans les manipulations chimiques on obtient l'anhydride silicique «n général à l'état amorphe, et il n'est pas très facile de le faire cristalliser. Cependant on a déjà préparé artificiellement les deux formes cristallines de l'anhydride silicique.
Dans la lessive de soude bouillante les espèces amorphes d'anhydride silicique se dissolvent facilement en formant des sels, tandis •que les formes cristallines sont à peine attaquées.
L'anhydride silicique a un point de fusion si élevé qu'il ne fond
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pas dans une llamnie ordinaire, mais il fond au chalumeau oxhydrique. Il forme alors un liquide visqueux qu'on peut étirer et souffler comme du verre fondu. Tout récemment, on a fabriqué avec cette substance amorphe qu'on appelle verre au quartz des appareils qui, grâce à leur dilatation calorifique extraordinairement faible, supportent sans se briser des variations brusques de température; ils sont aussi très résistants au point de vue chimique.
Acide silicique. — X l'anhydride silicique correspond un acide, ou plus exactement toute une série d'acides, contenant chacun les éléments de l'anhydride silicique et une certaine proportion d'eau. Il existe entre ces acides des rapports de même genre qu'entre les acides phosphoriques, mais encore plus complexes.
On peut considérer comme le terme extrême de la série des acides
siliciques l'acide orthosilicique Si(0H)4, qui est tétrabasique .
On a :
SiOî-4-2H,0 = Si(OH;4.
Cet acide n'est pas connu à l'état pur, mais on en connaît bien les sels.
En perdant de l'eau, il se transforme en un acide de formule SiO(OH)2; cet acide est dibasique, sa composition correspond à celle de l'acide carbonique.
D'autres acides siliciques prennent naissance par réunion de plusieurs poids de combinaison de Tacide orthosilicique avec pert<; d'eau. De 2Si(OH)4 dérivent les composés SijOyHe, SiaOeH», Si205H2. D'autres pyroacides analogues dérivent de la réunion d*un plus grand nombre de poids de combinaison de l'acide orthosilicique.
Les divers acides siliciques diflïîrent des acides phosphoriques en ce qu'il est impossible de les distinguer les uns des autres par des réactions quelconques. La réalité de ces difl*érents types n'est démontrée que par l'existence des difl'érents sels correspondants, qu'on trouve dans la nature à l'état cristallin.
Ces sels de l'acide silicique, ou silicates, sont tous pratiquement insolubles dans l'eau, à l'exception des silicates alcalins, dont les solutions portent le nom de verre soluble. On obtient aisément ces sels en faisant fondre du quartz avec des hydrates ou des carbonates alcalins. En faisant agir d'autres acides sur leurs solutions, on met en liberté l'acide silicique.
Si l'on mélange en solution concentrée un silicate alcalin avec un acide, l'acide chlorhydrique par exemple, l'acide silicique se dépose
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immédiatement en petits fragments gélatineux. Au contraire, si la solution est diluée et si Tacide est en excès, on n'obtient pas de précipité, la solution reste claire et ne subit pas de modification apparente. Il semble d'après cela que Tacide silicique soit une substance peu soluble, et qu'il se précipite en partie quand la solution est concentrée, tandis qu'il reste dissous si l'eau est en quantité considérable. En réalité il n'en est pas ainsi; la solution d'acide silicique que l'on obtient n'est pas une vraie solution, l'acide silicique s'y trouve à l'état colloïdaL
C'est ce que l'on constate quand on soumet le liquide à la dialyse : dans ce but on le verse dans un récipient dont les parois sont constituées en totalité ou en partie par du papier parchemin ou des vessies animales, et l'on place ce récipient lui-même dans de Teau pure. Le sel qui s'est formé et l'acide en excès diffusent sans difficulté à travers la paroi ; au contraire l'acide silicique, matière colloïde, est retenu par la paroi. Si l'on prolonge l'expérience pendant plusieurs jours en ayant soin de renouveler l'eau, les moindres traces appréciables de sel finissent par disparaître par diffusion, et le dialyseur ne contient plus en solution que l'acide silicique.
Cet acide silicique présente les propriétés caractéristiques des « solutions colloïdales » ou « fausses solutions )>. Par dessiccation on n'obtient pas de cristaux : il reste une masse amorphe, vitreuse, qui ne se redissout pas complètement dans l'eau. Le point d*ébullition et le point de congélation de cette solution colloïdale diffèrent extrêmement peu de ceux de l'eau. Elle ne présente pas de réactions chimiques spéciales. Quand on ajoute au liquide certaines matières, en particulier certains sels, il se solidifie à l'état de gelée, surtout si on l'a préalablement un peu concentré par évaporation à basse température.
L'acide silicique se trouve très souvent sous cette forme dans la nature. Par suite de la décomposition des silicates par l'acide carbonique, il passe de l'acide silicique dans les eaux naturelles. Dans certaines conditions favorables cet acide silicique en solution cristallise; c'est vraisemblablement ainsi que s'est formé en particulier le quartz enfumé. En effet, comme sa coloration provient de certains composés organiques qui sont détruits au rouge, il faut qu'il se soil formé à basse température et que, depuis le temps qu'il existe, il n'ait jamais été incandescent. D'ailJeurs la façon dont il se présente dans la nature porte également à croire qu'il dérive de solutions siliciques.
L'acide silicique et le quartz ont des applications pratiques très nombreuses. Le grès est très estimé comme matière de construction.
Qoo^Q:
SILICIUM. 5li
parce qu'il est facile à tailler et résistant; le sable siliceux est un des ingrédients du mortier, il sert aussi à aiguiser. C'est en faisant fondre du quartz avec des carbonates alcalins et alcalino-terreux qu'on obtient les produits transparents et amorphes qui servent sous le nom de verre à des usages extrêmement variés. Le cristal de roche incolore est une parure à bon marché; on l'utilise aussi dans la fabrication de certains instruments optiques en raison de sa propriété de faire tourner le plan de polarisation de la lumière. Le quartz sert en outre à la fabrication des verres de lunette : grâce à sa dureté, il conserve son poli mieux que ne le font les lentilles de verre.
Réactions géologiques. — De toutes les réactions chimiques qui ont lieu sur la surface terrestre, celle qui tient le premier rang, au point de vue des quantités de matières en jeu, est la réaction entre les silicates naturels, l'eau et l'acide carbonique. Les minéraux primitifs de la terre étaient essentiellement des silicates ; le carbone, suivant toute vraisemblance, a d'abord existé sur la terre à l'état d'anhydride carbonique gazeux. Ceci est en rapport avec les conditions d'équilibre aux températures élevées qui ont dû exister primitivement sur la terre.
A des températures plus basses l'équilibre se modifie en ce sens que Tacide carbonique chasse l'acide silicique des silicates. En d'autres termes, à basse température un système, composé de carbonates et d'acide ou d'anhydride silicique libre, est plus stable que le système inverse : anhydride carbonique et silicates. Par suite, les divers minéraux primitifs subissent une transformation chimique ininterrompue; à cette transformation se joint le phénomène mécanique d'émiettement continu déterminé par l'action de l'eau, les variations de la température et les déplacements de l'air. De ces diverses causes il résulte que les silicates décomposables dans ces conditions se décomposent en effet, tandis que les silicates indécomposables s'émiettent, et qu'il se forme des carbonates aux dépens des éléments des minéraux transformés.
La décomposition porte avant tout sur les silicates alcalins. A proprement parler, ces silicates n'existent pas dans la nature à l'état de pureté mais unis aux silicates d'autres métaux à l'état de silicates doubles. Quoique cette combinaison les rende plus stables, ils ne sont pas absolument résistants et, par suite, ils fînissent par se décomposer.
Les ions des métaux alcalins passent dans les eaux à l'état de carbonates solubles, et le sol en absorbe et en retient une partie. C'est O. 33
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ce qu'on observe tout particulièrement dans les terres labourées; ici La présence de matières organiques est la cause, ou du moins une des causes du phénomène. Une autre partie des carbonates passe dans la mer; c'est là qu'aboutissent aussi les métaux alcali no-terreux, qui s'y précipitent en général à l'état de carbonates.
Quant à l'acide silicique dissous, une partie considérable s'en déverse dans la mer, où elle sert à constituer la charpente de divers animaux. Une autre partie de cet acide silicique forme avec le magnésium des roches du silicate de magnésium hydraté. Ce silicate est un composé très résistant par rapport à l'eau et à l'acide carbonique : aussi peut-il souvent se former quand ses parties constitutives se trouvent en présence l'une de l'autre. Le silicate de magnésium hydraté s'appelle en minéralogie serpentine ou sléalite; il existe différents lieux où l'on peut observer la transformation continue des roches primitives en serpentine ou stéatite.
Parmi les autres métaux qui existent en abondance à la surface de la terre, il faut encore ciler l'aluminium comme capable de rester combiné à l'acide silicique même dans les conditions actuelles. Le silicate d^ aluminium tient une place considérable dans les roches primitives. 11 ne se détruit pas par décomposition sous l'action de l'eau et de l'anhydride carbonique, ni par efflorescence ; il constitue le résidu amorphe ou <( cryplocristallin » qui subsiste quand les autres parties constitutives des roches sont détruites, il est alors transporté par les cours d'eau jusqu'à la mer à l'état de poussière très fine, à moins qu'aupara\aiit il n'ait l'occasion de se déposer en des endroits abrités à l'état d'argile ou de terre glaise. L'argile qui s'est ainsi déposée au fond de la mer s'y agglomère lentement en formant du schiste et d'autres minérauxsecondaires (*).
Ces diverses transformilions ont pour résultat de modifier dans un certain sens, toujours le même, la constitution de l'écorce terrestre : le carbone tend à s'accumuler en quantités de plus en plus grandes à l'état de carbonate de calcium et de magnésium; au contraire l'acide silicique, qui auparavant formait des sels avec ces métaux, est mis en liberté. Il en résulte que la quantité d'anhydride carbonique contenue dans l'air doit elle aussi diminuer peu à peu. Sans doute, par suite de la combustion des matériaux fossiles, des quantités de carbone qui depuis longtemps se trouvaient soustraites à l'atmo-
(') Dans les conditions qui sont réalisées sous les tropiques, il se produit souvent une décomposition des silicates d'aluminium : l'acide silicique est entraîné et il reste de rhydrate d'aluminium.
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sphère lui sont restituées. De plus, dans certains endroits où les phénomènes volcaniques se passent à une profondeur relativement faible au-dessous de la surface du sol, il semble que des carbonates formés par voie humide se décomposent par suite d'élévation de la température ; c'est ce que paraissent indiquer les courants 'd'anhjdride carbonique, qui se dégagent en ces endroits particuliers. Mais ces quantités de carbone qui rentrent dans la circulation sont sans aucun doute plus petites actuellement que celles qui échappent à la circulation en passant à l'état de carbonates.
Si l'on considère d'autre part que tous les corps organisés empruntent au carbone une partie de leur masse, on voit que la lente diminution que subit sur la terre le capital circulant de carbone doit avoir sur les formes de la vie organique un grand retentissement. D'après les recherches géologiques, il a dû exister à des périodes antérieures des conditions toutes différentes de celles de la vie actuelle ; il est très vraisemblable que ces états anciens ont eu pour <!ause l'action de l'anhydride carbonique qui se trouvait alors dans l'air en quantités plus grandes; et de même dans l'avenir la vie organique se transformera sans doute en s'adaptant d'une manière appropriée à la diminution de la quantité d'anhydride carbonique.
Combinaisons du silicium avec les halogènes. — Quand on porte au rouge un mélange d'anhydride silicique et [de charbon dans un courant de chlore sec, l'anhydride silicique se décompose, et l'on obtient à la fois de l'oxyde de carbone et du chlorure de silicium, dont la composition, d'après l'analyse et la densité de vapeur, répond à la formule SiCl4. La réaction a donc lieu suivant l'équation
SiOj^ >C^-2GI,= SiGl4-4- 2CO.
Ni le carbone seul, ni le chlore seul ne sont capables de décomposer l'anhydride silicique; au contraire la décomposition a lieu si les deux éléments agissent simultanément. L'explication de cette différence est la suivante : quand il y a action simultanée du chlore et du carbone, il se forme des produits beaucoup plus stables, ou, en d'autres termes, contenant beaucoup moins d'énergie libre que lorsqu'un de ces éléments agit isolément.
Avec le chlore seul, en effet, il se produirait du chlorure de silicium et de l'oxygène libre; avec le charbon seul, il se formerait de l'oxyde de carbone et du silicium libre; en faisant agir ensemble le chlore et le carbone, on évite la production de matières contenant beaucoup d'énergie, comme l'oxygène et le silicium. On tire souvent'parti en chimie du principe qui rend compte de cette réaction.
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On peut obtenir le chlorure de silicium d'une autre manière, en faisant agir le chlore sur du silicium amorphe. Le chlorure de silicium est un liquide incolore, qui bout à Sg" et dont la densité est i,5. Il fume fortement à Tair humide, car sous Faction de l'eau il se décompose vivement en donnant du gaz chlorhjdrique et de l'acide sili-
cique :
Si eu -h 4 H, O = Si ( OH )4 -+. 4;H Cl.
On voit par cette réaction que le composé Si Cl» est le chlorure de l'acide silicique.
Si l'on chauffe le silicium non plus dans un courant de chlore, mais dans un couraht de gaz chlorhjdrique, ce gaz se décompose; et, dans ce cas encore, il se forme un composé chloré du silicium, mais ce composé contient encore de l'hjdrogène et répond à la formule SiHQs. En raison de l'analogie de cette formule avec celle du chloroforme, que nous avons indiquée page 485, on a donné à cette matière le nom de silici-chloroforme. C'est un liquide incolore, qui a le même aspect que le chlorure de silicium, et qui se décompose comme lui sous l'action de l'eau, mais qui bouta une température un peu plus basse, à 36".
A ces combinaisons avec le chlore correspondent des combinaisons de formule analogue avec le brome et avec l'iode ; conformément à la règle générale, elles ont des points d'ébuUition plus élevés que les combinaisons chlorées. Au reste, leurs propriétés sont tout à fait analogues et leurs modes de préparation sont les mêmes. L'iodurede silicium est solide à la température ordinaire; c'est seulement à 120" qu'il passe à l'état liquide.
Siliciure dliydrogène. — Il existe un composé de formule SiH4, qu'on obtient mélangé de grandes quantités d'hydrogène en faisant dissoudre dans de l'acide chlorhjdrique du magnésium contenant du silicium. Comme il se liquéfie beaucoup plus facilement que l'hjdrogène, on peut l'obtenir pur en refroidissant suffisamment le mélange. Il a la propriété de s'enflammer spontanément à l'air et produit en s'enflammant des anneaux de fumée d'anhjdride silicique ; ces phénomènes sont tout à fait analogues à ceux que présente l'hydrogène phosphore. Le siliciure d'hydrogène paraît également se rapprocher beaucoup du phosphure d'hydrogène au point de vue des rapports entre l'inflammabilité spontanée et la densité.
Ainsi le siliciure d'hydrogène et le méthane (p. 483), qui, d'après leurs formules, doivent être considérés comme des composés analogues, présentent de très grandes différences en ce qui concerne
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leurs propriétés chimiques. On trouve souvent des différences de même genre entre des composés du carbone et du silicium analogues par leur composition.
On connaît aussi un composé hydrogéné du silicium analogue à l'éthane. Il a pour formule Si2H8; c'est un liquide incolore qui bout à 52**, se solidifie à — i",^? et qui lui aussi s'enflamme spontanément à l'air.
Fluorure de silicium. — Le silicium se combine également avec le fluor, en formant un composé SiFli, de formule analogue à celle du siliciure d'hydrogène. Ce composé est gazeux à la température ordinaire. On l'obtient très facilement en faisant agir de l'acide fluorhydrique sur de l'anhydride silicique. Comme il se décompose sous l'action de l'eau, pour éviter que la réaction ne soit entravée par l'eau qui y prend naissance, il faut mettre en présence de la silice et de l'acide des substances propres à absorber cette eau. Le moyen le plus simple d'y parvenir consiste à traiter l'anhydride silicique par un sel du fluor (par exemple le spath fluor ou fluorure de calcium) et de l'acide sulfurique concentré en excès. Au lieu d'anhydride silicique, on peut prendre un silicate quelconque, car l'acide fluorhydrique qu'on obtient agit également sur tous les silicates.
Cette réaction est très importante au point de vue analytique, parce qu'elle fournit le moyen de rendre accessibles à l'analyse chimique les silicates naturels ou artificiels, qui autrement sont très résistants à l'égard des divers agents chimiques. Dans ce but on verse sur les silicates de l'acide fluorhydriqne concentré (il faut se servir de capsules de platine, parce que les autres récipients sont attaqués par cet acide) et l'on évapore en chauffant doucement. Dans ces conditions le fluorure de silicium se volatilise à mesure qu'il se forme, et l'on obtient à l'état de fluorures les métaux qui entraient dans la composition des silicates. Comme la présence de ces fluorures gênerait dans la suite l'analyse chimique, on ne procède à l'évaporation qu'après avoir ajouté de l'acide sulfurique, de façon à transformer ces fluorures en sulfates.
Le fluorure de silicium est gazeux à la température ordinaire. Par l'action de la pression et du froid on le transforme en un liquide, qui bout à environ — loo".
Mis en contact avec de l'eau, le fluorure de silicium subit, comme les autres composés du silicium avec les halogènes, une transformation chimique; mais dans ce cas le phénomène suit une marche toute particulière. Au lieu d'aboutir à la formation de gaz fluorhydriqne et
d'acide silicîque, il a pour résultat un produit intermédiaire qu'on appelle acide hydro/luosilicique et qui prend naissance suivant r(^quation
3Si FU -4- 4H,0 = aHjSiFlfiH- Si(OH)i.
Tandis que l'acide silicique se précipite, l'acide hydrofluosilicique est soluble dans l'eau et lui donne une réaction acide. Si c'est l'acide hydrofluosilicique qu'on se propose de préparer, il est utile d'ajouter au liquide assez d'acide fluorhydrique pour dissoudre la plus grande partie de l'acide silicique précipité, suivant l'équation
Si(OH)4-4-6IIFI = HîSiFU-h4H,0;
on augmente ainsi le rendement en acide, et l'on évite l'opération ennuyeuse de la filtration.
Comme, par suite du dépôt d'acide silicique, un tube servant à amener le gaz serait bientôt bouché, il faut, ou bien faire arriver le
graz dans l'eau par Iig. io3. " . *
un entonnoir renversé, ou bien disposer, au fond du récipient qui contient l'eau, une couche de mercure dans laquelle on fait aboutir le tube de dégagement du gaz {Jig. io3).
L'acide hydrofluosilicique est connu seulement en solution aqueuse. Quand on évapore la solution, il se volatilise complètement; si l'évaporation a eu lieu dans un récipient de verre ou de porcelaine, on trouve ensuite ce verre ou celte porcelaine rongée par une action caustique. Cela tient à ce que l'acide hydrofluosilicique se décompose en fluorure de silicium et acide fluorhydrique à mesure que la solution devient moins riche en eau; \v fluorure s'échappe à l'état gazeuiî, tandis que l'acide fluorhydrique exerce son action caustique habituelle. Ainsi les solutions d'acide hydrofluosilicique, qui par elles-mêmes n'attaquent pas le verre, l'attaquent néanmoins lorsqu'elles s'évaporent.
Ces phénomènes chimiques constituent le principe de la gravure sur verre, qui sert non seulement à l'ornementation des ustensiles
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communs, mais aussi et plus encore dans la fabrication des instruments scientifiques. Si Ton enduit une pièce en verre de cire, de résine ou d'une autre substance capable de résister un certain tem|)S à Faction de l'acide fluorhydrique, et qu'après avoir gravé les lignes que l'on veut avoir sur la pièce, on fasse agir l'acide fluorhydrique, la surface du verre est attaquée dans toutes les parties qui ne sont pas recouvertes, tandis que toutes les régions protégées conservent leur poli.
Par exemple, pour inscrire sur une burette (p. 221) sa graduation^ après avoir choisi un tube convenable et délimité dans ce tube le volume dont on veut se servir, on le recouvre de cire fondue, on grave dans cet enduit de cire, avec la machine à diviser, les traits de graduation nécessaires, on y grave également les chifl'res, puis on passe sur les traits, avec un pinceau, de l'acide fluorhydrique concentré, qu'on enlève par lavage au bout de quelques minutes. Si alors on enlève la cire, on trouve les traits inscrits en creux dans le verre; partout où l'acide fluorhydrique a été en contact avec le verre, il en a emporté une certaine quantité en le dissolvant.
Un procédé de gravure plus économique, mais moins commode, consiste à employer de l'acide fluorhydrique obtenu en mélangeant du spath fluor et de l'acide sulfurique. On place l'objet à graver audessus du mélange, que l'on fait dans un vase de plomb de forme convenable, et on le fait corroder par les vapeurs de l'acide fluorhydrique qui se dégage de ce mélange. Ce procédé exige un temps beaucoup plus considérable et variable avec la température.
La gravure obtenue par les vapeurs fluorhydriques est mate, tandis que l'acide liquide en corrodant les objets donne des lignes polies. Cela tient à ce que, dans la gravure par les vapeurs, le fluorure de silicium, qui est à l'état gazeux, s'échappe seul, tandis que les autres parties du verre sont fixes; l'acide liquide, au contraire, dans les régions qu'il attaque, transforme toutes les parties constitutives du verre en matières solubles. En ajoutant à l'acide liquide des substances qui déterminent le dépôt d'un précipité sur le verre (en particulier des fluorures alcalins), on peut obtenir de la gravure mate même avec de l'acide liquide.
L'acide hydrofluosilicique est un acide dibasique qui forme beaucoup de sels insolubles. Ainsi, en particulier, ses sels alcalins sont presque insolubles dans l'eau, et son sel de baryum est si insoluble, que c'est une des formes sous lesquelles on précipite le baryum en chimie analytique. L'acide hydrofluosilicique est stable en solution acide; en présence d'alcalis en excès, il se scinde et forme
à la fois un silicate et un fluorure. De là provient le phénomène particulier qui a lieu quand on litre cet acide au moyen d'un alcali, de la soude par exemple. Quand on ajoute de la soude à une solution d'acide hydrofluosilicique colorée par le tournesol, on obtient une coloration bleue dès que la quantité de soude ajoutée est équivalente à la quantité d'hydrogène de l'acide. Mais après quelques instants la couleur redevient rouge, et alors on peut ajouter deux fois autant de soude avant que la solution ne prenne définitivement la couleur bleue. En efl*el, il se produit la réaction suivante :
ou
HjSiFI,-H6NaOH = 6NaFl-h Si(0H)4-+ SiFi; -H 4OH' = Si(0H)4 -h 6Fr.
11 se forme ainsi du fluorure de sodium, avec mise en liberté d'acide silicique. Comme cet acide n'agit pas sur le tournesol, la coloration bleue se produit dès que les 6NaFl se sont formés.
Cette propriété de l'acide hydrofluosilicique peut servir de base en chimie analytique à une méthode de dosage des métaux alcalins, car ces métaux forment des fluosilicates peu solubles, qui se décomposent de la même manière.
Carborondum. — Parmi les autres composés du silicium il faut encore citer, à cause de son importance industrielle, le siliciure de carbone. Il se présente en masses de couleur noire ou verdâtre, que l'on obtient en faisant agir du charbon sur de l'anhydride silicique à la température très élevée du four électrique :
SiO, -h3G = SiG + 2CO.
Ce composé se distingue par sa très grande dureté ; aussi l'emploiet-on dans l'industrie comme matière à aiguiser. Au point de vue chimique, il est très résistant; il n'est guère combustible, car l'anhydride silicique qu'il forme en s'oxydant recouvre sa surface d'un revêtement impénétrable à l'oxygène. La soude en fusion, en présence de l'air, décompose lentement le carbure de silicium; il se forme du carbonate et du silicate de soude.
Dans l'industrie on désigne le carbure de silicium sous le nom de carùorundum. On prépare d'une manière analogue d'autres mélanges plus riches en carbone qui servent à fabriquer des creusets et des pierres réfrac taires.
BORE
Généralités. — Il est assez bizarre de placer le bore parmi les éléments non métalliques, car les éléments qui lui sont le plus apparentés sont des métaux, d'une façon plus précise des métaux terreux. Néanmoins, étant données les propriétés du bore libre et celles de ses composés, il ne serait pas commode de le ranger avec les métaux. Parmi les métalloïdes, c'est plutôt au silicium qu'il se rattache, bien qu'il s'en écarte d'ailleurs par la composition de ses combinaisons caractéristiques.
Le bore est une matière solide, qui peut se présenter sous plusieurs états distincts : un état amorphe et au moins un état cristallin. Pour obtenir du bore amorphe, on fait passer des vapeurs du composé qu'il forme avec le chlore sur du sodium chauffé ; ou bien on chauffe au rouge son oxyde avec du magnésium, procédé tout à fait analogue à la préparation du silicium. Séparé de ses impuretés, le bore se présente à l'état de poudre noire, de densité égale à 2,5, et qui se comporte à beaucoup d'égards comme le charbon. Cependant cette poudre s'oxjde plus facilement que le charbon; en particulier, l'oxydation a Heu dès la température ordinaire sous l'action d'oxydants énergiques en solution.
En faisant fondre avec de l'aluminium de l'anhydride borique {voir plus loin), on obtient des cristaux de bore auxquels on a donné le nom de bore adamantin à cause de leur dureté. Cette espèce de bore n'est pas pure, elle contient entre autres choses de l'aluminium qui provient du procédé de préparation. Comme ce métal est l'élément le plus apparenté au bore, il n'y a pas lieu de considérer le produit en question comme un composé chimique, mais comme un mélange en parties égales, peut-être une « solution solide », contenant une forme adamantine de l'aluminium, isomorphe du bore el inconnue à l'état isolé.
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Le bore carburé est un produit de conslitulion analogue; il se forme à très haute température quand on a mis en présence du bore et du carbone, et il a également la dureté du diamant. Lui aussi doit vraisemblablement être considéré plutôt comme une solution solide que comme une combinaison chimique.
La relation entre les deux formes de bore consiste vraisemblablement en ce que le bore amorphe est instable par rapport au bore cristallisé, comme le phosphore blanc par rapport au phosphore rouge. Mais, dans le cas du bore, la vitesse de transformation aux températures inférieures à celle du rouge paraît avoir une valeur si petite qu'elle est imperceptible.
Le poids de combinaison du bore est B = 1 1 .
Acide borique. — Les plus importants parmi les composés du bore sont Tanhydride borique B2O3 et les acides boriques qui dérivent de cet anhydride par fixation des éléments de l'eau. Le composé limite qu'on appelle acide orthoborique par analogie avec l'acide orthophosphorique, répond à la formule B(OH)s. On le connaît à l'état libre; au contraire, l'existence de ses sels n'est pas établie d'une façon certaine. Tous les borates connus dérivent des acides boriques « condensés ».
L'acide borique existe dans la nature; il est connu sous le nom de sassotine^ et formé de petites écailles, ordinairement d'une coloration un peu jaunâtre, molles et lisses au toucher, et solubles dan»i l'eau. L'eau chaude en dissout de grandes quantités, l'eau froide en dissout relativement peu. Aussi peut-on facilement purifier l'acide borique brut par « recristallisation ». La purification est encore plus complète si l'on transforme l'acide borique en son sel de sodium, le borax, et qu'après avoir fait cristalliser pur le borax on le décompose en solution concentrée par un acide, par exemple par l'acide chlorhydriqne ; l'acide borique cristallise alors en petites écailles blanches.
L'acide borique est un acide très faible ; ses sels dissous dans l'eau subissent la dissociation hydrolytique. Sa solution aqueuse présente à peine la réaction acide; elle ne conduit guère mieux l'électricité que l'eau pure. De plus, il est impossible de titrer l'acide borique au moyen de la soude : la réaction basique s'établit petit à petit, sans qu'on puisse assigner un rapport déterminé entre l'acide et la base.
L'acide borique chauffé perd de l'eau et se transforme en anhydride borique :
BORE
L'anhjdride ainsi formé fond en donnant une masse vitreuse et visqueuse qu'on peut étirer en longs filaments. L'anhydride borique fondu dissout différents oxydes métalliques; aussi peut-on l'employer pour souder; d'ailleurs les sels alcalins de l'acide borique, étant plus fusibles, sont plus commodes pour cet usage.
L'acide borique a une action antiseptique assez énergique ; il est employé à ce titre en médecine et dans la préparation des salaisons. \
L'acide borique présente une propriété singulière : il se volatilise ' assez facilement en même temps que la vapeur d'eau, tandis que son anhydride résiste à un haut degré à raclîoh de la c^leur. Ces propriétés sont contraires à la règle, comme le montre la comparaison avec les autres anhydrides, par exemple avec celui de l'acide sulfurique ; dans la grande majorité des cas les anhydrides sont beaucoup plus volatils que les hydrates correspondants.
La volatilité de l'acide borique en présence de vapeur d'eau fournil le principe de sa préparation. Dans les régions volcaniques de la Toscane, il se dégage de la surface du sol des vapeurs qui contiennent de l'acide borique. En condensant d'abord ces vapeurs par barbotage dans l'eau, puis en vaporisant cette eau à température assez basse, on obtient de l'acide borique cristallisé. L'acide borique est d'autant moins volatil que ses solutions sont plus concentrées; de plus, sa volatilisation diminue vraisemblablement à mesure que la température s'abaisse. C'est pour celte raison que l'acide borique ne se volatilise pas de nouveau en totalité lorsqu'on évapore sa solution.
L'acide borique est encore bien plus volatil en présence de vapeur d'alcool. Ici la volatilisation a lieu par suite de la formation d'un certain composé, qui est un éther-sel (p. 488). Si l'on enflamme l'alcool, la flamme prend une couleur verte par suite de la présence de l'élher borique volatil. Ce phénomène peut servir à caractériser l'acide borique; quand on a de l'acide borique à l'état de sel, il suffit de pulvériser ce sel et de le mélanger d'acide sulfurique, puis d'asperger d'alcool ce mélange, pour déterminer la réaction.
Dans le cas de l'acide borique comme dans ceux de l'acide phosphorique et de l'acide silicique, il existe à côté de l'acide ortho plusieurs acides « condensés » : ils dérivent de l'acide orthoborique B(0H)3 par perte des éléments de l'eau. Le seul acide qu'on obtienne directement à partir de l'acide orthoborique par soustraction d'eau eslVacide métabolique HBO2, qui est monobasique. On obtient un bien plus grand nombre d'acides dérivés en prenant à la fois plusieurs poids de combinaison d'acide orlhoborique et en leur retranchant les éléments de Teau. Parmi les nombreuses formes qu'on
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peut obtenir, nous citerons Tacide tétraborique H^BtOf Cet acide est dibasique ; la formation peut en être représentée par Téquation
Cet acide correspond au plus connu des borates solubles, le borax Na,B4 07.
Comme les acides siliciques, les acides boriques forment avec les métaux alcalins des sels solubles. Les borates de tous les autres métaux sont très peu solubles. Sous Faction de la chaleur, les borates fondent en masses vitreuses ; dans cet état ils dissolvent les oxydes des métaux lourds qui, dans ces conditions, prennent souvent des couleurs caractéristiques. Ces phénomènes servent à caractériser les métaux en question. Les borates servent encore à la fabrication du verre et de l'émail; on les ajoute à ces matières pour leur communiquer des qualités déterminées (fusibilité, dilatation calorifique, pouvoir réfringent).
Autres composés du bore. — En chauffant dans un courant de chlore du bore amorphe, ou même un mélange d'anhydride borique et de charbon, on obtient, comme dans le cas du silicium, un composé chloré très volatil, qui, dans un récipient fortement refroidi, se condense en un liquide. Ce liquide est incolore à l'état pur; il bout à 17**; il fume fortement à l'air humide, car sous l'action de l'eau il se décompose en donnant de, l'acide borique et de l'acide chlorhydrique
BGI3 -h 3H,0 = H3BO3 -h 3HCI.
D'après la densité de vapeur de ce composé, son poids molaire est 117; il contient donc trois poids de combinaison de chlore. Ce fait est la principale raison qui empêche de fixer le poids de combinaison du bore, de manière à donner à ses composés des formules analogues à celles des composés du silicium. Les autres combinaisons du bore avec les halogènes, dont nous parlerons dans un instant, fournissent des arguments du même genre.
Le trichlorure de bore peut être envisagé comme le clilorure de l'acide orthoborique, dont il dériverait par substitution de chlore aux trois groupes hydroxyles. Il est, par conséquent, présumable que ce composé peut être obtenu par le procédé général de préparation des chlorures acides, c'est-à-dire ici par l'action du pentachlorure de phosphore sur l'acide orthoborique. Il en est bien ainsi en effet, et l'on peut réaliser la réaction
B ( OH )3 -h 3 PCI, = BGI, -h 3 POCI3 -+- 3 HCl.
BORE. yij
Avec le brome, le bore forme un tribromure tout à fait analogue au Irichlorure.
Le trifluorure de bore est un gaz incolore, fumant très fortement à Tair, et tout à fait analogue au fluorure de silicium ; on l'obtient en chauflant de l'anhydride borique avec du spath fluor et de l'acide sulfurique concentré. Il se dissout dans l'eau en dégageant une quantité de chaleur considérable ; il y a dépôt d'acide borique, et il reste en solution de l'acide fluoborique HBFI4. La composition de cet acide difl<ère de celle de l'acide hydrofluosilicique, mais ses propriétés sont tout à fait analogues; en particulier, il forme également des sels peu solubles avec les métaux alcalins.
La formation de l'acide fluoborique a lieu suivant l'équation
4BFI, -h 3H,0 = 3HBFI4 -h BO,H,.
On obtient encore cet acide en mélangeant de l'acide borique ou de l'anhydride borique avec de l'acide fluorhydrique étendu ; il se dissout rapidement et avec un dégagement de chaleur considérable.
Parmi les autres composés du bore, nous citerons encore l'azolure de bore. Il se produit par combinaison directe de l'azote et du bore, et il s'en forme généralement une certaine quantité au cours de la préparation du bore, si l'on n'a pas soin d'éviter la présence de l'air. On peut aussi le préparer en portant au rouge un mélange d'anhydride borique et de charbon dans un courant d'azote. A l'état pur, c'est une poudre blanche qui devient phosphorescente dans une flamme; modérément chaufl*é, il se décompose sous l'action de la vapeur d'eau en donnant de l'acide borique et de l'ammoniaque
BN-+-3H,0 = B03H3H-NH,.
ARGON, HÉLIUM ET ÉLÉMENTS ANALOGUES
Argon. — Nous avons déjà signalé (|). 3^5) que Tazole retiré de Tair diffère de l'azole w artificiel », c'est-à-dire préparé par décomposition de combinaisons chimiques, en ce que sa densité est un peu plus grande. L'explication de ce phénomène au premier abord mystérieux a été trouvée en 1894 par Rayleigh et Ramsay;^ c'est que Tazote de l'air est mélangé d'un autre gaz, qui possède comme l'azote, et même à un degré beaucoup plus marqué, la propriété d'entrer difficilement en combinaison chimique.
On peut obtenir à l'état pur cet élément, que Ton a appelé argon, en faisant passer l'azote de l'air atmosphérique à l'état de composés non gazeux. Dans ce but, on utilise par exemple la propriété de l'azote, signalée page 387, de se combiner avec l'oxygène sous l'influence de décharges électriques. Il se forme ainsi du peroxyde d'azote, qu'on recueille dans une solution de soude, et, en ajoutant de l'oxygène en quantité suffisante, on peut prolonger la réaction jusqu'à ce que tout l'azote soit consommé. Il est alors facile de retirer l'oxygène en excès par l'action du cuivre porté au rouge ou par celle du phosphore (p. SyS). On arrive au même résultat par l'emploi de certains métaux, comme le magnésium ou le lithium, qui absorbent bien l'azote à la température du rouge. On a trouvé qu'il est pratique d'employer un mélange de chaux et de magnésium avec un peu de sodium.
Le gaz obtenu comme résidu est incolore, inodore, insipide; le poids molaire correspondant à sa densité est /\o, 11 est donc notablement plus dense que l'azote et que l'oxygène. Il constitue les 7^ de l'air au point de vue du volume, et les -j^ au point de vue du poids. Ses rapports de volume et de poids aux autres parties constitutives de l'air ne subissent pas de variations appréciables.
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Comme Pargon ne forme aucune espèce de composé avec les autres élémenls, il est impossible de lui assigner un poids de combinaison au sens propre de ce terme. Mais, en vertu de la loi de Gay-Lussac (p. 166), on peut admettre que, s'il formait des composés quelconques, ce serait en réagissant suivant des rapports de volume simples avec les autres gaz; son poids de combinaison doit donc être égal à son poids molaire 4o ou à une fraction de ce poids ; quelle est au juste cette fraction, c'est ce que Ton ne peut indiquer a prioriy
On est en état de faire un choix grâce à une relation générale qui a été établie expérimentalement entre la composition des gaz et leur capacité calorifique. On appelle capacité calorifique d'un corps le nombre qui exprime le rapport entre une quantité de chaleur fournie à ce corps et Télévation de température qui en résulte. Ce nombre est évidemment d'autant plus grand que la quantité de matière qu'on soumet à Texpérience est plus grande. Rapportée à i"®* (p. 186) de la matière considérée, la capacité calorifique est ce qu'on appelle la chaleur moléculaire de cette matière.
En mesurant les quantités de chaleur en joules (^p. i40î ^^ '^^ variations de temj)érature, comme d'ordinaire, en degrés centigrades, on a trouvé pour les chaleurs moléculaires d'un certain nombre de gaz les valeurs suivantes :
Oxygène Oj '21 Anhydride carbonique GOj . . 82
A^ute I\j 20 Protoxyde d'azote Nj 0 33
Hydrogène Hj lo Vapeur d'eau Hj 0 'i%
Bioxyde d'azote NO '21 Chlorure de phosphore PCI3. 68
Oxyde de carbone GO uo Chloroforme CHGI3 C9
Gaz chlorhydrique HGI '20
D'après ce Tableau les valeurs les plus faibles de la chaleur moléculaire sont voisines de 20; elles correspondent aux gaz dont le poids molaire contient deux poids de combinaison, que les éléments unis soient d'ailleurs identiques ou différents.
Or, en déterminant la chaleur moléculaire de l'argon, on trouve le nombre 12, quantité beaucoup plus petite que les chaleurs moléculaires de tous les gaz ci-dessus indiques. On est par suite amené à supposer que l'argon a une composition encore plus simple que celle de ces gaz; en d'autres termes, que son poids molaire et son poids de combinaison sont identiques; la formule qui conviendrait au gaz argon serait ainsi non pas Ar^, mais simplement le symbole Ar.
Cette hypothèse est confirmée par une analogie. L'étude chimique du mercure conduit pour ce métal à la même conclusion; la formule
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qui convient à la vapeur de mercure est Hg et non Hg^, car on a établi que le poids molaire et le poids de combinaison de cette vapeur sont l'un et l'autre égaux à 200. De plus, en mesurant la chaleur moléculaire du mercure, on trouve le nombre i3.
Cet exemple fournit une raison suffisante d'admettre aussi dans le cas de l'argon l'égalité du poids molaire et du poids de combinaison, et d'assigner comme poids de combinaison à cet élément le nombre 4o; d'où il résulte que la formule de l'argon gazeux est Ar.
A tout autre égard l'argon se comporte comme les autres gaz. Il se liquéfie à — 186° sous la pression atmosphérique et se solidifie à— 188°.
Si l'on soumet de l'argon dilué à l'action des décharges électriques, il donne un spectre de lignes très complexe. Suivant la pression et les conditions électriques on obtient trois spectres différents ; la lumière est, suivant les cas, bleue, rouge ou blanche.
Hélium, Néon, Krypton et Xénon. — ÏjP mot hélium servait depuis assez longtemps à désigner un élément inconnu, dont on admettait l'existence dans l'atmosphère du sohîil parce que le spectre solaire présente dans la région jaune vert une ligne constante et très fortement marquée, que l'on ne pouvait rapporter à aucun élément terrestre connu. Un des auteurs de la découverte de l'argon, Ramsay, au cours de ses recherches sur les traces d'argon qui peuvent se trouver dans les minéraux, constata dans les gaz qui se dégagent de certains minéraux portés au rouge (la clévéite par exemple) la présence de la même ligne, et il établit qu'elle provenait d'un gaz analogue à l'argon. En raison de ces circonstances, ce gaz a reçu le nom d^ hélium.
L'hélium se trouve dans quelques minéraux rares qui contiennent l'élément appelé uranium; on le prépare par l'action de la chaleur sur ces minéraux. Pour le débarrasser de l'azote auquel il peut être mélangé, on emploie le même procédé que dans le cas de l'argon. Quelquefois l'hélium se trouve mélangé à de l'argon; on l'en sépare par diffusion à travers une paroi poreuse en argile (p. 1 1 1).
L'hélium est un gaz très léger; son poids molaire est égal à 4 seulement; il n'est donc que deux fois plus lourd que l'hydrogène. Aussi sa température critique est-elle très basse. Au surplus il présente les mêmes propriétés que l'argon; en particulier sa chaleur moléculaire est très faible, elle est égale seulement à 12; il y a donc lieu de poser son poids de combinaison égal à son poids molaire. On a donc
He = 4.
ARGON, HÉLIUM ET ÉLÉMENTS ANALOGUES
L'hélium est ainsi, après l'hydrogène, l'élément dont le poids de combinaison est le plus petit, si l'on peut parler de poids de combinaison pour un élément auquel on ne connaît aucun composé.
On a encore découvert, dans les résidus de l'évaporation de l'air atmosphérique liquéfié, un certain nombre de gaz analogues, caractérisés par leurs densités et leurs spectres respectifs. La chaleur moléculaire a pour chacun de ces gaz sa valeur inférieure; en conséquence, on a admis que le poids molaire et le poids de combinaison de chacun d'eux sont égaux entre eux. Ces gaz ont reçu les noms de néon (Ne = 20), krypton (Rr = 81,8) et xénon (X= 128). Le krypton bout à — 1 5 1^,7, le xénon bout à — 109",!; leurs points de fusion respectifs sont — 109" et — i4o**. L'air n'en contient que des quantités extrêmement faibles : une partie de krypton pour 7000000 parties d'air, une partie de xénon pour 40000000 parties d'air en poids.
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Dans les cas où il n'est pas pratique de se servir de cylindres métalliques pour conserver les gaz, on emploie d'autres appareils que Ton appelle gazomètres. Ce sont de grands récipients, généralement en métal, quelquefois en verre, qui permettent de recueillir les gaz, de les conserver et de les utiliser à volonté. Au lieu de faire varier la quantité de gaz contenue dans un volume donné en modifiant la pression, comme dans les cylindres métalliques, on fait varier le volume du récipient, soit en introduisant ou en expulsant de l'eau ou quelque autre liquide, soit en rendant mobiles l'une par rapport à l'autre les diverses parties du récipient : dans ce second cas encore il faut un liquide, pour assurer l'imperméabilité. La nécessité d'un liquide et les grandes dimensions que prennent les récipients dés qu'on veut avoir une quantité de gaz importante sont les deux désavantages des gazomètres en comparaison des cylindres à gaz comprimés.
La figure A représente le type le plus simple de gazomètre : il consiste en une « cloche », c'est-à-dire en un cylindre ouvert à sa base, et qui flotte dans
Fig. A
Fig. C.
le liquide. Le tube à robinet sert à l'entrée on à la sortie du gaz: grâce à quelque mécanisme simple, les mouvement*» de la cloche sont çuidés de telle manière que quand le gaz arrive elle s'élève verticalement. Au moyen du
Qoo^Q:
CHIMIE INORGANIQUE. — NOTE. 53l
contre-poids, on peut diminuer à voionlé la pression du gaz, qui d'ailleurs ne reste pas tout à fait constante quand la cloche s'élève ou s'abaisse.
Cet appareil demande de grandes quantités d'eau : aussi n'est-t-il commode que pour fonctionner en petit et à demeure. On réduit beaucoup la quantité d'eau nécessaire en plaçant dans le récipient un cylindre intérieur à la cloche : il ne reste alors de l'eau que dans un espace annulaire (Ji^. B). A son extrémité supérieure le cylindre intérieur peut être fermé ou ouvert; dans ce dernier cas la capacité de l'appareil est doublée, mais il est impossible de chasser le gaz complètement. Ce dernier type est de beaucoup le plus répandu; en particulier, les gazomètres gigantesques des fabriques de gaz d'éclairage sont construits d'après ce principe.
La figure C représente un type de gazomètre sans parties mobiles, qui sert beaucoup dans les laboratoires. Pour l'utiliser, on commence par le remplir d'eau, puis on introduit le gaz soit par le tube à robinet A, soit en rattachant le tuyau de dégagement du gaz au bout de tube s\ dans les deu\ cas, c'est par s que s'échappe l'eau chassée par le gaz. Lorsque le réservoir est plein de gaz, on ferme 5 en y vissant un couvercle, on ferme h et l'on verse de l'eau dans la partie supérieure de l'appareil. Si alors on ouvre le robinet w, de l'eau passe dans le réservoir, et le gaz se trouve sous la pression d'une certaine colonne d'eau, sous laquelle il s'échappe lorsqu'on ouvre le robinet A. Quand on n'a plus besoin de gaz on ferme w et h.
Le petit tube ^, avec son robinet, sert à remplir les grands récipients : on les place dans le bassin supérieur, au-dessus de l'ouverture de ^, leur orifice étant en bas : si l'on ouvre alors w et ^, de l'eau coule par w et une quantité de gaz correspondante s'échappe par ^.
Pour savoir à tout moment quelle quantité de gaz il y a dans l'appareil, on se sert du tube à niveau d'eau r, à moins que tout l'appareil ne soit en verre.
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