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AVANT-PROPOS
En publiant cet ouvrage, je n’ai point la prétention d’enrichir la science de découvertes nouvelles; mais j’ai cru utile et nécessaire de coordonner des matériaux épars , d’introduire dans la science une classification conforme à la tendance même de l’esprit humain, qui cherche partout l 'unité dans la variété des choses.
Ayant exposé dans cet ouvrage ( pag. 44 ) les difficultés et les avantages de la classification que j’ai établie, je puis me dispenser d’y revenir ici.
Quant à la représentation des faits particuliers , je me suis attaché, autant qu’il m’a été possible, à être clair et méthodique ; et quelle est la langue qui se prête plus que la langue française à la clarté et à la méthode?
Au lieu des formules en atomes, j’ai partout adopté les formules en équivalents, faisant ainsi abstraction de toute vue théorique. Les savantes leçons de M. Pelouze, au collège de France, m’ont été d’un grand secours pour certains points d’analyse (alcalimétrie, essais des monnaies d’or et d’argent, analyse de l’air, etc.) qu’il est toujours utile de reproduire, même dans un ouvrage élémentaire. En parlant de l’état naturel des corps, j’ai été beaucoup moins so-
vu
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bre de détails minéralogiques qu’on ne l’a été généralement jusqu’ici. En effet, indépendamment du lien scientifique qui rattache la chimie à la minéralogie, n’est-on pas, avant tout, curieux de connaître sous quelles formes on rencontre, dans la nature , le fer, l’argent , le cuivre , le zinc , le plomb, etc.?
Enfin , ayant été à même de puiser la plupart des détails de cet ouvrage aux documents les plus récents et à des sources inaccessibles à beaucoup de monde, j’ose croire que les Eléments de chimie minérale que je destine aux étudiants , sont au niveau de l’état actuel de la science.
Paris , le io janvier 18tl.
D* HOEFEK.
UBMIRlIfflaTirW-lWTlIEie DE L. MATHIAS (AUGDST18).
PARIS, QUAI malaqüais, 15.
PRÉCIS ÉLÉMENTAIRE
OUVRAGE MIS A LA PORTÉE DES GENS DU MONDE , DES CANDIDATS AU BACCALAURÉAT ÈS-SC1ENCES, DES ÉCOLES NORMALES PRIMAIRES SUPÉRIEURES t DES COLLÈGES ET DES INSTITUTIONS;
COUTFIfAST
Les principes de cette science , et leur application aux arts et aux questions usuelles de la vie;
Suivie d’une série de problèmes, de la Synonymie, d'un Vocabulaire, de la description des appareils et réactifs, etc. , etc. ;
PAR JULES CI ARM EK
Profcs-seor 6 l'École de Commerce et d'industrie ( pince du Troue') , el àTÉicole prépovntoire
d’ Al fort.
I fort vol. in-12. — Prix ; 5 fr. 50 c. , -S fr. cartonné,
La chimie est une science toute française; elle a grandi au milieu des orages de la liberté; elle nous a fourni les premiers feux pour la défense du territoire. Aujourd’hui, rendue à des destinées plus heureuses, elle est devenue un des plus puissants éléments de l’industrie nationale, et s’il y eut toujours du mérite à la connaître, il y aura bientôt de la honte à l'ignorer. Le monde entier est son laboratoire, et nous ne pouvons faire un pas sans rencontrer quelques uues]de ses merveilleuses productions.
On est généralement étranger aux plus simples notions d’une science qui présente de si nombreux éléments d’instruction et de fortune ; il y a lieu de s’étonner que les études chimiques soient ajournées après les études littéraires. On commence cependant à sentir les heureux résultats qu’on peut tirer de la
connaissance de la chimie. Les produits chimiques, nécessaires aux expériences habituelles , se rencontrent dans toutes les villes un peu importantes; les cours publics s'organisent au moins dans les grandes villes. Espérons que cette belle science, de plus en plus répandue, deviendra enfin une des parties intégrantes de l’intruction publique.
Le Précis élémentaire de M. Jules Garnier est le résumé de plusieurs livres. 11 a réuni en faisceau les documents les plus intéressants, les plus élémentaires et les plus précis, puisés à des sources diverses. Il a divisé son précis en trois grandes divisions ; la troisième contient diverses notions qui n’ont pu trouver place dans le corps de l’ouvrage, et dont la plupart, fort curieuses et importantes , ne se trouvent ordinairement pas dans les ouvrages de chimie. L’auteur a aussi emprunté aux recueils scientifiques tout ce qu’ils renferment de nouveau et d’utile, pour mettre son ouvrage ou niveau des découvertes les plus récentes. Il a encore cherché à le rendre d’une utilité plus générale, en y présentant le développement des questions du programme de l’enseignement de la chimie dans les écoles normales primaires, et de celui du baccalauréat ès-sciences, de sorte que les élèves qui se destinent aux écoles spéciales trouveront dans ce résumé toutes les questions qui sont exigées pour les examens. Dans toutes ses classifications , le professeur a adopté à peu près la marche de M. Thénard, qui est ajuste titre la plus méthodique et la plus conforme à l’état de la science.
Le traité de chimie de M. Jules Garnier est utile aux personnes qui sont au début de la chimie, et surtout à celles qui n’ont besoin que d’acquérir une connaissance élémentaire de la science, sans qu’elles puissent l'apprendre sur les bancs de l’école ou par la lecture des traités volumineux. Il est conçu avec un ordre méthodique, l’ensemble est aise à saisir, et les details faciles à classer dans la mémoire ; c est un cadeau fait à la jeunesse ; il est, dans toute l’étendue du mot, un livre élémentaire que l’Université s’empressera d’adopter pour l’usage des collèges. 11 est déjà suivi à l’École de commerce et d’industrie (place du Trône), à l’École préparatoire d'Alfort et à l’École néopédique. Cette honorable récompense du travail et des efforts de M. Jules Garnier est duc au mérite d’un ouvrage dont le succès paraît sur et durable.
Paris. — Imprimerie de H. Fod rimes et Coinp., rue Suint-Benoit, 7,
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INTRODUCTION
ABRÉGÉ DE L’HISTOIRE DE LA CHIMIE
Autant les progrès de la chimie ont été lents dans l’antiquité et au moyen âge , autant ils ont été rapides dans les temps modernes et particulièrement à notre époque. Jusqu’au commencement du XVIir siècle la chimie ne consistait que dans la connaissance de quelques faits isolés qui ne sc rattachaient à aucune véritable doctrine scientifique. Les découvertes d’un graud intérêt |>our la métallurgie , pour les arts et la médecine , étaient le fruit du hasard plutôt que de la réflexion.
Cependant on aurait tort de croire que les théories spéculatives des alchimistes sur la pierre philosophale, sur la transmutation des métaux, sur la recherche d’un remède universel, aient été des théories stériles, sans résultat et sans utilité pratique; car les alchimistes obtenaient quelquefois par une autre voie ce qu’ils ne cherchaient point théoriquement. Rrand, pour trouver le secret de faire de l’or, distilla un jour un mélange de chaux , de grains de sable, et d’urine pourrie ; et à la place de la pierre philosophale il découvrit le phosphore , qui possède sans doute une singulière propriété , celle de luire dans l’obscurité , mais qui n’a aucune des propriétés merveilleuses attribuées à la pierre philosophale. Une théorie est, si je puis m’exprimer ainsi, une commission rogatoire; la raison est le juge et la nature le témoin qu’elle interroge. C’est sur cet accord de la raison avec l’expérience que repose la science. Yoilà ce que les anciens ne savaient pas ou ce qu’ils feignaient d’ignorer. Lorsque leurs théories n’étaient pas en harmonie avec les faits, c’est qu’il fallait chercher pour trouver mieux ; ils avaient foi dans leurs théories comme dans les mystères de leur religion. Prompts à tout expliquer , ils ne tenaient aucun compte des avertissements de l’expérience qu’ils
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souvent comme des oracles. Cadmus , que la mythologie fait venir de l’Orient pour civiliser les peuplades sauvages de la Grèce, est un être allégorique, comme son nom l’indique suffisamment ; car le nom de Cadmus vient évidemment de l’hébreu D”lp ( kédem } qui signifie du côté de l’Orient.
Les Ckaldéens , les Mèdes, les Perses ne sont pas certainement restés en arrière des autres peuples de l’antiqnité ; mais le défaut de documents historiques exacts ne permet de faire , à ce sujet , que des conjectures ; car nous ne connaissons l’histoire , d’ailleurs fort incomplète, de ces peuples que par leurs ennemis vainqueurs, les Grecs et les Romains.
Les Grecs et surtout ceux de l’Asie Mineure et de la Grande- Grèce ( Thalès et Pythagore), doués d’une conception facile et d'une imagination hardie , ne se contentaient pas d’une simple observation de la matière, d’une énumération stérile des faits de l’expérience , mais ils cherchaient à comprendre l’harmonie du ê» xai ray (univers), à saisir le principe même des choses , le substratum de la matière ( to optorov , tô Û7roxEtptmv). La tendance naturelle de l’esprit humain à l’harmonie et à Funité , tendance qui était surtout bien marquée chez les Grecs , a dû donner naissance aux nombreuses théories spéculatives consignées dans les annales de l’histoire de la philosophie. Suivant les uns , l’eau était l’élément de toutes choses (1) ; suivant d’autres, c’était le feu ou l’air ; enfin , d’après Anaximandre et quelques autres philosophes , les cléments primitifs de la matière étaient au nombre de quatre ; le feu, l’air, l’eau et la terre (2).
La philosophie chez les Grecs n’avait pas seulement poflr objet l’étude de l’homme intellectuel et moral. Le plan de leur philosophie ( amour de la sagesse ) était vaste comme le plan de l’univers : la cosmogonie, l’astronomie, la médecine, les mathématiques, les sciences physiques et naturelles, en un mot, toutes les connaissances humaines y entraient. Platon et Aristote n’étaient pas seulement des philosophes dans le sens qu’on attache aujourd’hni à
(l) Voy. Pindar. Olymp. I. to à’pioToi pùi lijitp ( doctrine de Thaïes ).
(a) L’air , l’eau et la terre représentent , du reste , l’état gazeux , l’état liquide et l’état solide des corps.
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ce mol; c’était ce que nous appellerions de véritables télés encyclopédiques.
Le Tintée est en quelque sorte un résumé des connaissances de la nature, que dominent des idées profondes mais souvent obscures. Platon semble réduire les minéraux à l’élément liquide (eau). «De toutes les eaux appelées fusibles , celle qui se compose des parties les plus ténues et les plus égales forme ce genre qui ne se divise point en espèces , et qu’embellit une couleur fauve et brillante, le plus précieux de tous les biens, l’or, dont les parties se réunissent en s’intiltrant à travers la pierre. Une espèce voisine de l’or, très dure et dont la couleur est noire, c’csHc diamant. Une autre encore qui se rapproche de l’or pour les parties qui les composent, est une de ces eaux brillantes et condensées qu'on nomme airain (1). »
Aristote, peut-être moins habile dialecticien mais plus naturaliste que Platon , exposa sur la matière des idées originales qui ont fait longtemps autorité dans les écoles , mais qui n'ont aujourd’hui aucune valeur scientifique.
Les Romains empruntèrent aux Grecs les connaissances qui se rapportent à la chimie, sans y ajouter aucune nouvelle découverte. Les Romains étaient trop préoccupés de leurs conquêtes pour se livrer sérieusement à la culture des arts et des sciences. Il faut cependant excepter Pline le naturaliste, qui a légué à la postérité un ouvrage immortel, véritable encyclopédie des sciences physiques et naturelles dans l’état où elles se trouvaient dans l’antiquité. Les cinq derniers livres de 1 ’Historia naluralis , qui traitent des minéraux , des métaux , des alliages , des couleurs , des pierres précieuses , etc., contiennent des documents précieux pour l’histoire delà chimie Malheureusement il n’est pas toujours facile de démêler le vrai du faux ; l’interprétation même des termes est souvent fort embarrassante. Ainsi, qu’était le plumbum album , le plomb blanc? Etait-ce l’étain , le zinc ou le platine? Pline se hâte d’ajouter que le plomb blanc était le même métal que le xxaahtpot desGrecs. « On le rencontre, dit-il, dans les sables d’or d’oùle lavage le détache sous forme de calculs noirs et blancs, aussi pesants que
(i) Voy. Timée (vol. xn des «envies complètes de Platon , trad. par M. Cou sin) pas. j;4.
INTRODUCTION
l’or (1). » Mais ceci n’est nullement applicable à l’étain ; on y reconnaît plutôt le platine. Le yx^cinoo; des Grecs est loin de signifier toujours le même métal. Chez Strabon , qui décrit les lies Cassitéridcs (2) comme riches en mines de plomb et d’étain , le xo«m-spo< celtique est réellement l’étain ; car « il est plus fusible que le plomb ( Trr/.mOca 7ro).û ri'/jov po/.ùêJ'ou ) , et il parait même se fondre dans l’eau. » Ceci , quoique l’étain ne se fonde pas dans l’eau , ne peut s’appliquer qu’à l’étain , le plus fusible de tous les métaux. Mais le xacoirepo; d’Homère n’était certainement pas de l’étain, car l’épithète de faswôç (brillant) ne convient nullement à ce métal qui se ternit à l’air (3).
Les Romains paraissent avoir désigné par le mot œs, airain (en grec xaVxô; ), tantôt un alliage de cuivre et de zinc, tantôt un alliage de cuivre et d’étain , tantôt enfin un alliage de cuivre , de zinc et de plomb. Æs est donc un nom générique appliqué à tous les alliages de cuivre avec l’étain , le zinc et le plomb. L’airain de Corinthe, qu’on estimait plus que l’argent et même plus que l’or ( imo vero ante argentum, ac pœne ctiam ante aurum), était probablement ce que nous appelons aujourd’hui chrysocale ou chrysocalque, c’està-dire un alliage de cuivre, de zinc et de plomb. Après Corinthe, les îles de Chypre , de Délos et d’Égine étaient riches en mines de cuivre , et célèbres dans l’antiquité par leurs fabriques d’airain. L’ile de Chypre (R -inooç) a même donné son nom au cuivre icuprum) . L’airain remplaçait, dans beaucoup de cas, le fer et l’acier, trop difficiles à fondre et à travailler. Les armes de guerre , les instruments aratoires étaient principalement faits avec des alliages de cuivre. « L’airain est depuis longtemps employé à perpétuer
(1) Hist. natur., lib. xxxiv.
(2) Strabonis geoifraphia. Ed. Cnsnubon . Amstelod. 1 -O" . T. I , pag. x65 : « Les îles Cassitérides sont au nombre de dix • Les unes sont désertes , les autres sont habitées par des hommes qui portent des vêtements noirs tombant jusqu'aux talons et attaches autour de la ceinture par des branches d'arbres. Ces hommes portent des barbes longues comme celles des boucs (i/W <re.tc TfM>«c). Les Phéniciens, franchissant le détroit de Cadix , faisaient seul* du commerce avec ces îles, riches en mines de plomb et détain.
(3) Hom. Jliad. , xxm , v. 56t.»
I NTHO DUCT10N .
la mémoire des monuments. C’est sur des tables d’airain que sont gravées les constitutions dos états (1).»
L’invasion des barbares et les troubles politiques qui suivirent la chute de l’empire romain paralysèrent pour longtemps le mouvement intellectuel en Europe. Les sciences semblaient s’étre réfugiées chez les Arabes , qui avaient traduit dans leur langue les chefs-d’ œuvre des Grecs , entre autres Hippocrate et Gallien.
Les Arabes , depuis le Vil" jusqu’au XI* siècle, se répandaient en conquérants dans le nord de l’Afrique et en Espagne , et communiquaient aux nations vaincues les trésors de la science. Les Arabes comptaient parmi eux de grands médecins, tels que Avicenne , Albucasis , Rhascs. Ils s’occupaient particulièrement de la préparation des remèdes et de la recherche d’une substance (pierre philosophale) qui aurait la vertu d’enlever aux métaux vils leurs imperfections pour les transformer en métaux nobles, de guérir les malades et même de les rendre immôtlcls. Des mots tels que alcali , alcohol , alndel, etc., sont d’origine arabe. Les Arabes ont puissamment contribué à la propagation de l’alchimie.
Le myslicismo , la théologie surnaturelle, la thaumaturgie, la magie , étouffaient dans l’esprit des alchimistes les germes de la vraie science. L’évocation des démons et des morts, la communication avec les anges , la pierre philosophale , la panacée , le secret de l’immortalité, sont d’étranges aberrations qu’on a de la peine à concevoir aujourd’hui. Il faut une grande habitude delà lecture des ouvrages d’alchimie pour découvrir une perle au milieu d’un immense fatras. Le mysticisme et l’orgueil y étouffent souvent la saine raison. Les allégories et les métaphores y abondent. Pour donner une idée exacte de l’alchimie , nous allons mettre au jour quelques documents historiques qui ne sont pas entièrement dépourvus de quelque intérêt.
Nous avons trouvé dans un livre extrêmement rare de l’Arabe Geber , la révélation de la fameuse pierre philosophale , sous une forme mystique (2) ; la voici :
(l) Plin. Hist. nntur. xxxiv. XJsusœris ad perpetuitatem monumentorumjam pridern translatas est tabulis œreis , in quibus publiccè constitutioncs incidun tur .
^-^2) Allegoria Merlini profundissimum phUosophici lapidis archanum per/ecle contineft^,~Geberi snmtna per/ectionis (voy. pag. xviu, note 1 ).
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« AJ légor ie do Merli n contenant le très-profond secret de la pierre philosophale. »
«Un certain roi se prépara à la guerre pour terrasser ses ennemis. Au moment où il voulut monter à cheval , il demanda à un de ses soldats à boire de l’eau qu’il aimait beaucoup. Le soldat en répondant lui dit (1) : Seigneur , quelle est cette eau que vous demandez ? Et le roi lui dit : L’eau que je demande est celle que j’aime beaucoup et dont je suis moi-méme aimé. Après quelques réflexions le roi but et il but de nouveau jusqu’à ce que tout son corps fut rempli et que toutes ses veines furent enflées. Le roi devint pâle. Alors ses soldats lui dirent : Seigneur , voici le cheval que vous désirez monter. Et le roi répondit ( respondem dixil ) ■. Sachez qu’il m’est impossible de monter à cheval. Les soldats lui demandèrent : Pourquoi cela est-il impossible ? Parce que , répondit le roi , je me sens appesanti et que j’ai des douleurs de tête si violentes qu’il me semble que tous les membres se détachent. Je vous ordonne donc de me déposer dans une chambre claire , bien sèche et continuellement chauffée nuit et jour ; de cette manière je sucrai , et.l’eau que j’ai bue séchera et je serai délivré. Et ils firent comme le roi leur avait ordonné. Après un certain temps ils ouvrirent la chambre et ils trouvèrent le roi expirant. Aussitôt ses parents accourent et vont chercher des médecins égyptiens et alexandrins. Ceux-ci , ayant appris ce qui était arrivé , dirent qu’il n’y avait pas de danger et que le roi reviendrait à la vie. Alors, les médecins égyptiens , comme étant les plus anciens, prirent le roi pour le déchirer en petits morceaux , qu’ils pilèrent dans un mortier et qu’ils mélangèrent avec un peu de médecine liquide. Ils le déposèrent dans une chambre aussi chaude que la première et chauffée nuit et jour. Au bout de quelque temps, ils l’en retirèrent demi -mort et ayant à peine un souffle de vie. Les parents voyant cela s’écrièrent : Le roi est mort! Mais les médecins leur répondirent : Ne criez pas , car le roi dort. Ensuite , ils le relevèrent de nouven« , le lavèrent avec de l’eau douce pour enlever l’odeur du remède et
(i) En répondant lui dit (respondens eidixit): c’est un de ces hébraïsmes si fréquents dans le Nouveau et dans l'Ancien Testament. En hébreu on s’exprime : ION S lîi'Tn (*f dit en parlant ).
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le déposèrent une dernière fois dans la même chambre. Quand ils l’en eurent retiré, ils le trouvèrent tout à fait mort. Alors les parents se mirent à crier fortement : Le roi est mort ! A quoi les médecins répondirent : Nous avons tué le roi afin que, après la résurrection, il soit, le jour du jugement, beaucoup plus beau qu’auparavant. Les parents entendant cela , chassèrent aussitôt les médecins du royaume, comme des assassins. Ensuite ils délibérèrent entre eux pour savoir ce qu’il fallait faire de ce corps empoisonné. Et ils convinrent de l’ensevelir , afin que l’odeur de la putréfaction ne les incommodât pas. Mais les médecins alexandrins entendant cela accoururent: Ne l’enterrez pas, leur disaient-ils, car nous le rendrons plus beau et plus puissant qu’auparavant. Les parents se moquèrent d’eux : Vous voulez , leur disaient-ils , nous tromper comme les médecins égyptiens ? Sachez que, si vous ne faites pas ce que vous promettez, vous n’échapperez pas à notre colère. Alors les médecins d’Alexandrie relevèrent le roi , le pilèrent et le desséchèrent. Ils prirent ensuite une partie de salmiac, deux parties de nitre alexandrin , et les mêlèrent avec la poudre du mort. Ils en firent une pâle avec un peu d’huile de lin et la placèrent dans une chambre en forme de croix. Ils le couvrirent de feu et souillèrent dessus, jusqu’à ce que tout fût fondu et qu’il descendit par une ouverture de la chambre dans une autre chambre plus basse. Enfin , le roi revient peu à peu à la vie, et tout à coup il se met à dire à haute voix : Où sont nos ennemis? Je les tuerai tous s’ils ne viennent pas sur-le-champ implorer pardon ! Tout le monde s’approche du roi , et dès ce moment tous les princes et seigneurs l’honoraicnt et le craignaient. »
Qui ne voit dans cette allégorie les deux principaux procédés de l’analyse chimique , la voie sèche et la voie humide , le feu et l’eau? Le style lui-même en est fort remarquable ; il rappelle le style gréco-syriaque du Nouveau Testament. On y a voulu trouver quelque allusion à la passion du Christ. Ce n’est point Geber qui est l’auteur de cette singulière allégorie. Le véritable auteur parait avoir vécu au IXe ou au Xe siècle de l’ère chrétienne.
Roger Bacon , qui devança son siècle par ses lumières, nous dira ce que c’est que l’alchimie et de quoi elle s’occupe.
«L’alchimie, dit-il, dans son Thésaurus chimicus , est spéculative lorsqu’elle cherche à approfondir la génération , la nature et
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les propriétés des êtres inférieurs (1). Elleest, au contraire , pratique lorsqu’elle s’occupe artificiellement (per artificium) des œuvres utiles aux individus et aux états , comme de la transmutation des métaux vils en or et en argent , de la composition de Vazufur et d’autres couleurs , de la dissolution des cristaux , des perles et d’autres pierres , mais surtout de la préparation des remèdes propres à la conservation de la santé , à la guérison des maladies et à une prolongation merveilleuse de la vie {ad prolongalioncm vitœ mirabilem et potentem).
Roger Bacon était un esprit clair, net, mathématique , enfin , un homme rare de son temps. On ne trouve point dans ses ouvrages les divagations des alchimistes ordinaires. Il s’exprime sans ambiguïté.
« Le sel alcali, dit-il, est extrait d’une herbe appelée sosa. On brûle cette herbe , et les cendres , comme du reste toutes les cendres des corps qu’on brûle, contiennent l’alcali qu’on enlève, par la dissolution faite avec de l’eau aiguë {per resolutionem in aqua acuta extrahitur) (2). » Il est impossible d’être plus clair et plus exact. Roger Bacon eut le sort des grands hommes : il fut persécuté par ses contemporains. Il languit pendant dix ans dans les prisons d’Angleterre, par ordre du pape Nicolas III, son ennemi acharné. La mort le surprit en 1292, au milieu de ses travaux , à un âge assez avancé. — C’est à Roger Bacon qu’on attribue la découverte de la poudre à canon , et voici le passage sur lequel on se fonde : Sed tamen salis petrœ luru mope can ubre et sulphuris ; et sic faciès tonilru et corruscationem et scis artificium (3). Les mots luru mope can ubre sont l’anagramme de carbonum pulvere.
L’Arabe Geber doit , pour la précision de ses observations et la
(1) Sanioris medicinœ magistri J). Bogeri Baconis Angli thésaurus chemicus. Francofnrti. 1620. 12.
« Est alchymia specnlativa quæ reruro inferiornm generationem et naturas ac proprietates investigat. Ilia vero quae practica dicitur, negotiatur per artificium circa opéra utilia personis et reipublicis , etc. , etc. >
(2) Thésaurus chemicus « Est autem sat alkali, quod de herba quæ dicitur sosa , extrahitur , etc. , etc. >
(3) De sccretis openbus , cap. xi.
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clarté de son langage , étro placé à côté do Roger Bacon , auquel il est antérieur do plusieurs siècles (1).
« Pour arriver , dit-il , à la connaissance de notre art , il faut auparavant scruter les secrets de la nature. L’art ne peut pas imiter la nature en toutes choses ; mais il peut l’imiter autant qu’il lui est permis ( imitatur eam sicut débité potcst ). » Lorsqu’il parle de cet art , il bannit de son langage cette emphase mystique qui rend inintelligibles la plupart des ouvrages d’alchimie. Voici , par exemple , comment il s’exprime en parlant de l’or :
«Nous disons donc que l’or est un corps métallique, d’un jaune citrin, très-pesant, brillant, extensible sous le marteau, inaltérable et à l’épreuve du grillage et de la calcination avec le charbon ( examinationem cinerilii et cementi tolerans ). Le mercure l’altère. Lorsqu’on fait fondre du plomb avec de l’or, le plomb est brûlé et il disparaît. L'or reste intact, etc. (2). »
Ne croiriez-vous pas entendre un professeur de chimie de nos jours, parlant du haut de sa chaire? Si les alchimistes avaient toujours pris pour modèles Geber et Roger Bacon , Lavoisier et Priestley n’auraient point découver t l’oxygène au XVIIIe siècle j la chimie depuis longtemps aurait pris rang parmi les sciences.
D’après une opinion généralement accréditée parmi les alchimistes , tous les métaux se composaient de soufre et de mercure. Omnia métallo procédant ex eodem principio , scilicet ex mlphure et argenta vivo. — La tendance à chercher partout l’unité dans la multiplicité est naturelle à l’homme ; c’est le pivot de la philosophie et de la théologie. Les alchimistes étaient presque tous théo-
(l) Geberis philosophi perspicacissimi summn pcrfectionis magisterii in sua natura , ex Bibliothecœ Vaticanœ exemplari emendatissimo nuper édita. A la dernière page, on lit : Impressum Romœ per Mar cellum Silber. ix. Il est sans date. Cet incunable , extrêmement rare , est probablement de la fin du xv® siècle. Je l’ai trouvé à la bibliothèque de Sainte-Geneviève, sous la lettre T .
Geber vivait au vin® siècle. Il était, suivant Aboulfeda, de Uauran en Mésopotamie. Son véritable nom est Abou Moussah Djajar. Cardan admettait Geber au nombre des douze plus subtiles génies du monde.
(*2) Opus cit. Dicimus igitur quod aurum est corpus metallicum citrinum , ponderosum mu l Lu ni , fulgidutn , etc.
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logiens, philosophes et médecins. Les théologiens les pins célèbres ne dédaignaient pas l’étude de l’alchimie.
« Il y a dans tous les corps, dit saint Augustin (1) , des germes auxquels il ne manque qu’une occasion propice pour se transformer en espèces particulières et définies. » Et ailleurs (2) : « Tous les corps matériels ont pour germes certains éléments do ce monde. »
Le prince des médecins arabes , Avicenne , s’occupait d’alchimie. Il s’imaginait être parvenu, non-seulement à transmuter les métaux, mais à créer des êtres organisés. « Un homme, dit-il, peut faire avec de l’orge un être vivant; car, si l'on prend du fumier de cheval , qui n’est autre chose que de l’orge (quod non est aüud quam hordeum ), et qu’on le mette dans un endroit chaud et convenable (in loco calido apto ), il en naîtra des animalcules , de la même manière que les poux naissent do l’humeur pulréGée de l’homme {ex humorum hominis putredineoriuntur). » Personne ne croit plus aujourd’hui à la génération spontanée.
Albert le Grand (3) attache beaucoup d’importance à la couleur des métaux. La couleur indique , suivant lui, la composition du métal. «La couleur blanche , dit-il , provient du principe humide (mercure). Le soufre est le principe de la coloration jaune des métaux. C’est encore le soufre qui leur donne de l’odeur ( barbent odorem pr opter sulphuream substantiam) (4). »
Faut- il s’étonner que des chimistes célébrés de nos jours aient compris parmi les métaux des corps tels que le silicium , le titane , le tellure , le zirconium , etc., uniquement parce qu’ils sont susceptibles de prendre , par le frottement , un certain éclat métallique ?
(l) De civitate Dei : Insunt rebut corporeis , etc.
(s) Lib. 3. De Trinitatc : Omnium quippc rerum , quæ corporaliter nascuntur, etc.
(3) Benti Albcrü Magni , episcopi Ratisbonnensis , opéra omnia. xxi vol. in-fol. Lugd. i65i.
(4) Aiberti Magni, philosophorum maximi de mincrr.libus liber prirnus , in-fol. Per me Petram Maufer, normanum Rothomagensem , die sto septembres, 14-6. ( Biblioth. de Sainte-Geneviève OE fol. i-a ). Ce même incunable renferme un singulier opuscule intitulé ; Sur l'art de mourir ( De arte moriendi).
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Albert le Grand est de tous les) auteurs celui qui a le plus écrit. On conçoit à peine que la vie d’un homme ait pu suffire pour composer 21 gros volumes in-folio, qui formeraient au moins 1000 volumes dans le format d’un in-octavo ordinaire. Albert le Grand était évêque de Ratisbonnc et un des plus grands théologiens de l’Eglise ; et ce vaste génie peut, avec raison, être considéré comme l’expression la plus puissante des efforts et des travaux de son époque (1).
Ce qui caractérise au plus haut degré les alchimistes, c’est la patience. Ils ne se laissaient jamais rebuter par des insuccès. L’opérateur qu’une mort prématurée enlevait à ses travaux , laissait souvent une expérience commencée en héritage à son fils; et il n’était pas rare devoir celui-ci léguer, dans son testament, le secret de l’expérience inachevée dont le testateur avait hérité de son père. Les expériences d’alchimie étaient transmises de père en fils comme des biens inaliénables. Qu’on se garde bien de rire : il y a dans cette patience qui approche de l’obstination quelque chose de profondément vrai. Le temps, c’est là un des grands secrets de la nature, et c’est ce que les alchimistes n’ignoraient pas. Le temps est tout pour nous , ce n’est rien pour la nature. Bien des produits , que le chimiste est incapable de faire dans son laboratoire , sont engendrés avec profusion par la nature , à la faveur de ses agents ordinaires , dont l’action sc prolonge pendant des siècles qui ne se comptent pas. Si les alchimistes étaient , dans leurs expérimentations, partis de meilleurs principes, ils seraient incontestablement arrivés à des résultats prodigieux, auxquels n’arriveront probablement jamais les chimistes d’aujourd’hui , trop pressés de jouir du présent.
« Les fruits, dit Raymond Lulle (2), sont astringents et acerbes au commencement de l’été ; il faut du temps et toute la chaleur de
(i) On raconte quAlhert construisit nu jour un automate, cloué tic mouvement et de parole , et que saint Thomas d'Aquin, son disciple, le brisa a coups de bâton, dans l’idée que c’était un agent du démon. Albert le Grand est né à Lauingen (Souabe) en 1 1 y’i . Il commenta la physique d’Aristote à Paris, vers laao. Il mourut en labo.
(a) Raymond Lulle naquit à Palma (Maïorque) en ia35. llparcourut différents pays de l’Europe et de l’Asie ; on prétend qu’il arriva jusqu’en Chine.
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l’été pour qu’ils deviennent doux et aromatiques. La même chose arrive à notre médecine extraite de la terre des métaux [ex terra metallorum extrada) ; car elle est fétide et horrible avant qu’une digestion ou une décoction suffisamment prolongée l’ait rendue plus agréable (t). »
Raymond Lulle jouissait d’une réputation immense aux XIIIe et X1YC siècles. Sa méthode générale d’enseignement , par laquelle il prétendait faire entrer toutes les connaissances humaines et divines dans les lettres de l’alphabet, arrangées d’une certaine manière (2), avait été adoptée par plusieurs gouvernements avec privilèges.
L’auteur du Char triomphal de l’antimoine (3) s’est acquis une célébrité qu’il n’a peut-être pas méritée. Basile Valentin est un alchimiste sans esprit d’originalité. Avant de commencer les expériences du grand œuvre , il recommande d’invoquer le nom de Dieu, de la Trinité et des saints. « Les entrailles de la terre, ditil , ne sont jamais ouvertes à un impie ; elles ne s’ouvrent que pour des hommes pieux et saints. » ( Intima viscera naturœ nun quam impio patefiunt ; qttee nisi piis et sandis vins manifestantur. ) Je n’ai trouvé dans les ouvrages de Basile Valentin aucune trace de la découverte de l'acide sulfurique qu’on lui attribue généralement.
L’abbé Tritheim (4) paraît avoir été le contemporain de Basile
Ce qu’il y a de certain , c’est qu’il menait une vie très-aventureuse et qu’il jouissait, à son époque, d’une immense réputation qui le faisait rechercher par des évêques et des princes.
(i) Arbor scientice venerabilis , Raymundi Lullii. Lugd. 1 536. 8. Fructus in principio æstatis accrbi et austeri sunt, etc., etc.
(a) Hnym. Lullii opéra quer <ul arlem ab ipso inventant universalem pertinent. Argentorati. i65i. 8.
(3) Currus triumphalis antimonii , fratris Basilii P alenlini , monnchi benedictini. Tolosæ. 1646. 8.
Basile Valentin vivait, probablement vers le xiv* siècle , à Erfurt (Prusse). Il a le premier préconisé l’usage de l’antimoine à 1 intérieur. On raconte qu’une des colonnes de l’église d’Erfurt s étant ouverte tout à coup, comme par miracle , ou y avait trouvé les écrits de ce bénédictin.
(,4) Curiositas regin. Octo qucestiçnes juçuodiftinne simul et utilissintœ «
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Valentin. Son ouvrage, qu’il intitula Curiosité royale, est obscur et indéchiffrable. En parcourant 1 e. Theatrum chemicum (t), on pourra se convaincre que les alchimistes les plus présomptueux cherchaient à cacher leur ignorance sous le voile d’un mysticisme obscur. Jean de Tritheim , comme tous les alchimistes de la môme époque, se plaisait beaucoup à se faire passer pour un magicien capable d’évoquer les morts et les démons. On raconte « que l’empereur Maximilien ne se consolant pas de la mort de sa première épouse , Marie de Bourgogne , Tritheim , qui se trouvait à la cour do ce prince, offrit de lui faire apparaître la défunte ; qu’en effet, Maximilien et l’un de ses courtisans , s’étant enfermés avec l’abbé dans une chambre écartée , Marie s’était montrée à leurs yeux , paréeavcc samagnificenceaccoutuméc j que pour être plussûrque c’était bien clle-môme , son auguste époux avait cherché et trouvé une verrue qu’il savait être située à la nuque de la princesse (2). »
La plupart des alchimistes avaient trouvé le moyen d’amasser des richesses considérables ; probablement ce n’était point en fabriquant de l’or avec le soufre et le mercure. On verra tout à l’heure par quels moyens ils s’enrichissaient. Nicolas Flamel était un de ces riches alchimistes. On prétend qu’il a beaucoup écrit ; je n’ai trouvé de lui que des notes sur l’ouvrage de Denis Zaccharias (3). « Si l’on attaque tout par le feu, dit-il dans une de ses notes, et qu’on en recueille la suie , on pourra en faire différents corps solides. Que Dieu soit loué ! »
Les alchimistes n’étaient pas toujours d’accord entre eux. Le démon de la discorde les tourmentait quelquefois. C’est, du reste, le seul démon avec lequel ils paraissent avoir eu un commerce bien actif.
Un ouvrage rare (4), publié en italien en 1537 , et dédié à Sixte-
I. Trithcmio, abbati ordinis S.BcnedicU, propositœ et nb eodem jo/u<<r.Duaci.8. Sans indication de date.
(1) Theatrum chemicum contiaens prœcipuos sclectorum auctorum tractatui de chemiœ et tapidis philosophici antiquitate. Vol. xi. 8 Argentorati. lGi3.
(2) Jean de Tritlieim naquit en 1462. Il séjourna longtemps à la cour de l’empereur Maximilien , dont il fut chassé plus tard.
(3) NicoL. Flanxelli annotationes ad Dyonisii Zaccharice opuscula philosophies naturalis ( Theatrum chemicum).
(4) vem dichiaratiane di lutte te meta/orc di gti aatichi Jtlosophi « khi *
INTROmiCTIOW.
xxm
Quint , par un moine de Tordre des Ermites de Saint-Augustin , nous apprend «que le monde est rempli de faux alchimistes , tant religieux que laïques, qui vont tenter et tromper les princes, les seigneurs , les gentilshommes , les marchands , et des gens de basse classe, en leur promettant de les enrichir en peu de temps et en leur enseignant les moyens de congeler le mercure, de changer le plomb , l’étain, le fer, le mercure en argent ou en or. ( Impito il mondo tutto di falsi alehimisti , tanlo di persone religiose. corne anco de laici, chi vanno tentando, cki un principe , ehi un signore, chi un gentil’uomo , chi un mer conte, e cki altre genti basse et vili , con volerli arrickire in poco tempo, con insegnarli la congélations del mer eu ri o , chi mutar il piombo , stagno , ferro , mcrcurio in ter gento o in oro.) Et un peu plus loin il ajoute : «Ceux qui prétendent savoir de semblables choses, sont des gens très-astucieux, qui veulent toujours vivre aux dépens d’autrui. » (che dicono saper simü cose, sono persone astutissime, che vogliono vitere semprealle spese d’altri.) — Enfin , l’auteur , rempli d’indignation, sollicite le pape à chasser de la chrétienté tous les faux alchimistes.
On rencontre quelquefois chez un même auteur des contrastes frappants ; le dévergondage du charlatanisme à côté de la simplicité de la bonne foi. On ne sait s’il faut l’appeler fourbe ou enthousiaste crédule. 11 est le sujet des critiques les plus diverses , des opinions les pins opposées. Tel est Paracelse, dont le nom entier est AareHus Pkilippus Theophrastm Paracelsus Pombastus ab Hohenkeim.
Paracelse a une singulière idée de la puissance de l'intelligence humaine. Voici comment il raisonne (1) :
« La mesure de notre sagesse dans ce monde, est de vivre comme les anges dans le ciel ; car nous sommes des anges. Or , il s’agit de savoir ce que peuvent les anges [qmdnam possint angeli) ? Ils peuvent tout ; car c’est en eux qu’habite toute la sagesse de
misti , ove con un brève discorso delta generasione dei metalLi secundo i principes delta filosofia, si mostra l’errore , e ignoransa ( per non dir l'inganno ) di tutti gt' alehimisti moderni. Roma. l58". 8.
(i) Aurel. PÎiilippi Theophr. Paracels. Bombast. ab Hohenheim , medici et philosophi ceteberrimi , chemicorumtpie priheipis , opéra omnia. Geuevae. l658. a yol. , p. 5i2. De fundamento scientiamm et sapientitr.
INTRODUCTION
Dieu, tonte la science de Dieu. Les anges possèdent donc toutes les connaissances de Dieu. Ils sont purs et innocents dans le ciel comme sur la terre; ils ne dorment jamais, ils n’ont pas besoin d’être réveillés. L’homme dort parce qu’il est corporel. Aussi faut-il l’exciter et le réveiller pour la science des anges, c’est-àdire pour la science et la sagesse de Dieu. Les sciences de Dieu sont : La médecine, la géomancie, l’astronomie, la pyromancic, la chiromancie , la magie , la malédiction , la bénédiction , la nécromancie , l’alchimie , la transmutation , la réduction , la fixation et la teinture. Toutes ces sciences se trouvent dans la nature. Les anges sont des médecins (angeli sunt medici). Ils peuvent voler , marcher sur les eaux , traverser des mers , se rendre invisibles , guérir toutes les maladies , ensorceler , etc. Si les anges ont toutes ces facultés , il est nécessaire que ces facultés se trouvent également dans les plantes , dans les semences, dans les racines , dans les pierres , etc. Car Dieu a versé ses forces ( transfudit vires suas ) dans les plantes , dans les pierres , dans les graines. C’est là qu’il faut les chercher {ex hisülœ petendœ ). Les anges les possèdent, renfermées en eux-mémes. L’homme les a au dehors de lui , dans la nature ; c'est là qu’il doit se les approprier (in ilia eas assumai).»
Paracelse donna une forte impulsion à l’étude de l’art spagirique) (1), comme on appelait alors l’alchimie. Il eut une foule de disciples et d’imitateurs. Hommes de robe , hommes d’épée, prélats , généraux , princes , cultivaient l’alchimie avec ardeur aux XVe , XVIe et même au XVIIe siècle. Plusieurs empereurs d’Allemagne, Rodolphe, Mathias, Ferdinand , aimaient souvent mieux souffler le feu du grand œuvre, que s’occuper des affaires de l’État. Le héros de la guerre de trente ans , Wallenstein , consultait les secrets de l’alchimie et de l’astrologie pour y trouver la clef de sa destinée. L’Europe était alors , pour ainsi dire , inondée de traités et d’opuscules alchimiques , dont plusieurs se font remarquer surtout par l’originalité du litre. Voici le titre d’un de ces ouvrages , moitié allemand, moitié latin : Noces chimiques (Chymische Hochzeit), de Cristian Rosecroix ( Rosen-Creutz) j «les secrets pu-
(1) Spagirique vient de «vrccv et de àyûf m , extraire et rassembler (analyse et synthèse) deux mots grecs contractés en un seul.
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hliés perdent leur valeur; la profanation détruit la grâce; donc, ne jette pas les perles aux pores , et ne fais pas à un âne un lit de roses ( ergo , ne margaritas objice porcis , seu asino substerne rosas ). Strasbourg, 1616.»
Dans ces ouvrages on discutait , sous des formes allégoriques , sur le principe universel , discussions qui rappellent quelquefois les opinions des écoles ionienne et de Pythagore.
«L’air nourrit le feu, comme l’eau nourrit la terre. Carie feu vit de l’élément de l’eau et de l’élément de la terre. C’est pourquoi , en tuant l’eau, on tue tous les éléments ( omnia elemenla occidisti) (1). » Ces paroles ne rappellent-elles pas le commencement de la première Olympique de Pindarc , ro âpiarts-j ttiv ûJup , le principe de Thalés , d’après lequel l’eau est l’élément de toute chose?
Suivant quelques auteurs de cette époque , la mythologie des Grecs cache, sous une forme allégorique, tous les secrets de l’alchimie.
« Le mythe qui représente Jupiter se changeant en une pluie d’or, fait allusion à la distillation de l’or des philosophes. Par les yeux d’ Argus , se changeant en la queue du paon , il faut entendre le soufre , à cause des différentes couleurs qu’il est susceptible de prendre par l’action du feu. La fable d’Orphée cache la douceur de la quintessence et de l’or potable. Le chaos des anciens, c’est notre plomb ( Saturne). Enfin , le mythe de Deucalion et de Pyrrha révèle tout le mystère de l’alchimie (2) . »
Tous les alchimistes sont d’accord pour faire remonter l’origine de leur art à l’antiquité la plus reculée , et en cela ils ont raison. L’inventeurdcralchimie,cen’estniGeber,ni Rhasès, ni Avicenne; mais ce n’est pas non plus Cham , fils de Noé , ni Hermès Trismégiste (Taat ), ni Moïse , ni Salomon (3) , ni Esras (4) , ni le roi
(l) Arlit nuri/erœ, quant chemiam vacant, opus. Vol. iv, Batileœ. tu i583. (a) De alchcmia dialogi II, quorum prior Geberi librorum senlentiam t alter Raymundi Lullii Maioricani mysteria in lucem prodit , quibus prœmittuntur propositions cenlnm viginti novem. Norimbergac ; anno l548. 4*
(3) On trouve dans un ouvrage intitulé : Harmonie p imperscmtabiles chemio philosophicœ collecter ab H. C. D. Prancofurti , iGa5 , un petit traité sous le titre : Salomonis regis sapientissimi liber de lapide miuerali quem philosopha rum appellant. Ce roi Salomon qui a écrit sur la pierre pliilosopliale est évidemment un pseudonyme.
(4) Esra. lib. iv, cap, 8, v. s t Si rogare$ minimum pulvtris ttnde fit durant,
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David (1). Thalès, Pythagoro et même Platon (Timée) étaient alchimistes dans une acception plus large de ce mot. Alchimiste ne veut pasdire seulement chercheur de pierre philosophale, de panacée, d’élixir universel. Tout philosophe, tout théologien, toutmédecin qui prétendait être parvenu à la connaissance d’un principe universel, résumant en quelque sorte les œuvres de la création , était alchimiste. Il se croyait en possession de la pierre philosophale , ce qui veut dire qu’il se croyait assez instruit pour être à même de convertir les corps les uns dans les autres , ou du moins pour opérer la transformation des métaux vils en métaux nobles , à l’aide d’un petit nombre d’éléments.
J’ai déjà dit que les alchimistes, avant de commencer les opérations du grand œuvre, n’oubliaient jamais de réciter certaines formules de prières. Ils attribuaient surtout une vertu surnaturelle au fameux hymne mystique ( ù^r, xpnmi ) d'Hermès Trismégistc (2). Voici le commencement de cet hymne , qui est une invocation sublime de la puissance de l’Être suprême :
«Univers, sois attentif à ma prière toO Of*»ov ni»
àxox.v). Terre, ouvre-toi ; que toute la masse des eaux ( iriç uoj^o'c ôpiSpou) s’ouvre à moi. Arbres , ne tremblez pas : je veux louer le Seigneur de la création, le Tout et l'Un (ri nm x« to {»). Que les cieux s’ouvrent et que les vents se taisent. Cycle immortel de Dieu (xüxXo; ô àôàvafoc to; 3«oû), exauce ma prière. Que toutes les facultés (àe tfuvâpteiî) qui sont en moi célèbrent le Tout et l’Un. »
Les croisades n’avaient pas peu contribué à répandre et à populariser en Europe l’étude de l’alchimie. Si les nombreux adeptes de la science occulte n’avaient vu s’accomplir aucune de leurs chimériques espérances , ils avaient du moins préparé de loin les découvertes importantes qui devaient plus tard , au XVIIIe siècle, élever la chimie au rang d’une science.
Les découvertes de Newton sur la lumière , les recherches de
(i) Psaume xa, v. 7 : Argcntum purgatum in catino lectissimo terræ, defæcatum septies. Les alchimistes ont invoqué ce passage . comme une sorte de témoignage que le roi David connaissait leur art et qu'il en était même l'inventeur.
(a) Mercure, le trois fois grand (tfit /sty’rruc). Vov- Divinus Py mander Uennetis Mercurii Trismegisti cum commentariis Hannibalis Jiosseli. In fol. Coloniæ. i63o. On ignore quel est le personnage qu'on a désigné souslc nom d'Hermès trois fois grand ; car les uns le croient identique avec le Taat des Egyptiens; d'autres pensent que c’est Cadrons eu Moïse.
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TorricelU , de Guèrike et de Boy le sur la pression atmosphérique et sur le vide , ouvrirent, vers la fin du XVII0 siècle, un champ nouveau à l’étude de la chimie. Brandi cl Kunlxl découvrirent vers la même époque le phosphore et quelques flux vitreux; Glauber découvrit différents sels alcalins; Nie. Lemery , les volcans artificiels , et Homberg ( professeur de chimie du duc d’Orléans , régent de France) l’alun pyropltorique.
Georges- Ernest Stahl , médecin du roi de Prusse père de Frédéric le Grand , est le fondateur du premier système de chimie, connu sous le nom de système phlogistique. Stahl établit que tous les corps renferment un principe inflammable phlogistique ( yloywrdv, de ylôÇ , flamme) , et que la combustion est la séparation de ce principe par la chaleur. Les métaux sont plus ou moins riches enphlogistique. Le charbon est le corps le plus riche en phlogistique ; aussi, peut-il facilement rendre le phlogistique aux corps qui l’ont perdu.— D’après celte théorie, les oxydes (chaux, rouilles) métalliques sont des métaux qui ont , pendant leur combustion , perdu leur phlogistique (métaux déphlogistiqués) , qu’on peut leur rendre en les chauffant avec da charbon. Le système du docteur allemand , quelque séduisant qu’il soit en apparence (1) , fut complètement renversé par l’illustre Lavoisier, qui démontra, la balance en main , que les métaux , loin de perdre par la combustion , augmentent au contraire en poids , et qu’ils prennent quelque chose à l’air. Ce «quelque chose » était l’oxygène. — Néanmoins Stahl donna une impulsion nouvelle à l’étude de la chimie, et depuis lors , les découvertes se sont succédé rapidement (2).
(i) Kant , le Copernic de la philosophie , se laissa lui-même séduire par le . système de Stahl au point de le placer à côté des immortelles découvertes de Galilée et de Torricelli. ( Voy. Préface de la critique de la raison pure. )
(3) Si les alchimistes se sont signalés par la bizarrerie de leurs idées mystiques , Stahl semble avoir pris à tâche de se distinguer par la bizarrerie de son langage moitié latin, moitié allemand. En voici un échantillon :
« Sonsten ist ans den angrführten alterationibus metallorum zu notiren dast in den metallis imperfectis dreycrlcy substantia vorhnnden sey : 1" eine quasi supcrficialis cohapsionis , qua: et ea propter omnium prima abit , scil. substantia inllammabilis seu qscryirrli ; a0 substantia colorans , quæ apparet in coloratis horum metallorum vitris, und endlich ; 3° substantia erndior, unddiese sonderlich in den crassioribus metallis , Eisen und Kupfcr zu finden . • ( Fundamenta chymia; dogmatico-rationalis , Norimb. 4- I/47-)
Traduction du passage cité. D'ailleurs , d’après les susdites altérations des
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Geoffroy publia , en 1718, ses tables d’affinité. En 1733, Hcrm. Boerhaave fit paraître ses Éléments de chimie ( Elementa chemiœ , 4 vol. 4. ) , qui renferment des expériences curieuses sur la chaleur, sur la lumière, etc. Haies fit, vers 1724 , des expériences sur l’air et les corps aériformes. Les expériences de Haies furent , avec plus de succès , reprises par Black , qui démontra le premier que l’air qui se dégage pendant la fermentation du vin ou en versant du vinaigre sur la craie , est différent de l’air atmosphérique ( découverte du gaz acide carbonique).
Marggraf ( 1) (1754 — 1759) décrivit l’alumine et la magnésie comme des terres particulières ; il prépara le premier du sucre avec des plantes indigènes et découvrit les phosphates de l’urine.
Bergmann (2) perfectionna la doctrine des affinités chimiques, et entreprit de nouvelles recherches sur l'acide carbonique et sur beaucoup d’autres corps.
' Scheele (3) , compatriote de Berzélius , et un des fondateurs de la chimie moderne, découvrit (1773 — 1786) le chlore (acide muriatique oxygéné), l’acide fluorique (acide fluorhydrique), l’acido prussique, l’acide molybdique , l’acide arsénique, l’acide citrique, l’acide malique , l’acide lactique , l’acide gallique , la baryte , la plupart des composés de manganèse ; enfin , il établit des expériences remarquables sur la constitution de l’air : de plus , il démontra la présence de l’acide phosphorique dans les os, et il fit des recherches exactes sur l’analyse de l’air, sur la lumière, sur la chaleur, ce qui le conduisit à une nouvelle théorie delà combustion. Scheele était un des savants les plus sagacesqui aient jamais existé.
Cavendish , qui le premier recueillit les gaz sur l’eau , fit con-
métaux , il est à noter que les métaux imparfaits renferment trois principes ou substances : i° une substance de cohésion superficielle , qui s'en va la première , à savoir la substance inflammable ou le phlogistique ; 2° une substance colorante qui apparaît dans les verres colorés de ces métaux ; et enfin 3° une substance moins subtile et qui se rencontre particulièrement dans les métaux plus épais, dans le fer et dans le cuivre.
(1) Opuscules chimiques. 2 vol. in-8. Paris. 1762.
(a) Traité des affinités chimiques ou attracti-électives. 8. 1788. Opuscula chemica et physica. 6 vol. 8. Lips. i 788 — 90.
(3) Opuscula chemica et physica. 2 vol. 8. Leips. 1788, 1789. — Traité chimique de l'air cl du feu , trad. par Dictrich. Paris. 1781. 12. 2 vol. Mémoires de chimie , tirés de l'Acad. roy, des sciences de Stockholm.
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naître l’hydrogène, la composition de l’eau et celle de l’acide nitrique (1765—1785).
C’est de l’année 1774 que date la naissance de la chimie considérée comme science.C’cst dans cette année que fut découvert Y oxygène presque simultanément en France, en Angleterre et en Suède. H est à remarquer qu’aucune découverte n’avait été aussi convenablement préparée que celle de l’oxygène ; sans les recherches de Paracelse, de Van Helmontet de Black sur l’esprit sylvestre (acide carbonique) , et sans les travaux de Stahl , de Haies , de Venel, de Rouelle , les découvertes de Lavoisier, de Priestley et de Scheelc seraient probablement encore à faire.
On conçoit sans peine qu’une pareille découverte , qui a produit une si grande révolution dans la science , soit en quelque sorte une affaire de gloire nationale.
Aujourd’hui on ne s’accorde pas encore sur la question de savoir auquel des trois illustres savants, tous également chers à la science, revient réellement l’honneur de la priorité de la découverte de l’oxygène.
Cette question ne peut être jugée que d’après des documents historiques, que nous allons mettre, avant de nous prononcer, sous les yeux du lecteur :
Lavoisier présenta, en 1774, à l’Académie royale des sciences , un Mémoire sur la calcination de l’étain dans des vaisseaux fermés, et sur la cause de l’augmentation de poids qu’acquiert ce métal pendant cette opération, lu à la rentrée publique de la Saint- Martin 1774 (1).
L’espace nous manque pour rapporter ici tous les détails de cet admirable travail ; nous nous contenterons de citer textuellement les passages suivants (pag. 365) :.
« Dans toute calcination d’étain , l’augmentation de poids du métal est assez exactement égale au poids de la quantité d’air absorbé. » — «Je serais, ajoute Lavoisier, porté à croire que la portion d’air qui se combine avec les métaux est un peu plus lourde que l’air de l’atmosphère, et que celle qui reste , au contraire , après la calcination , est un peu plus légère. L’air de l’atmosphère , dans cette supposition , formerait un résultat moyen entre ces deux airs , relativement à la pesanteur spécifique ; mais il faut des preuves plus directes que je n’en ai
(l) Voy. Mémoires de l' Acad- rojr. des sciences. 4- 17/4- a* partie.
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pour pouvoir prononcer sur cet objet, d’autant plus que ces différences sont très-peu notables. » — Pag. 366 : «On vient de voir qu’une portion de l’air est susceptible de se combiner avec les substances métalliques pour former des chaux, tandis qu’une autre portion de ce même air se refuse constamment à cette combinaison. Cette circonstance m’a fait soupçonner que l’air de l’atmosphère n’est point un être simple, qu’il est composé de substances très-différentes , et le travail que j’ai entrepris sur la calcination et la revivification des chaux de mercure , m’a singulièrement confirmé dans cette opinion. Sans anticiper sur les conséquences qui résultent de ce travail , je crois pouvoir annoncer ici que la totalité de l’air de l’atmosphère n’est pas dans un état respirable, que c’est la portion salubre qui se combine avec les métaux pendant leur calcination, et que ce qui reste , après la calcination , est une espèce de mofette , incapable d’entretenir la respiration des animaux ni l’inflammation des corps. » Quelle différence de langage d’avec celui des alchimistes ! Ce langage modeste , dépourvu de tout préjugé spéculatif, en appelant à chaque instant à l’expérience comme juge suprême , fait époque tout autant que les immenses faits qu’il exprime.
Priestley publia en 1775 un ouvrage sous le titre de : Experimmtsand observations on different kinds of air , 3 vol. 8.Londrcs(l). Nous en extrayons textuellement les passages suivants :
« Pour ma part, je reconnaîtrai avec franchise qu’en commençant les expériences rapportées dans ce livre, j’étais si éloigné d’avoir formé aucune hypothèse préalable , que si quelqu’un eût pu me prédire ces découvertes , je ne les aurais pas crues probables. — Depuis que j’ai découvert que l’air atmosphérique est sujet à des altérations , et que par conséquent il n’est pas une substance élémentaire, mais un composé, je me suis posé le problème suivant : quel est ce composé? ou qu’est-ce que la chose que nous respirons, et comment faut-il s’y prendre pour la composer de ses principes constituants ? »
Priestley s’était procuré une lentille ardente , et il avait construit un appareil dont il est inutile de rapporter les détails. « Avec cet appareil, continue l’auteur, je tâchai ( le t" août 1774) de tirer de
(0 Cet ouvrage a été traduit en français par Gibelin. Paris. 3 vol.
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l’air du mercure précipitéper se ; j e trouvai sur-le-champ que par le moyen de ma lentille j’en chassais l’air très-promptement. Ayant ramassé de cet air environ 3 ou 4 fois le volume de mes matériaux, j’y fis passer de l’eau et je trouvai qu’elle ne l’absorbait point ; mais ce qui me surprenait plus que je ne puis l’exprimer, c’est qu’une chandelle brûla dans cet air avec une flamme d’une intensité remarquable.» Priestley, doutant de la pureté du précipité per se (oxyde rouge de mercure), en acheta chez les droguistes les plus renommés de Londres ; mais il remarqua à son grand étonnement que le résultat de son expérience fut toujours le même. « Me trouvant , continue Priestley, à Paris au mois d’octobre suivant , et sachant qu’il y a de très-habiles chimistes dans cette ville , je ne manquai pas l’occasion de me procurer une once de précipité per se préparé par M. Cadet , et dont il n’était pas possible de suspecter la pureté. Dans le même temps, je fis part plusieurs fois de la surprise que me causait l’air que j'avais tiré de cette préparation à MM. Lavoisier, Leroy et autres physiciens , qui m’honorèrent de leur attention dans celte ville, et qui, j’ose dire, ne peuvent manquer de se rappeler cette circonstance. » (P. 45, vol. II. )
Les Mémoires de l’Académie des sciences de Stockholm ( Abhandlungen der Koenig. Stced. Akademie. Lcipz. 8) renferment (année 1779) un travail de Scheele sur la quantité d’air pur qui se trouve dans l’atmosphère. Ces expériences ont été faites le 1" janvier 1778. «On voit, dit Scheele en terminant, que notre atmosphère doit toujours contenir ( à quelques différences près ) une certaine quantité d’air déphlogistiqué ou d’air pur, c’est-àdire y, ; ce qui est très-surprenant et dont j’avoue qu’il est trèsdifficile de rendre raison , vu qu’une grande quantité d’air pur entre dans une combinaison nouvelle, soit pour l’entretien du feu, soit avec les végétaux, soit par la respiration, etc. »
D’après les documents que nous venons de donner, il est incontestable que c’est Priestley qui le premier découvrit, le 1er août 1774, l’oxygène (air pur, air déphlogistiqué, etc.) à l’état de fluide élastique , mais que c’est à Lavoisier que revient la gloire d’avoir fondé sur l’emploi de la balance la base de la chimie moderne, en renversant le système phlogistique de Stahl, dont le prestige avait fasciné les savants même les plus sagaces et jusqu’aux philosophes lesplusdairvoyantsduXVIIPsiccle. Cefutquelque temps
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après la découverte de l’oxygène, que Schcelc donna la première analyse quantitative de l’air.
Lavoisier démontra le premier, par des expériences exactes, que le diamant est du carbone pur, que l’acide carbonique est une combinaison d’oxygène et de carbone, que l’eau est décomposée par le fer rouge , etc. On lui doit , en outre, des travaux remarquables sur la chaleur, sur la respiration, sur la transpiration, etc. A partir de cette époque , la chimie a fait des progrès de plus en plus rapides.
Berthollet (1 ) nous a laissé des travaux importants sur le chlore et sur les affinités chimiques.
Fourcroy (2) avait entrepris , en commun avec Fauquclin , des recherches sur l’analyse des substances organiques. On doit à ce dernier la découverte du chrême et de la glucyne. Klaproth fit faire d’immenses progrès à la chimie minérale ; il découvrit la terre zirconienne , le titane, l’uranc et le tellure. Smilhson Tennant et JVollaston découvrirent , dans le minerai de platine , le premier, l’osmium et l’iridium , et le dernier, le palladium et le rhodium.
Les expériences de Galvani et de Folia fournirent aux chimistes un moyen puissant de décomposition , dont se servit ingénieusement Davy (3) pour démontrer (1807) la composition des alcalis et des terres , substances jusqu’alors réputées élémentaires.
A partir des immortêls travaux de Davy , de Dalton , de Gay- Lussac , de Thénard et de Berzélius , date une ère nouvelle pour la science , auxiliaire puissante des progrès de l’industrie , des arts et de la médecine.
Enfin , en voyant aujourd’hui l’avenir de la chimie entre les mains desavants aussi éminents que le sont MM. Dumas, Pelouzc, Biol , Or fila, Liebig , Mitscherlich , Rose , etc., n’est-il pas permis de croire que les grandes espérances qu’on a fondées sur cette science seront un jour réalisées ?
(1) j Essai sur la statique chimique, 2 vol. 18. Paris. l8o3. Éléments sur l'art de teinture. 8. Paris. 1791.
(2) Philosophie chimique. 8. Paris. — Système des connaissances chimiques . Paris. 1801. — Table synoptique de chimie. 1 vol. in-fol. 1800.
(3; JSlcctro-chirnical researchcs on the décomposition oj the earths ; observations on the mêlais obtaincd from the alkaline earths , etc. 4. London. 1808.
DES CORPS PAR FAMILLES NATURELLES
La chimie est nne science qui a pour objet l’étude des propriétés , la constitution des corps simples et des corps composés , le moyen de les obtenir et l’action que ces corps exercent les uns sur les autres dans leurs parties infiniment petites (atomes).
On appelle corps simples ou élémentaires les corps qui , dans l’état actuel de la science , n’ont encore pu être décomposés en d’autres éléments. Les corps simples sont aujourd'hui au nombre de 55 , en y ajoutant le lanthane , récemment découvert par Mosander.
On a défini Y atome , la partie excessivement petite d’un corps , qui n’est plus susceptible de division , soit par les moyens mécaniques, soit par les réactions chimiques. Le nom de molécules ou de particules est souvent employé comme synonyme d’atome. Les atomes des corps simples sont appelés atomes simples ; la réunion intime de deux atomes simples constitue un atome binaire ; les atomes ternaires , quaternaires , etc. , sont ceux qui résultent de la réunion de trois , quatre , etc. , atomes élémentaires. Les molécules d’un corps simple ou d’un corps composé , obtenues par voie de division mécanique , portent le nom de molécules integran-
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tes et homogènes (ô,u où, ensemble ,7**0;, genre), (1) parce que chaque parcelle de matière est de môme composition que la totalité de la masse. On suppose ces molécules unies entre elles par la force de cohésion. Mais lorsqu’on divise un corps composé , non plus par des moyens mécaniques , mais par des moyens chimiques , on obtient les éléments du composé. Ce 6ont les parcelles infiniment petites de chacun de ces éléments qui, en s’unissant entre eux, donnent naissance à des composés binaires , ternaires , quaternaires , lorsqu’il y a 2 , 3 ou k éléments. Les parcelles de ces éléments s’appellent molécules constituantes et hétérogènes; (îT«pos, autre, différent) ; et la force en vertu de laquelle elles s’unissent a reçu le nom d'affinité , laquelle n’est que l’attraction universelle s’exerçant à des distances extrêmement petites.
On appelle corps composés la réunion ou plutôt la combinaison de deux ou de plusieurs corps simples (voy. Combinaison ).
Les corps simples ainsi que les corps composés sont étudiés sous les rapports suivants :
1“ Propriétés physiques. Au nombre de ces propriétés sont : l’état physique du corps , comme sa solidité , sa liquidité ou sa gazéitè ( état aériforme ) , sa densité ; son action sur les organes des sens , comme son odeur , sa saveur , sa couleur ; enfin l’action que peuvent exercer sur lui les agents physiques impondérés , comme le calorique , X électricité , la lumière et le magnétisme (2).
2“ Propriétés chimiques. Ces propriétés font connaître les
(t) Si homogène dérivait de epitnt ç . semldablc, il faudrait écrire homoeogène ou homéogène comme on écrit homoeopnthique ou homéopathique.
(a) Nous «'admettons pas la division des propriétés organoleptiques ( de ïf) «tôt, organe, et lapCiéru, je saisis); car, la solidité , la liquidité , la gazéitè et la couleur que M. Clievreul, et après lui M. Guérin-Varry ont comprises dans les propriétés physiques , affectent également les fonctions sensitives co anie lu vue , le tact, etc.
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phénomènes que les corps présentent et les combinaisons qu’ils sont susceptibles de contracter, soit par le simple contact avec d’autres corps , soit par ce contact aidé de l’actiou du calorique , de l’électricité ou de la lumière. Par exemple : le simple contact du phosphore avec le brème donne lieu à des phénomènes de lumière et de chaleur , et à la formation d’un composé particulier (bromure de phosphore). En mettant, à la température ordinaire , le soufre en contact avec du fer, il ne se produit rien; mais en chauffant fortement ces deux corps ensemble , on obtient un composé noir de fér et de soufre ( sulfure de fer).
3° État. Les corps dont s'occupe la chimie, peuvent se rencontrer dans la nature , purs et sans mélange {état natif ou de liberté) ; ou bien ils ne s’y rencontrent qu’unis avec d’autres substances ( état de combinaison ). Ainsi , l’or existe dans la nature presque toujours à l’état natif, avec les propriétés physiques qui caractérisent ce métal , tandis que le fer, le plomb , l’antimoine , le cuivre , le zinc , ne se trouvent dans la nature que combinés avec le soufre, l’oxygène, le chlore, etc.
La chimie fait, en outre, connaître la préparation , les usages , l’historique, des corps simples et des corps composés.
Section Ire . Nomenclature des corps simples.
La nomenclature des corps simples n’est autre chose que l’indication des noms que ces corps ont reçus primitivement.
En voici la liste :
Oxygène (t).
Fluor (phthor).
Chlore.
Brème.
Iode.
Azote.
Soufre.
Sélénium.
Phosphore.
Arsénié.
Molybdène.
Vanadium.
Chrême.
Tungstène (Wolfram).
Carbone.
(i) C'est à tort que quelques auteurs écrivent oxiginc au lieu doxygéne; car ce nom dérive du grec , acide, et naître.
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Bore.
Argent.
Zirconium.
Silicium.
Cuivre.
Thorium.
Columbium (tantale).
Crâne.
Aluminium.
Titane.
Bismuth.
Yttrium.
Antimoine.
Etain.
Clucyuium.
Tellure.
Plomb.
Magnésium.
Or.
Cérium.
Calcium.
Hydrogène.
Lanthane(l).
Strontium.
Osmium.
Cobalt.
Baryum (2).
Iridium.
Nickel.
Lithium.
Rhodium.
Fer.
Sodium.
Platine.
Cadmium.
Potassium.
Palladium.
Zinc.
Mercure.
Manganèse.
Dans ce tableau les corps sont rangés suivant leur état électrique : chaque corps est électro-négatif , c’est-à-dire qu’il se rend au pôle négatif de la pile , par rapport à celui qui le suit, et électro-positif, ou se rendant au pôle positif, par rapport à celui qui le précède (3).
Cette classification , due à M. Berzelius, est, en beaucoup défaits, contredite par l’expérience , et ne lardera pas à être complètement abandonnée.
On a divisé aussi les 55 corps simples en métalloïdes ou corps non métalliques et en métaux. Les métalloïdes sont au nombre de douze :
L’oxygène , l'hydrogène , l’azote , le soufre , le phosphore , l'arsenic , le chlore , le brème , l’iode , le fluor, le carbone , le bore et le silicium.
On appelle ces corps métalloïdes ou non métalliques.
(i) Il faut écrire lanthane au lieu île lanterne, parce que le mot vient du grec x«»9âv«, j'échappe , je suis caché.
(a) Comme ce nom dérive du grec ftafic , pesant , il est plus convenable décrire baryum au lieu de barium; car, de deux choses l'une: ou il faut conserver Vy dans les noms évidemment tirés du grec, ou il faut rejeter cette lettre dans toute l'orthographe française , et écrire non-seulement oxigène, barium , mais bitlrngèue , gin due , etc.
(3,' La pile électro-chimique (de Volta) se compose d’une série de plaques de /.inc et de cuivre ; le zinc correspond au pôle électro-positif et le cuivre au pôle électro-négatif de cette pile qui est un des agents do décomposition les plus puissants.
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parce qu’ils «induisent mal la chaleur et l’électricité; par opposition aux autres nommés métalliques ( métaux ) , qui conduisent bien ces deux agents impondérés, indépendamment qu’ils sont opaques , généralement ductiles, malléables , plus denses que l’eau , tenaces, élastiques, sonores, insolubles dans l’eau , attaquables par les acides , et surtout par les acides azotique , sulfurique et I cau régale.
Les corps métalliques , ou métaux, ont été, par M. Thénard , subdivisés en 6 classes ou sections, fondées sur le degré d'affinités de ces substances pour l’oxygène. La 1” classe comprend les métaux qui décomposent l'eau à froid ; la *2me, ceux qui les décomposent à la température de l’ébullition ; la 3me, ceux qui les décomposent à la chaleur rouge; la 4m% ceux qui ne décomposent l’eau ni à chaud , ni à froid , lorsqu’ils agissent seuls , mais qui absorbent l’oxygène à la température la plus élevée ; la 5m“ classe renferme les métaux qui ne décomposent l’eau à aucune température, et qui n’absorbent l’oxygène qu’à un certain degré de chaleur , au delà duquel ils l’abandonnent ; enfin les métaux de la 6mo classe sont ceux qui ne décomposent l’eau et n’absorbent l’oxygène à aucune température.
Cette classification, quoique fort ingénieuse, est incomplète ; et commence à être généralement abandonnée ( voy. p. 45) Dans les anciens ouvrages de chimie, on parle de la division des corps en comburants et en combustibles. Celte division est mauvaise; car, les corps comburants peuvent être, dans certains cas , combustibles , et réciproquement.
Section II. Nomenclature des corps composés.
La nomenclature chimique est un langage d’abréviation convenu , qui porte exclusivement sur les noms des corps composés acides , basiques et neutres. Les corps simples gardent les noms qu’ils ont reçüs primitivement.
L’invention de la nomenclature chimique, due principnle-
NOTIONS
ment à Guyton de Morveau , est une véritable conquête de la science moderne sur la clrimie des anciens. Ces derniers chimistes donnaient souvent plusieurs noms différents à un seul et même corps , inconvénient grave , auquel a remédié la nomenclature moderne. On n’appellera plus l’oxyde de zinc : nihil album ( un rien blanc ) , lana philosophica ( laine des philosophes), pompholix, etc.; on dira toutsimplement: sulfate de potasse , au lieu de sel de duobus , d'arcanurn duplicatum, etc. Dans la nomenclature moderne, toute équivoque est impossible : chaque nom indique non seulement un des principaux caractères du composé , mais il en indique , jusqu’à un certain point, la composition, avantage immense dont aucune science n’a jusqu’ici offert d’exemple.
Cependant, l’habitude a fait conserver un assez grand nombre de noms anciens, dont on renouvelle l’emploi surtout dans les ouvrages les plus récents. Le nom d’acide sulfurique n’a point fait entièrement disparaître l’ancien nom d'huile de vitriol; les noms de nitre , de salpêtre , d’azotate de potasse, désignant tous la blême substance , sont aussi fréquemment employés l’un que l’autre ; et on paraîtrait affecter un certain air de pédantisme en appelant les oxydes de potassium , de sodium, de calcium, de magnésium, d'aluminium, autrement que potasse, soude, chaux, magnésie, alumine.
Mais , à côté des grands avantages que présente la nomenclature chimique actuelle , il y a quelques imperfections que nous aurons l’occasion de signaler.
Lesauteurs de cette nomenclature chimique ont accordôune attention beaucoup trop exclusive aux diverses combinaisons que l’oxygène peut produire avec les autres corps simples. C’est en n’envisageant, pour ainsi dire , qu’un seul côté de la science, qu’ils sont tombés dans quelques erreurs graves, qu’une réforme de la nomenclature fera disparaître. Cette réforme, nécessitée par le progrès de la science, nous allons la proposer, en nous appuyant sur llautorité des hommes les plus compétents en pareille matière. Mais , faisons con-
Digilized by Googl
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naître d’abord la nomenclature telle quelle a été établie dès le principe.
Composés acides , basiques et salins. On a donné en général le nom d 'acides aux corps composés qui ont une saveur aigrelette , et qui rougissent la teinture bleue de tournesol ; on a donné le nom bases aux corps composés qui ramènent au bleu la teinture de tournesol rougie par un acide; les sels (neutres) , résultant de la combinaison d’un acide avec une base , n’exercent aucune action sur la teinture de tournesol ( voy. section III). Lorsque l’oxygène, en se combinant avec un autre corps , donne naissance à un composé acide (voy. Acide ) , on ajoute la terminaison ique au radical, que l’on fait précéder de la syllabe oxj, rappelant l’oxygène. C’est ainsi qu’au lieu de combinaison de l’oxygène avec le bore ou le carbone, on doit dire acide oxy-borique , acide oxy -carbonique. Mais , comme l’oxygène se trouve dans un grand nombre de composés acides (autrefois on croyait qu’il existait dans tous les acides) , on aime mieux dire tout simplement : acide borique , acide carbonique. C’est donc un véritable langage d’abréviation. Lorsque l’oxygène est susceptible de se combiner en deux proportions différentes avec la même quantité d’un autre corps (voy. Proportions multiples) , et que les composés qui en résultent sontacides,on donne la terminaison eux à celui qui contient le moins d’oxygène , tandis que le plus oxygéné conserve la terminaison ique. Ainsi, par exemple, les noms d’acte arsénique et d'acide arsénieux signifient, que deux proportions différentes d'oxygène se combinent avec la même quantité d’arsenic , pour donner naissance à deux composés acides, dont l’acide arsénique est celui qui contient la plus grande proportion d’oxygène. Si l’oxygène peut se combiner en trois proportions différentes avec la même quantité d’un autre corps, et que les composés qui en résultent soient tous acides , le plus oxygéné conservera la terminaison ique , le moins oxygéné sera terminé en eux , avec la préposition initiale hypo (ûrô, au-dessous), et l’a-
NOTIONS
eide intermédiaire par la proportion d’oxygène qu'il contient , se terminera tout simplement en eux. C'est ainsi qu’on dit : acide phosphorique , acide phosphoreux et acide hypophosphoreux(i). Enfin, si l’oxygène peut se combiner en quatre proportions , avec la môme quantité d’un môme corps , on placera la préposition ùno devant le nom de l’acide le plus oxygéné, pour désigner l’acide qui vient immédiatement après lui. C’est ainsi qu’on énonce les quatre acides du soufre, dans l’ordre suivant : acide sulfurique, acide hyposulj urique, acide sulfureux , acide hyposulfureux.
Cependant, il y a des composés acides qui ne renferment pas un atome d’oxygène. Comme dans un grand nombre de ces acides non oxygénés se trouve l'hydrogène, on les a appelés liydracides , par opposition aux acides oxygénés , qu’on appelle oxacides. ,
La dénomination A'oxacides est bonne ; il faut la conserver. Celle A' hy diacides est mauvaise; il faut la rejeter. Voici pourquoi :
Les partisans de la classification des corps simples d’après leur nature électrique , ont établi que , dans la nomenclature des corps composés, on doit placer le nom du corps électronégatif le premier, et le nom du corps électro-positif le dernier. C’est pourquoi on devra dire acide chlorhydrique , et non acide hydro-chlorique , comme on dirait acide oxy sulfurique, si l’on n’était pas convenu de dire plus brièvement acide sulfurique. Car , dans l’acide chlorhydrique , le chlore est analogue à l’oxygène dans l’acide sulfurique. Il en est de même des acides iodhydrique, hromhydrique,fluorhydrique, cyanhydrique, sulfhy drique , dans lesquels l’iode, le brôme, le fluor , le cyanogène , le soufre , sont analogues à l'oxygène dans les acides sulfurique , phosphorique , carbonique , siticique, etc.
(i) Les chimistes ne sont pas toujours d'accord sur cette partie de la nomenclature. Ainsi les uns appellent [acide azoteux ce que d’autres appellent acide hypoazotique .
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Or , cela étant , le nom d 'hydracides appliqué aux acides chlorhydrique, iodhydrique, bromhydrique, etc., est inadmissible, pour ne pas dire davantage; car, aux oxacides, il faudra opposer les chloracides, les bromacides , les iodacides , etc. Nous aurons l’occasion de voir, dans le conrs de cet ouvrage , que le chlore , le brome , l’iode , le fluor, dans les acides fluoborique ,fluo-silicique , etc , peuvent jouer chacun le môme rôle que l’oxygène; en d’autres termes, que ces corps peuvent, en se combinant avec d’autres corps simples , ainsi que l’oxygène , donner naissance à des composés acides , comme nous allons voir qu’ils donnent naissance à des composés basiques .
Lorsque l’oxygène , se combinant avec un autre corps, produit un composé qui n’est point acide, on appelle ce composé oxyde. Si l’oxygène peut s’unir avec un même corps , en plusieurs proportions, on appellera le premier composé protoxyde (msoiroç, le premier); le second, sesquioxyde, s’il contient une fois et demie autant d’oxygène que le premier, bioxyde ou binoxyde , s’il en renferme deux fois autant ; le troisième, on l’appellera trioxyde ou tritoxyde , s’il en renferme trois fois autant que le premier , etc. Les noms de deutoxyde ou plutôt deuteroxyde{ , second), et de tri-
toxyde ( rctréî, troisième), qu’on emploie quelquefois à tort à la place de binoxyde et de trioxyde , n’expriment , conformément à leur étymologie, que le second et le troisième degré d’oxydation , sans qu'il soit nécessaire que ces deux degrés contiennent toujours, l’un le double et l’autre le triple de l’oxygène du protoxyde. L’oxyde le plus oxygéné est souvent appelé peroxyde. Exemples : protoxyde de fer , sesquioxyde de fer , bioxyde de plomb , peroxyde d étain.
On appelle quelquefois sous-oxydes les oxydes moins oxygénés que les protoxydes. Depuis qu’il est reconnu que tes prétendus sous-oxydes sont , non pas des oxydes particuliers , mais des mélanges de protoxyde et de métal , là dénomination de sous-oxyde disparaîtra bientôt de la nomenclature.
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On donne le nom d'hydrates aux bases qui contiennent une proportion déterminée d’eau ; et on appelle anhydres les composés privés d’eau. Les mots tels que aqueux , affaibli , étendu, indiquent que le composé contient de l'eau en quantité indéterminée.
Certains oxydes (généralement les oxydes métalliques) onj la propriété de ramener au bleu la teinture de tournesol , rougie par un acide. Ces oxydes sontappelés oxy -bases , ou bases , par excellence. Ils peuvent se combiner avec les acides (oxaéîdes) de manière à en effacer , à en neutraliser les propriétés. Les composés résultant de la combinaison d’une base avec un acide, portent le nom de sels. Pour indiquer ces combinaisons, on change en aie la terminaison ique de l’acide, et en île la terminaison eux. Ainsi, par exemple, les noms de sulfate, sulfite, hyposulfate, disent que l’acide sulfurique, l’acide sulfureux, l'acide byposulfurique, etc., sont combinés avec un oxyde. Au lieu de dire : combinaison de l’acide sulfurique avec le protoxyde de fer, on dit : sulfate de protoxyde de fer, ou , en abrégeant , protosulfate de fer. On dit quelquefois , quoiqu'il tort (1) : sesquisulfate , deulo-sulfatc , persu/fate , au lieu de sulfate de sesquioxyde, de deuloxyde, de peroxyde. Souvent, au lieu do sulfate de protoxyde, on dit : sulfate au minimum ( sous-entendu d’oxydation ) , et sulfate au maxir mum , au lieu de sulfate de peroxyde.
Les acides chlorhydrique, bromhydrique, sulfhydrique, etc. , forment avec les oxy -bases , non pas des chlorhydrates , bromhydrates , sulfhydrates , etc. , mais des chlorures , bromures , sulfures, etc., comme on le verra plus tard en étudiant ces composés.
Les sels peuvent être neutres , acides ou basiques. Un sel neutre est celui dans lequel les propriétés de l’acide, de même que celles de la base , sont neutralisées de manière que la
(1) Les particules de ses qui , tleuto , ainsi placées, se rapportent plutôt «t l'acide qu'a la base.
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teinture de tournesol n’exerce aucune action sur ce composé. De là , un sel acide est celui dans lequel l’acide prédomine et rougit la teinture de tournesol, tandis que le sel basique est tout le contraire, comme son nom l’indique. La nomenclature intervient encore pour indiquer ces différentes variétés de sels. Ainsi, les sels acides sont appelés sursels; et on les désigne par les noms de sesqui-, bi-, quadri-sels , s’ils contiennent une fois et demie , deux fois , quatre fois autant d’acide que le sel neutre. Exemples : sesquicarbonate d’ammoniaque , bitartrate de soude, quadroxalate de potasse.
Lorsque c’est , au contraire , la base qui prédomine , on les appelle sous-sels ou sels basiques. On dit : sel bibasique, tribasique , sexbasique, etc., lorsque la quantité de base est le double , le triple , le sextuple de la quantité de base qui entre dans la composition du sel neutre.
On fait terminer en ure les noms de chlore , de brème , d’iode , de fluor , de cyanogène , de soufre , de sélénium , etc. , lorsque ces corps sont combinés avec un autre corps élémentaire. Exemples : chlorure de sodium , sulfure de fer , iodure de plomb. Si le corps terminé en ure est susceptible de se combiner en plusieurs proportions avec la même quantité d’un même corps , on se servira , comme pour les oxydes , des particules proto-, sesqui-, bi-, deuto-, etc. Exemples : protochlorure de mercure , sesquichlorure de fer , bichlorure d’étain. M. Gay-Lussac propose de terminer en ide le composé dans lequel entre la plus grande proportion de chlore , de brème, d’iode, de soufre, etc. Exemples : chloride de phosphore , chloride d'arsenic (1). Le plus ordinairement , on place la syllabe per devant le composé le plus chloré, le plus sulfuré, etc. Exemples : perchlorure de fer , per sulfure d’arsenic.
Beaucoup de ces composés terminés en ure se combi-
(1) Nous ne réservons cette dénomination qu'aux chlorures qui jouent le rôle de base , comme nous allons l'indiquer.
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nent entre eux , pour donner naissance à de véritables sels. Les uns doivent donc être considérés comme des acides , les autres comme des bases. Exemples : le perchlorure de platine , le perchlorure de mercure, le perchlorure d’étain, produisent, avec les chlorures de sodium, de potassium, d’ammonium , des composés à proportions définies et cristallisables ; les composés généralement appelés chlorures doubles sont de véritables sels , que nous appellerons chlorosels. Le chlore de l'acide correspond au chlore de la base , comme dans les oxy-sels ( sels proprement dits ) , l’oxygène de l’acide correspond à l’oxygène de la hase. C’est pourquoi nous proposons d'appeler le perchlorure de platine , acide chloroplat inique; le perchlorure de mercure , aride chloro-mercurique ; le perchlorure d’élain , acide chloro-stan nique. Les chlorures, au contraire, qui jouent le rôle de bases, nous proposons de les appeler ch/oro-bases ou chlorides , parce qu’ils fonctionnent comme les oxy-bases ou oxydes. Enfin , de même qu'il y a des oxydes indifférents , il y a des chlorures qui ne jouent le rôle ni d'acide ni de base. A ceux-là il faudra conserver le nom de chlorures. Le résultat de la combinaison d’un chloracide avec un chloro-base sera un chlorosel. C’est pourquoi on devra dire : chloroplatinate de potassium , chloromercurate d’ammonium , chlorostannate de sodium, au lieu de chlorure double de platine et de potassium , de chlorure double d’étain et de sodium , etc. (1).
Les auteurs de la nomenclature chimique ont été trop exclusifs. Pour eux l’oxygène était, pour ainsi dire, la clef de la science. Us se sont exagéré l’importance de l’oxygène, et ils n’ont pas cru que d’autres corps , comme , par exemple, le chlore, le soufre, etc., puissent jouer le même rôle que l’oxygène. .
(O Cette terminologie a déjà été entrevue , et vient d'être tout récemment ad.iptéc par les chimistes dont la tendance est la plus conforme au progrès de la science.
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C’est une loi générale que , plus la proportion de l’oxygène augmentera dans un oxyde basique , plus celui-ci perd sa propriété de base et tend à devenir acide , de telle manière que les composés les plus oxygénés sont généralement acides , tandis que les moins oxygénés sont basiques. Cette loi se trouve également confirmée à l’égard du chlore ; car presque tous les perchlorures sont des chloracides , susceptibles de se combiner avec les chlorures moins chlorurés ( chlorobases ), pour donner naissance à des chlorosels, autrement dits chlorures doubles.
Tout ce que nous venons de dire du chlore est également vrai pour le brome, Y iode , le Jluor , le cyanogène , le soufre , le sélénium, et probablement pour quelques autres corps.
Le tableau suivant fera saisir d’un coup d’oeil les idées que nous venons d’émettre :
Composes acides ,
basiques ,
indifférents.
Oxacides
oxydes
oxydes iodif. (oxyures).
Sulfacides
sulfides
sulfures.
Sélénacides
sélénides
séléniures.
Chloracides
chlorides
chlorures.
Bromacides
bromides
bromures.
lodacides
iodides
iodures.
Fluoracides
lluorides
fluorures.
Cyanacides
cyanides
cyanures.
La nomenclature ainsi modiGée est, si nous ne nous abusons , plus philosophique et plus conforme à l’expérience et au progrès de la science ; elle ouvre un vaste champ à l’esprit de découvertes (1).
(i) Dés i838,' nous avons indiqué ces œudificatious dans le Bulletin scicntilique de la Revue du Nord.
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Section III- Observations sur les composés acides, basiques et salins.
acides. On entend vulgairement par acides , des corps composés qui ont une saveur piquante , astringente comme celle du vinaigre; mais cette propriété n’est pas générale: elle manque, par exemple, dans l’acide silicique. On ne remarque en général la saveur que dans les corps solubles dans l’eau , et conséquemment dans la salive. Les acides réagissent sur la couleur bleue du tournesol qu'ils rougissent (1); mais ce caractère n’existe également qu’autant que l’acide est soluble.
L’acide est ce qui peut se combiner avec une base ; voilà la définition la plus rigoureuse qu’on puisse donner dans l’état actuel de la science. En soumettant la combinaison d'un acide avec UDe base (sel) à l’action de la pile , l’acide se rend au pôle positif et la base au pôle négatif.
Base. On appelle base un corps composé en général d’un corps simple (ordinairement un métal) et d’oxygène, de chlore , de soufre, etc. ( voy. Nomenclature), et qui a la propriété de se combiner avec un acide pour former un sel ; dans cette combinaison , les propriétés de la base disparaissent et se neutralisent. C’est ordinairement la base qui donne au sel sa saveur qui est caustique et alcaline pour les bases alcalines. En décomposant un sel par la pile, l’acide se rend au pôle positif, tandis que la base va au pôle négatif (meilleur caractère). Quelques bases sont solubles, d’autres insolubles; les premières ramènent seules au bleu la teinture du tournesol rougie par un acide , les bases alcalines verdissent en outre le sirop de violette. En résumé , la base est ce qui se
(l) Les acides faibles , comme l'acide carbonique , colorent le tournesol en rouge vineux , taudis que les acides forts, comme 1 acide sulfurique, le colorent ca rouge pelure d oignon.
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combine avec l'acide , de sorte que la base est définie par l’acide et l’acide par la base ( rapport corrélatif).
alcalis. On désigne aujourd'hui par ce nom les oxydes de potassium, de sodium, de lithium, de baryum, de strontium, de calcium et de magnésium; ces trois derniers sont quelquefois appelés terres alcalines. Les alcalis ont la propriété de ramener au bleu la teinture de tournesol rougie par un acide, de verdir le sirop de violette et la teinture de choux rouges, de colorer en rouge brun l’infusion jaune du curcu ma, du pastel, du boisjaune , etc. ; c’est cette propriété qu’on désigne sous le nom de réaction alcaline. On a remarqué qu’outre les alcalis , certains carbonates, même des sulfures et des cyanures et quel- ’ ques corps métalliques (oxydes de plomb et d’argent) possèdent cette propriété. L’ammoniaque s’appelle quelquefois alcali volatil, la potasse alcali végétal , et la soude alcali minéral. Certaines substances végétales, ayant la même propriété de ramener au bleu la teinture rougie du tournesol , s’appellent alcalis végétaux , alcaloïdes , établis pour la première fois par Serluerner.
Sels. Le nom de sel est bien ancien ; il dérive probablement de càç , nom par lequel les Grecs désignaient quelquefois la mer ( marc salsum). On appelle sel le résultat de la combinaison d’un acide avec une base. On l’obtient directement. Ainsi, par exemple, en versant de l’acide sulfurique dans une dissolution de potasse, il arrive un moment où la dissolution ne réagit plus sur la teinture de tournesol. Dans ce cas, on dit que la base a été neutralisée par l’acide , ou réciproquement, et le nouveau composé qui en résulte est un sel neutre (sulfate neutre de potasse). Le sel est appelé sursel ou sous-sel, suivant que l’acide ou la base prédomine (voy. Nomenclature).
Un sel est à proportions définies, lorsqu’il est susceptible de bien cristalliser. En général , ce sont les sels neutres ( contenant 1 éq. de base pour 1 éq. d’acide) qui cristallisent bien. Dans certains cas, un sel peut être neutre par sa composition, bien qu'il soit à réaction acide. Exemple : sulfate d’alumine,
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composé de 1 éq. d’alumine et de 1 éq. d’acide sulfurique. Dans d’autres cas, un sel peut être neutre par sa composition, bien qu’il soit à réaction alcaline. Exemple : phosphate de soude , carbonate de potasse. Le genre de sels est déterminé par l'acide. Aussi , avons-nous placé les caractères des sulfates , des phosphates, des carbonates, etc., à la fin de chaque acide respectif. En minéralogie , on adopte quelquefois la nomenclature dans laquelle le genre de sel est déterminé par la base. Ainsi, par exemple, on dit chaux carbonatèe, chaux sulfatée, chaux phosphatée , etc. Tout sel à proportions indéfinies est incristallisahle. Ainsi, on admet, par exemple, un bisulfate de potasse, parce qu’on peut le séparer à l’état cristallisé ; mais il n’y a pas de trisulfate , ni de pentasulfate de potasse , parce que la potasse ne donne pas de produit cristallin avec 3,5, équivalents d’acide sulfurique.
Action du calorique sur les sels. 1° Sous l’influence de cet agent , quelques sels décrépitent, les cristaux sont brisés avec un certain bruit : le sel marin en donne un exemple. Ce sout en général les sels anhydres qui décrépitent, ou des sels qui ne se combinent pas avec l’eau en proportion définie , et dont les Cristaux contiennent de l’eau, pour ainsi dire, mécaniquement interposée. Aussi , ces sels décrépitent- ils déjà à 100° , c’est-àdire à la température à laquelle l’eau se vaporise et fait explosion en brisant les obstacles qu’elle rencontre. Il n’y a pas de déerôpitalion au-dessous de 100°. La propriété qu'ont certains corps, tels que le verre , le soufre , de conduire mal le calorique , est également une cause de décrépilalion. Dans ce cas , les particules de la surface du corps subissant toute l’influence de l’action dilatante de la chaleur, les molécules doivent s’écarter des molécules plus internes , de manière que le corps se brise. 2° Les sels exposés à l’action du calorique peuvent ou se fondre et se volatiliser , ou rester fixes , ou se décomposer. Les sels hydratés et cristallisés fondent dans leur eau de cristallisation [fusion aqueuse ) ; quelques-uns peuvent éprouver une seconde fusion [fusion ignée) , après s’étre déshydratés
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Le sulfate de soude est dans ce cas. Les sels anhydres ne peuvent éprouver que la fusion ignée.
ylction de l’eau. Sous ce rapport, la chimie laisse encore beaucoup à désirer. En général , plus la température est élevée, plus la quantité de sel que l'eau dissout est considérable. La chaux et la magnésie font exception. Il faut mesurer la solubilité d'un sel , en prenant ce sel tel qu’il se sépare de son dissolvant à l’état cristallisé. Les dissolutions peuvent être très-variées. L’alcool hydraté dissout très-bien le chlorure de calcium , la potasse , la soude ; anhydre , il ne dissout qu’un très-petit nombre de sels. En ajoutant de l'alcool dans une dissolution aqueuse, par exemple, de nitrate de potasse, on affaiblit l'action dissolvante de l’eau , et il se forme un précipité. Voici comment on peut mesurer la solubilité d’un sel : prenons pour exemple le nitre. On fait d’abord une dissolution saturée (voy. Dissolution ) de nitre dans un rnatras qu'on plonge dans un bain d’eau, dont un thermomètre marque la température; ensuite on prend avec une pipette une certaine quantité de cette eau saturée de nitre à une température déterminée (à la température de 100°); on met celte quantité d’eau saturée de nitre dans un petit rnatras pesé d’avance; nous supposons que le poids de ce rnatras soit de 30" ,508 , et avec l’eau saturée de nitre, do 35" , 534. Tout étant ainsi disposé , on chauffe le petit rnatras. A mesure que l’eau se vaporise , le nitre se dépose et tapisse les parois du vase. Après en avoir chassé toute l’humidité au moyen d’un soufflet , on laisse refroidir le rnatras ; puis , lorsqu’il est refroidi , on le pèse. L’eau étant vaporisée , il est évident qu'on ne pèse que le rnatras avec le nitre pur. Donc, si au lieu de 35" ,534, l’on ne trouve plus que 33" ,253, la différence indiquera l’eau.
2, 281 (eau).
Or , le rnatras seul pesant 30, 508 , la quantité de nitre qu il
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contient est 2,685. Ainsi, 2, 281 parties d’eau à 100° dissolvent 2, 685 p. de nitre ; et pour savoir combien 100 p. d’eau dissolvent de nitre , on n’a qu’à établir la proportion suivante :
Action de l’air. L'air peut agir sur les sels par l’eau , l'oxygène et l’acide carbonique qu’il contient. Certains sels, comme le chlorure de calcium, le carbonate de potasse, absorbent une si grande quantité d'humidité qu’ils deviennent liquides , eu même temps qu’ils augmentent de leur poids; c’est ce qui les a fait appeler sels déliquescents. Le degré de déliquescence des sels est aussi variable que leur degré de dissolntion. Ainsi, le sel marin est déliquescent au-dessus de 86° de l’hygromètre de Saussure, mais il n’est point déliquescent au-dessous de 86". Le chlorure de calcium, au contraire, est déliquescent depuis 10Q* jusqu’à 0" de Ihygromètre de Saussure. D’autres sels ont, au contraire, la propriété de laisser dégager l’eau qu’ils contiennent et de perdre en conséquence de leur poids. Ces sels , qui , par suite de cette évaporation d’eau, prennent un aspect farineux , sont appelés efflorescents. Le phosphate et le carbonate de soude en sont des exemples. Si l’air était complètement saturé d'humidité , il n’y aurait point d’efflorescence. L’oxygène de l’air agit sur les sels dont la base est susceptible de se suroxyder et de former un peroxyde plus stable que le protoxyde. Les sels de fer et de manganèse sont dans ce cas. Enfin , tous les sels dont l’acide n’est pas très-puissant sont attaqués par l’acide carbonique.de l’air. Les sulfures et cyanures ( sulfhvdrates et cyanhydrates ) se changent à la longue en carbonates.
Action des acides. Un acide mis en contact avec un sel déplace en partie ou en totalité l’acide de ce sel. Ce fait est subordonné au principe suivant : quand deux acides sont en présence d’une base , ils se partagent cette base , et la partie que prend chacun do ces acides est proportionnelle 1" à sa
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quantité , 2° à son affinité. La table de l'affinité des acides est encore un travail à faire. On pourrait prendre pour uuité l'acide sulfurique , qu'on exprimerait par 100.
Section IV. De la nature , de la combinaison et de la constitution moléculaire des corps.
Tous les corps de la nature doivent leurs propnétés aux conditions ordinaires , dans lesquelles se trouve placé le globe que nous habitons. Cette idée est capitale et d'une haute portée philosophique. Les conditions ordinaires dans lesquelles se trouve placé notre globe sont : la pression atmosphérique , la force de l’attraction, la température, l’électricité , la lumière, enfin tous les agents naturels capables de modifier puissamment la nature des corps soumis à notre observation.
Pourquoi les corps qui nous environnent, sont-ils les uns solides, les autres liquides, enfin d'autres gazeux? C’est que les conditions de température , auxquelles ils sont soumis, sont telles, que les corps que nous voyons sont, d’après des lois certaines , solides*, liquides ou gazeux. C’est ainsi que l’acide prussique est un gaz pour l’habitant du Sénégal , et un liquide pour nous, habitants de la zone tempérée. Le chimiste groënlandais parlerait du chlore comme d’un liquide de couleur jaunâtre , tandis que ce même corps se présente à nous constamment sous fqrme de gaz. Pendant six mois de l’année, le Lapon ne voit l’eau qu’à l’état déglacé, et l’habitaut de la zône torride ne connaît l’eau sous cet état que par le récit des voyageurs. On pourrait multiplier à l’infini les exemples de ce genre. Qu’arriverait-il si, par exemple, la température ordinaire du globe était de 100° au-dessous de zéro , et la pression atmosphérique dix fois plus forte quelle n’est maintenant? Il arriverait que les corps qui maintenant sont ponr nous liquides, deviendraient alors solides, et que beaucoup de gaz deviendraient liquides. Le mercure aurait l’aspect du
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plomb et l’acide carbonique coulerait comme une huile essentielle. Et si la température ordinaire était de 100° au-dessus de zéro et la pression atmosphérique le quart de ce qu’elle est actuellement , l’eau, l’alcool, etc., deviendraient des gaz comme l'acide sulfureux, comme le protoxyde d’azote, etc., tandis que le phosphore, le soufre, etc. , deviendraient des corps liquides. Dans tous les cas , l’organisation actuelle de l’homme , ni celle d'aucun être vivant , ne pourrait exister dans de pareilles circonstances.
Ces idées sont vastes et élargissent singulièrement l’horizon de la science. Ce que nous venons d’appliquer sur une grande échelle, le chimiste l'exécute sur une petite échelle, dans son laboratoire. Le chimiste ne crée pas des mondes , mais il modifie puissamment les corps sur lesquels il opère ; il les rend solides, liquides ou gazeux; il les décompose et les recompose suivant sa volonté , pourvu que ces corps ne sortent pas du domaine du règne minéral.
C’est au moment où les corps changent d’état , par suite de l’application du calorique, qu'ils sont le plus propres à se combiner entre eux (voy. Combinaison). On a constaté par l’emploi de la balance, que les corps se combinent toujours dans des proportions constantes (voy. Équivalents). C’est l’emploi de la balance qui fut le secret de la gloire de Lavoisier, lequel éleva la chimie au rang d’une science; c’est l’emploi de la balance qui fit établir l’hypothèse hardie, que la matière n’est pas divisible à l’infini , et que les corps se composent d’un certain nombre de molécules indivisibles ou d’atomes, entre lesquels s’opère la combinaison (voy. Molécules, Atomes).
Le calorique, la lumière, l’électricité, détruisent perpétuellement l’équilibre des molécules des corps de la nature , et entretiennent les phénomènes de vie et de mort(l ). Le calo-
(i) Le* travaux récents de MM. Biot, Herschel , Brcwster , Talbot, sur la lumière , démontrent que cet agent joue un rôle très-important daus une ioule de phénomènes chimiques qui sont encore peu appréciés aujourd'hui.
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rique surtout détermine à la fois la réunion de molécules différentes et la séparation de molécules composées. Composer dans un sens , c'est décomposer dans un autre. Le chimiste ne peut décomposer un corps complexe qu’à la condition de composer d’autres corps; il ne détruit qu’à la condition de faire naître. Quand il réduit la rouille de fer au moyen du charbon , ce n’est qu'à la condition de donner naissance à un composé d’oxygène et de carbone , à de l’acide carbonique ou à de l’oxyde de carbone, et il n’est point au pouvoir du chimiste d’agir autrement.
L’étude des grands agents modificateurs, tels que le calorique, la lumière, l’électricité, etc., est du ressort de la physique. Cette science a des connexions si étroites avec la chimie, que beaucoup d’auteurs n’ont pas hésité à faire précéder les traités de chimie d’un abrégé de physique. I /espace ne nous permet pas d’en faire autant , et nous renvoyons aux ouvrages spéciaux l’élève qui n’aurait pas encore acquis les notions de physique nécessaires pour aborder utilement l’étude de la chimie. Cependant, nous avons fait précéder l'étude des corps de quelques notions absolument indispensables pour l’intelligence do la science chimique .
Combinaison. { Composé. ) Ce mot est très-fréquemment employé en chimie. On entend par là l’union moléculaire de deux ou de plusieurs corps élémentaires , union qui donue pour résultat un corps composé. Celte union est si intime , qu’il est impossible de reconnaître , à la simple vue du composé, la nature de ses éléments.
Les éléments perdent , dans la combinaison, toutes leurs propriétés caractéristiques ordinaires. Ainsi, par exemple, le composé d'hydrogène et d’azote qu’on appelle ammoniaque, n’a aucune des propriétés de l’hydrogène ou de l’azote ; l’acide carbonique ne ressemble en aucune manière ni à l’oxygène ni au carbone qui sont pourtant les éléments du composé d’acide carbonique. Tel composé est solide, odorant, très-sapide , coloré , vénéneux , soluble , etc. ; taudis que
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ses éléments son l gazeux , liquides, inodores, insipides, incolores , inertes , insolubles , etc. , et vice versd ; enfin il est impossible de conclure de la nature des éléments celle du composé.
Ce qui caractérise la combinaison , c’est que 1° elle a lieu généralement avec production de chaleur et de lumière ; — 2° les éléments se combinent entre eux dans des proportions définies, constantes, invariables, caractère remarquable qui a donné naissance à la théorie des équivalents et à celle des atomes; — 3° il faut une opération chimique assez compliquée, appelée analyse (voy. ce mot), pour réduire le composé en ses éléments; — 4° les volumes des éléments ne représentent presque jamais le volume dn composé. Il y a généralement condensation d’un f , d’un \ ou d’un j du volume. Ces caractères étant bien compris, on ne confondra point un mélange avec une combinaison (voy. Mélange).
Affinité. On appelle ainsi la force en vertu de laquelle les molécules constituantes des corps se combinent entre elles; c’est l’attraction , appliquée à des distances extrêmement petites , aux distances qui séparent les molécules les unes des autres; c’est elle qui produit le changement d’équilibre des corps dans leurs constitutions moléculaires. On dit que tel corps a une grande affinité pour tel autre , lorsque ces deux corps se combinent ensemble avec facilité. Du temps de Geofiroi et de Bergmann l’affinité était la base des combinaisons chimiques. Depuis Bertliollet ( Statique chimique), on admet plusieurs forces qui concourent ensemble à la combinaison des corps : l’électricité, la chaleur, la lumière, la pression atmosphérique , la cohésion, etc. L’affinité est du reste une force purement théorique ; une autre manière d’envisager les choses, pourrait faire facilement disparaître ce mol de la science.
Mélange. Dans un mélange, on reconnaît aisément les corps qui y entrent ; il suffit ordinairement d’une opération purement mécanique pour en amener la séparation. II n’en
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est pas de même de la combinaison. Lorsque plusieurs corps se mêlent ensemble , il ne se passe aucun phénomène physique sensible : il n’y a production ni de chaleur ni de lumière. La somme des corps mélangés représente le volume de la totalité du mélange. Les corps d’un mélange peuvent être solides , liquides ou gazeux. Chacun des gaz qui composent un mélange se comporte comme s’il était libre; il se dissout dans l’eau et dans d’autres véhicules , comme s’il n’était pas mélangé avec d’autres gaz. C’est là un des caractères essentiels , dont on se sert pour prouver que l’air est un mélange et non pas une combinaison (voy. Air). Pour mélanger des corps solides, on les divise mécaniquement en parcelles plus ou moins petites; mais quelque intime que soit ce mélange , on y reconnaît aisément , soit à l’œil nu , soit au microscope , les éléments qui entrent dans ce mélange. On appelle mélange réfrigérant un mélange de différentes substances , produisant un abaissement de température plus ou moins considérable. C'est ainsi, par exemple , que 16 parties d’eau, 5 p. de sel ammoniac, 5 p. de salpêtre , font descendre le thermomètre centigrade jusqu’à — 20". De même, 1 partie de sulfate de soude et 1 p. d’acide sulfurique produisent un abaissement de température qui peut aller jusqu’à — 15°; 2 de phosphate de soude cristallisé et 1 p. d'acide sulfurique mêlés ensemble font descendre le thermomètre jusqu’à — '25°. Le mélange des métaux produit également un abaissement de température. Exemple : 1 p. de zinc, 2 p. de plomb ,3 p. de bismuth réduits en poudre et mêlés avec 13 p. de mercure produisent un abaissement de température de — 20°.
CATALYSE. ( Phénomène de contact , action de présence. )
Il existe des réactions remarquables qui semblent, en quelque sorte , faire exception à la règle. Certains corps, mis en présence d’autres corps , font naître des produits nouveaux, sans que les corps qui font naître ces produits soient altérés dans leur constitution. Exemples : le platine en
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éponge, plongé dans un mélange d’oxygène et d’hydrogène, détermine la combinaison de ces deux gaz , avec élévation de température , sans que le platine change de nature. Le contact de l’argent décompose le bioxyde d hydrogène , sans que l’argent s’altère en aucune manière. La présence de l’acide sulfurique change l’amidon en sucre ; après l’expérience, on retrouve la môme quantité d’acide sulfurique aussi intacte qu’avant l’expérience. La levure de bière transforme le sucre en alcool, sans s’altérer elle-môme. M. Berzélius considère ces phénomènes comme étant dus à une force particulière , qu’il compare à la propriété assimilatrice des animaux , consistant à changer des aliments pris dans le règne végétal , en chyle , en sang , en chair, etc. ; et il appelle cette force catalytique. L’admission de cette hypothèse est préjudiciable au progrès de la science ; car elle satisfait en apparence l’esprit naturellement paresseux, et entrave ainsi les recherches ultérieures.
Dissolution. (Solution , Tout corps qui disparaît
dans l’eau ou dans tout autre véhiculé sans en troubler la transparence, est soluble, et le liquide qui le contient s’appelle une dissolution. Dans cet état le corps n’a point perdu de ses propriétés physiques ni de ses propriétés chimiques. Le sucre, dissous dans l’eau, n’a point perdu la saveur qui le caractérise; l’eau est un dissolvant précieux en ce quelle conserve les propriétés des corps qui s’y dissolvent. Les corps insolubles troublent les liquides et s’y déposent au bout d'un temps plus ou moins long, et forment ce qu’on appelle un précipité ou dépôt. Cependant il faut se garder de regarder comme insolubles tous les corps qui troublent l’eau ; il y a très-peu de corps, peut-être n’y en a-t-il pas du tout , qui soient absolument insolubles dans le sens propre du mot ; car les corps les plus insolubles , tels que le Sulfate de baryte et le chlorure d’argent, sont sensiblement solubles , mais à la vérité dans une quantité d’eau tellement considérable , que, dans les circonstances ordinaires, on peut les regarder comme à peu près insolubles. Il ne faut
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pas considérer comme des corps solubles ceux qui décomposent l’eau , de manière à former des produits nouveaux qui s’y dissolvent. C’est ainsi que le bromure de phosphore disparaît dans l’eau , mais il ne s’y dissout pas ; ce sont les acides bromhydrique et hypophosphoreux, auxquels le bromure de phosphore donne naissance avec les éléments de l’eau, qui s’y dissolvent. La dissolution, en écartant les molécules, divise les corps à l'infini, ce qui permet d'affaiblir ceux dont les propriétés sont trop énergiques. La dissolution offre l’exemple le plus frappant de la grande divisibilité de la matière. Les gaz se dissolvent proportionnellement à la pression à laquelle ils sont soumis (voy. Acide carbonique) , tandis que les corps solides sont généralement plus solubles à chaud qu’à froid ; la chaux , la magnésie , la zircone, font exception à cette dernière loi. Tout liquide ayant dissous un corps en quantité si grande que ce liquide refuse d’en dissoudre davantage dans les circonstances ordinaires , s’appelle une dissolution saturée. Lorsqu’un corps est plus soluble à chaud qu’à froid , la dissolution saturée à la température ordinaire est propre à dissoudre une plus grande quantité de ce corps à chaud. Elle est alors sursaturée, et laisse déposer lentement, à mesure qu’elle se refroidit, l’excédant dn corps soluble , dont les molécules prennent un arrangement particulier à formes géométriques qu’on appelle cristaux. Certaines dissolutions saturées n’ont point perdu la faculté de dissoudre d’autres corps ; ainsi une dissolution saturée de sel marin ne se refuse pas à dissoudre une certaine quantité de nitre; cette circonstance a été mise à profit dans l’art des salpêtriers. En définitive, qu’est-ce que la dissolution? ce n’est ni une combinaison ni un mélange ; c’est quelque chose d’intermédiaire entre ces deux états. Ce qu’il y a de certain , c’est que les dissolutions favorisent singulièrement la combinaison ; les anciens savaient cela , quand ils disaient : Corpora non agunt , nisi sint dissoluta.
Cristallisation. Un grand nombre de corps , et surtout
NOTIONS
ceux du règne inorganique, revêtent, en passant de l'état liquide ou gazeux à FétatsoIidc,des formes géométriqües particulièrês ( prismes , rhombèdres , cubes, etc.) auxquelles on donne le nom de cristaux. Pour qu’un cristal se forme bien régulièrement, il faut que le passage de l’état liquide ou gazeux à l’état solide se fasse lentement. La cristallisation peut s’opérer : 1° par voie sèche ; exemple : le bismuth qoi, après avoir été fondu en vaisseaux clos, cristallise, par un refroidissement lent, en cubes; 2* parlote humide-, exemple : l’alun dissous dans son poids d’eau bouillante , se dépose sous forme de cristaux octaédriques , à mesure que la dissolution se refroidit.
La cristallisation est quelquefois un excellent moyen pour séparer l’un de l’autre deux corps également solubles. Exemple : Le nitre ( azotate de potasse ) et le sel marin (chlorure de sodium ) sont tous deux très-solubles dans l’eau ; mais, comme le nitre se dépose le premier , par refroidissement , sous forme de cristaux , pendant que le sel marin reste en dissolution en cristallisant le dernier , il est facile de séparer ces deux sels l’un de l’autre. Il est évident que ce moyen de séparation est en même temps un moyen de purification ; car séparer un corps de l’autre , c’est les obtenir tous deux à l’état de pureté. Dans certains cas, la forme cristalline est un des meilleurs moyeus de distinguer entre eux des sels ayant à peu prés les mêmes propriétés et les mêmes usages. Exemple : le sulfate de potasse et le sulfate de soude; l’azotate de potasse et l’azotate de soude. Il sufit de verser sur une lame de couteau une goutte de la dissolution saline saturée , pour voir , au bout de quelques instants , les cristaux qui caractérisent chacun de ces sels , se déposer à mesure que l’eau s’évapore. Il est inutile de rappeler quelles ressources offre la cristallisation au minéralogiste , bien qu’il arrive qu’un seul et même corps puisse quelquefois revêtir des formes cristallines différentes ( corps dimorphes ou polymorphes ).
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Solubilité. C’est la propriété qu’a un corps de se dissoudre dans l’eau ou dans un autre liquide (voy. Dissolution). La solubilité est aussi variable que la fusibilité. Il n’y a pas deux corps qui soient solubles exactement dans les mêmes proportions. Entre le maximum et le minimum de solubilité , il y a une infinité de degrés intermédiaires. C’est ce qui permet de séparer dans un mélange plusieurs corps les uns des autres ; et l’analyse en a fait son profit. Loi : lorsqu’on met deux ou plusieurs corps dans l’eau, tous ceux qui pourront se combiner se combineront , les composés les plus solubles se dissoudront dans Veau et les moins solubles précipiteront en entrant une certaine quantité des composés solubles. Cette loi est bien plus générale et plus conforme à l’expérience que celle de Berthollet, que voici : « Lorsqu’on met ensemble deux sels dissous et susceptibles de donner naissance à un sel soluble et à un sel insoluble, ou bien à deux sels insolubles, leur décomposition a nécessairement lieu , à moins qu’il ne puisse se former un sel double. »
Précipité. (Prceipitatum.) Ce nom indique qu’une dissolution, à laquelle on ajoute un réactif, laisse déposer précipitamment une substance qui , étant insoluble , trouble la liqueur , jusqu’à ce qu’elle se soit ramassée au fond de celle-ci sous forme de dépôt. Exemple. De l’acide sulfurique versé dans de l'azotate de baryte, trouble sur-le-champ la liqueur qui devient d’un blanc de lait; en d’autres termes , l'acide sulfurique/>/-ecj/nfe l’azotate de baryte en blanc. Le composé insoluble qui se produit, est du sulfate de baryte. Le précipité est l’effet d’une réaction, he dépôt diffère du précipité en ce qu’il Se forme plus lentement. C'est ainsi qu’une dissolution d’acide tannique se trouble peu à peu au contact de l'air et laisse déposer, au bout d’un certain temps, de l’acide gallique {dépôt). -*
ANALYSE. ( Du mot grec iiakùa:, je résous , je délie. )
L’analyse est un mode d’opération, qui consiste à décomposer en ses éléments un corps ou un assemblage de corps
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quelconque. L’objet «le l’analyse peut appartenir, soit au règne animal, soit au règne végétal ou au règne minéral; la matière sur laquelle porte l’analyse, peut être organique ou inorganique. L’opération analytique n’est point également facile dans l’un ou l’autre cas. En effet , la matière à analyser appartient-elle au règne minéral, en un mot, est-elle inorganique : l’analyse est , en général , facile pour celui qui a l’habitude des travaux de ce genre , et les résultats obtenus sont presque toujours sensiblement tes mêmes. La matière à analyser appartient-elle , au contraire, au règne végétal ou au règne animal : l’analyse devient extraordinairement difficile ; elle présente quelquefois des obstacles à celui-là même qui a la plus grande habitude de ces travaux, et les résultats obtenus sont loin d’être constamment les mêmes. A quoi tiennent ces difficultés? Principalement à l’instabilité ou à l’extrême mobilité des éléments qui composent un corps organisé. Et c’est ici le lieu de déûnir ce que c’est qu’un corps organisé et un corps organique , expressions qu’on a souvent confondues et que l’on confond encore l’une avec l’autre. Un corps organisé est celui dans lequel les différents organes destinés à l’entretien de la vie , fonctionnent dans toute leur intégrité ; en un mot, c’est un corps vivant. Et tout ce corps organisé, dès que l’analyse cherche à l'attaquer, se détruit irrévocablement. Ainsi , le sang est un corps organisé tant qu’il coule dans les veines et dans les artères, mais, retiré de ces vaisseaux, il cesse instantanément d’être ce qu’il était , ses molécules prennent un autre arrangement, et semblent obéir à une force autre que celle de la vie. Cette tendance à la transformation ne s’arrête point , elle amène sans cesse d’autres phénomènes , elle va à l’infini , et ce corps auparavant organisé, et dans lequel la vie est maintenant éteinte , est ce qu’on appelle corps organique. En résumé , les corps organisés sont en quelque sorte en dehors du domaine de l’analyse , ils appartiennent à une sphère où il ne nous est pas permis d’opèrer avec nos réactifs et nos agents ordinaires. Quant aux corps
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organiques, ils sont, il est vrai, accessibles à nos moyens d’analyse, mais les résultats qu’on obtient sont le plus souvent défectueux , ce qui tient précisément à la grande mobilité des éléments de la matière organique.
On a distingué l’analyse en qualitative et en quantitative. L’analyse qualitative ne s’occupe que de constater simplement les différentes espèces de substances existant dans un composé donné. L’analyse quantitative a pour objet , comme son nom l’indique , de constater la quantité ou le poids de chacune des substances indiquées par l’analyse qualitative. — Les principaux agents de l’analyse sont le calorique, l’électricité, et différents réactifs donnant naissance à des précipités insolubles ou du moins très-peu solubles , exactement connus et déterminés (1). Ainsi , par exemple , quand on veut doser l’acide sulfurique , on se sert d’une dissolution de baryte ; le précipité qu’on obtient, est du sulfate de baryte insoluble, qu’on ramasse sur le filtre ; après l’avoir lavé et séché, on le pèse. Or, sachant que telle quantité de sulfate neutre de baryte contient tant de baryte et tant d’acide sulfurique , on a nécessairement la quantité d’acide sulfurique qu’on cherche. Pour doser l’acide chlorhydrique , on se sert du nitrate d’argent ; pour les sels de chaux, de l’oxalate d’ammoniaque ; pour les sels d'alumine , du sulfate de potasse , etc. Et si la baryte et le sel d’argent servent à doser l’acide sulfurique et l’acide chlorhydrique, ces deux acides servent également à doser l’un la baryte , l'autre l’argent.
L’analyse qui procède par le moyen du calorique s'appelle analyse par voie sèche ; celle qui procède par le moyen des réactifs sur les substances en dissolution , s’appelle analyse par voie humide. La dernière donne, en général, des résultats plus nets et plus exacts que la première , car il y a des
(i) Les propriétés de la lumière , d'après les récentes et curieuses recherches «le M Biot , promettent de jeter un grand jour sur cette branche difficile d’analyse.
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chances de perte, surtout lorsque les substances ne sont ni complètement ûxes ni complètement volatiles , ce qui a presque toujours lieu. L’électricité est un des agents de décomposition les plus puissants ; c’est au moyen de l’électricité qu’on est arrivé à décomposer les bases alcalines et terreuses, réputées simples pendant fort longtemps. Néanmoins, on ne se sert guère de l’électricité dans les analyses ordinaires. M. Becquerel vient de communiquer à l’Académie royale des Sciences de Paris une série de travaux tendant à prouver qu’on pourra appliquer la force électrique avec beaucoup d’avantage à l’extraction de certains métaux de leurs minerais , et notamment à l'extraction de l’argent , du Tuivre et du plomb.
Synthèse. (De <fW9v«, je compose.)
On appelle ainsi l’opération inverse de l'analyse. La synthèse se propose de reconstruire les éléments ou les produits de l’analyse. C’est souvent la contre-épreuve de l’analyse. En chimie minérale , où l’on a affaire à des éléments stables, résistant à l’action de la chaleur, la synthèse est presque toujours possible. Ainsi, au moyen de l’électricité on décompose l’eau en oxygène et en hydrogène ( analyse ) : c’est là l’analyse ; et à l’aide du même agent on change ces mêmes éléments en eau : c’est cette opération qu'on appelle synthèse.
En chimie organique l’analyse est possible , mais la synthèse ne l’est presque jamais , du moins dans l’état actuel de la science. Exempte ; l’analyse nous apprend que le sucre se compose de douze équivalents de carbone , de dix équivalents d’oxygène et de dix équivalents d’hydrogène. Mais il n'y a aucun procédé de synthèse à l'aide duquel nous puissions faire du sucre avec ces mêmes quantités de carbone, d’hydrogène et d’oxygène. La décomposition n’est souvent possible qu’à la condition de faire une synthèse. Exemple : on décompose (réduit) un oxyde métallique, au moyen du charbon ou de l'hydrogène ; mais la décomposition ( réduction )
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u’a lieu qu'autaut que le carbone ou l’hydrogène se sont transformés l’un en acide carbonique ou en oxyde de carbone, l’autre en eau.
Dimorfiiie. < Hétéromorphie. ) C’est la propriété qu’a un corps simple ou composé, de cristalliser sous deux formes différentes qui ne se laissent pasdéduiregéomèlriquementrunederautre. C’est ainsi que le soufre cristallise ( dans une solution concentrée de sulûde de carbone) en octaèdres à triangle scalène , et (par fusion) , en prismes obliques à bases rbombes. Le sulfate de Nickel , cristallisé à une température au-dessous de 45°, a la forme prismatique, tandis qu’à 20°, il cristallise en octaèdre, forme incompatible avec la précédente. La dimorphie contredit le principe de Haüy, qui tendait à établir que des formes cristallines différentes appartiennent à des corps différents. '
ISOMÉRISME. ( De ïr«, égal , et de pif.t, partie. )
On appelle isomériques , les corps qui , ayant la même constitution moléculaire ou le même poids atomique , présentent des propriétés physiques différentes. C’est dans ce sens qu’on dit , par exemple , que l’acide cyanique est isomérique avec l’acide fulminique. La chimie organique présente beaucoup d’exemples de ce genre , mais nos moyens d’analyse sont-ils assez rigoureux pour que nous puissions affirmer qu’il y a des corps isomériques , c’est-à-dire des corps qui, avec la même composition atomique , ont des propriétés physiques différentes? Il est permis d’en douter , surtout lorsque nous voyons que la présence ou l’absence d’un simple équivalent d’eau peut donner à un corps les propriétés physiques les plus différentes. Exemple : l’acide phosphorique et l’acide pyrophospboriquc , Facide sulfurique-anhydre et l’acide sulfurique concentré ordinaire (SOs-l-HO). Dans l’intérêt même de la science , il faudra faire disparaître le mot d’isomérie et l'idée qu’on y rattache , idée étroite et peu philosophique. Déjà on a reconnu , que beaucoup de corps qu’on regardait autrefois comme isomères , ne le sont nullement.
NOTIO.NS
Isomorphisme. ( ïr«(, égale , jutp^», forme )
La forme cristalline d’un composé n’est pas seulement déterminée , comme on le croyait autrefois , par la nature chimique des éléments qui y entrent , mais elle l’est aussi , par le nombre des atomes qui constituent le composé (Mitscherlich). Un nombre égal d'atomes, unis entre eux de la même manière , peut donner naissance à la même forme cristalline, lors même que les éléments d’un composé sont de nature différente. Conséquemment , il y a des composés qui se substituent les uns aux autres , en totalité ou en partie , sans troubler la forme cristalline ni le type du composé. Exemple : dans les cristaux de fer magnétique (composé d’un équivalent de protoxyde et de deux équivalents de peroxyde ) , une partie du protoxyde de fer peut être remplacée par du protoxyde de manganèse ou par de l’oxyde de zinc , sans que la forme des cristaux ni le type du composé soient changés. Dans ce cas , on dit que le protoxyde de fer est isomorphe avec le protoxyde de manganèse et avec l’oxyde de zinc. Des exemples de ce genre abondent dans la nature. C’est à cause de l’isomorphisme que les espèces minérales sont toujours complexes , et qu’elles renferment plusieurs métaux et d’autres substances à la fois. C’est pourquoi les minerais de fer ne contiennent jamais exclusivement du fer; ilscontiennent souvent du manganèse , du cuivre , de la chaux , de l’alumine , de la magnésie , etc. On peut juger par là de l’importance de l’isomorphisme non-seulement en chimie , mais encore en minéralogie et en géologie.
Exemples de divers groupes de corps isomorphes.
Chlore.
Acide bromique.
Manganèse.
Iode.
Fer.
Brôme.
Soufre.
Zinc.
Fluor.
Sélénium.
Nickel.
Cobalt.
Acide chlorique.
Acide sulfurique.
Cuivre.
— iodique.
— sélénique.
Magnésium.
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Calcium.
Plomb.
Protoxyde de manganèse.
— de fer.
Oxyde de zinc.
— nickel.
— cobalt.
Oxyde de cuivre.
Magnésie.
Chaux.
Oxyde de plomb.
Alumine.
Peroxyde de fer.
Oxyde de manganèse.
Arsenic.
Phosphore.
Acide arsénique.
— phosphorique.
Les corps de même composition n’ont pas tous la même forme cristalline ; tandis qu’on peut admettre que les corps isomorphes ont tous la même composition moléculaire. C’est pourquoi on peut facilement déterminer le poids atomique d’un composé, lorsque ce composé est isomorphe avec un autre dont la composition atomique est déjà connue. Exemple : 1 aluminium ne se combine avec l’oxygène qu'en une seule proportion ; de là , on pourrait croire que l’oxyde d’aluminium (alumine), se compose d’un atome d’alumine et d’un atome d’oxygène. Or, de ce que cet oxyde d’aluminium est isomorphe avec le peroxyde de fer (Fe*Os), on en conclut qu’il doit avoir la même composition que ce dernier. L’alumine sera donc , comme le peroxyde de fer , un sesquioxyde, et elle aura pour formule Als 0J, isomorphe avec Fe* O3.
Substitutions ( Théorie des). On ferait mieux de l’appéler loi des substitutions , puisqu’elle est sanctionnée par l’expérience , et qu’on peut la regarder comme un cas particulier de la loi deséquivalents. Pour nous faire comprendre, nous allons immédiatement citer des cas de ce genre. Le chlore remplace l’hydrogène; un volume de chlore se substitue au même volume d’hydrogène , sans changer le type du composé. Si le composé est acide , il restera acide , même après que le chlore aura remplacé son équivalent d’hydrogène.
j Exemple. Le vinaigre pur (acide acétique ) se compose de C* Hs O3, plus un équivalent d’eau ; or, en mettant cet acide acétique en contact avec du chlore sec à la lumière directe, on trouve qu’au bout de quelques heures le chlore a pris la place
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de l’hydrogène = C* Cl* O* plus un équivalent d’eau; et ce même composé est également acide (acide chloro-acétique) ; il forme avec l'oxyde d’argent du chloro-acétate d’argent analogue à l'acétate.
Quand on fait passer un courant de chlore dans de l’alcool absolu, on obtient un composé in ' lièrent comme l’alcool et qu’on appelle chloral. Dans ce composé , trois équivalents d'hydrogène ont été remplacés par trois équivalents de chlore. (C* H*0 + HO = ( aldéhyde ), C4 Cl* O + HO = chloral). La liqueur de6 Hollandais C4 H* Cl 4, n'est autre chose que du gaz défiant ( C1 H*) dans lequel un équivalent d'hydrogène a été remplacé par un équivalent de chlore. La théorie des substitutions est applicable à une foule dautres cas qu’il serait trop ’ong d'énumérer ici. C’est M. Dumas qui est l’auteur de la théorie des substitutions, théorie qui a beaucoup d’analogie avec la loi des équivalents. Cette théorie porte le plus rude coup à la théorie électro-chimique de M. Berzélius. En effet, quand on voit io chlore , corps électro-négatif, se substituer à l'hydrogène, qui est électro- positif, on est porté à ne tenir aucun compte de la théorie électro-chimique.
Proportions mui.tipi.bs. Certains éléments ne se combinent entre eux que dans une seule proportion. Ainsi , par exemple , on ne connait qu'une seule combinaison du chlore avec le sodium (chlorure de sodium), composé d’un équivalent de chlore et d’un équivalent de sodium ( Na Cl ). Mais ce môme chlore se combine , par exemple , avec le mercure en deux proportions; dans le premier de ces composés , ii a un équivalent de chlore combinéavec un équivalent de mercure (HgCI), c’est le calomélas; dans l'autre, il y a le double dechlore (deux équivalents ) combiné avec cette même quantité de mercure (un équivalent) (HgCl!); c’est le sublimé corrosif. C’est ainsi que 14 parties d’azote se combinent avec 8,16, 24, 32 et 40 parties d’oxygène pou,r donner naissance à cinq composés différents. On voit, d'après cela , que les nombres des différentes proportions d’un même élément qui entre dans
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un composé sont des multiples du nofnbfe qu’oh peut regarder comme unité. Les proportions sont ordinairement comme les nombres 1, 1^ , 2, 3, etc., ou comme 2, 3, 4, 7. C'est ce qu’on appelle lois des proportions multiples.
Équivalents ( L0i des ). Les corps Se combinent entre eux dans des quantités constantes et invariables ; c’est sur ce simple énoncé que repose la loi des équivalents. Le mot d’équivalent suppose nécessairement un composé ou une combinaison ; ainsi , l’expérience directe apprend que 100 parties d’oxygène (en poids) exigent exactement 1294 parties de plomb (en poids) pour former un composé appelé protoxyde de plomb. Cette môme quantité de plomb se combinera avec 201,165 parties de soufre pour former un sulfure de plomb. Les quantités ( en poids ) 100 d’oxygène, 201,165 de soufre, 442,650 de chlore, etc. , sont appelées quantités équivalentes, cl lorsque dansun composé quelconque , la quantité d'oxygène qui y entre, est représentée par 100, la quantité de soufre le sera par 201,165, celle du chlore par 442,650 ; en un mot toutes ces quantités peuvent se substituer rigoureusement les unes aux autres ; elles s’équivalent. Ce que nous venons de dire de l’oxygène, du soufre et du chlore , est applicable à tous les corps susceptibles de donner naissance à des composés. On prend ordinal ement pour unité de comparaison 100 ou 1 d'oxygène, parce que ce corps entre daps un très-grand nombre de composés, et l’équivalent d'un corps est souvent le même que son^poids atomique. Il est bien évident , que le rapport des quantités qui se combinent , reste absolument le même, soit qu’on prenne pour unité le composé lui-même, en indiquant les éléments en centièmes ou en millièmes, soit qu'on prenne pour terme de comparaison 100 d oxygène. Ainsi, par exemple, dire que 100 p. d’oxygène se combinent avec 12,48 d’hydrogène pour former de l’eau , c’est dire au fond la même chose que $8,91 p. d’oxygène sé combinent a Vue 11,09 d'bydi*ogène pour former 100 p. d’eau ; car 100 :
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12,48 :: 88,91 : 11,09. Le rapport n’est nullement changé; seulement, dans le premier cas, on prend pour unité un élément du composé , tandis que, dans le second cas, on prend pour unité le composé lui-même. L’équivalent (quantité en poids) de l’hydrogène (H) est donc 12,48, celui de l’oxygène (O) étant 100; et le composé (eau), produit de ces deux gaz , s’exprime en équivalents : HO. D’après cela il est facile, à l’aide d’un simple calcul , de déterminer l'équivalent d'un corps lorsqu’on a préalablement constaté par l’analyse, la quantité ( en poids ) de ce corps qui entre dans un composé quelconque. Ainsi pour trouver, l’équivalent du soufre , ou saura d’abord que ce corps forme avec l’oxygène un composé (acide hyposulfureux) qui, exprimé en centièmes, contient 66,80 de soufre ,
33,20 d’oxygène.
Or, en établissant la proportion : 33,20 : 66,80 :: 100 : x, on trouve pour la valeur x, 201,165, chiffre qui est l’équivalent du soufre (S), celui de l’oxygène étant 100.
Ainsi, 0= 100,
On pourra procéder d’une manière analogue pour trouver les équivalents de tous les autres corps de la chimie. La loi des équivalents s’applique non-seulement aux corps simples qui se combinent entre eux, mais encore aux corps composés qui se saturent réciproquement. C’est ainsi que 100 parties d’acide sulfurique demandent, pour être parfaitement neutralisés,
43 p. d’ammoniaque, ou 118 p. dépotasse, ou 78 p. de soude.
Ces nombres indiquent les rapports de la capacité de saturation de ces trois bases différentes. Ces nombres conser-
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vent 'entre eux tes mêmes rapports , quel que soit l’acide ( exprimé en 100 p . ) qui neutralise ces hases ; donc, connaissant la quantité ou la capacité de saturation de l’une de ces bases, on connaîtra celle des autres. Ainsi, 100 p. d’acide chlorhydrique saturant 63 p. d’ammoniaque, il faudra 173 p. de potasse ou 114 p. de soude pour saturer cette même quantité d’acide chlorhydrique. Car, 43 :118 : 78 :: 63: 173 : 114 (exprimés en nombres ronds), en d’autres termes, 43 p. d’ammoniaque équivalent à 118 p. de potasse, ou (ce qui ne change en rien le rapport) 63 p. d’ammoniaque équivalent à 173 p. de potasse ou à 114 p. de soude.
D’après ce qui précède, on voit que la loi des équivalents est fondée sur l’expérience , et qu’on a tort de l’appeler théorie des équivalents. Les équivalents n’ont rien de commun avec les hypothèses ; ce sont des données réelles de l’expérience positive , de l’emploi direct de la balance, sans prétendre à aucune explication théorique de la constitution moléculaire des corps. C’est ce qui distingue la loi des équivalents de la théorie des atomes.
Nous avons adopté dans notre traité les formules des équivalents, en indiquant toutefois les formules correspondantes de la théorie atomique, généralement adoptée dans les ouvrages de chimie publiés jusqu'à ce jour ; nous avons pour nous l’autorité des premiers chimistes de France et d’Allemaguc , qui semblent avoir depuis quelque tems pris à tâche de faire disparaître de la chimie les formules de la théorie des atomes.
Atomes. ( de « privatif et de je coipe. ) Théorie (Uo mique ; théorie des volumes.
Les corps se combinent entre eux dans des quantités déterminées et dans des rapports constants et invariables. Ce fait érigé en principe , éleva la chimie au rang d'une science. C’est lui qui a dounè naissance à la théorie des atomes. Pour cela on a d’abord supposé, que les corps sont des assemblages ou des agrégats de parcelles infiniment petites, indivisibles et insécables (âfo (*»{). Voyant ensuite que ceS
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quantités ne sont pas susceptibles de fractionnemcrfT, on a dit qu’elles expriment le poids de ces parcelles ott molécules qui ont reçu le. nom d atomes , nom qui rappelle la théorie des philosophes grecs , et d'Epicure en particulier. Les atomes' de différents corps, en se juxtaposant un à un ( composé binaire ) , un à deux ( composé ternaire ), un à trois ( composé quaternaire.) , etc., donnent paissance à d’autres atomes dans lesquels on ne distingue point les atomes élémentaires , et qui doivent être considérés comme des atomes également indivisibles et insécables {atomes composés). Dans beaucoup de cas , l’équivalent est égal à l'atome; et cela doit être, puisque la loi des équivalents a servi à rétablissement de la théorie des atomes. Mais f expérience , sur laquelle la loi des équivalents ne préjuge rien , démontre que la théorie atomique est souveul insuffisante, et qu’il faut de toute nécessité diviser les atomes dits insécables, en. admettant des demi-atomes. Ainsi, par exemple, le fer se combine avec l’oxygène en deux proportions; dans l’une , 339,21 parties de fer ( en poids ) se combinent avec 100 parties d’oxygèpe (eu poids) pour former le protoxyde de fer ; dans l’autre , cette même quantité de fer est combinée, avec loO parties d’oxygène pour former le sesquioxyde de fer. Or, en désignant le fer par Fe (poids d’un atome de fer), et la quantité d’oxygène par O (poids d’un atome d’oxygène), on aura pour la formule du protoxyde de fer, Fe O ( un atome de protoxyde ) , et pour celle du sesquioxyde , Fe (un atome de sesquioxyde, composé d’un atome de fer et d'un atome et demi d’oxygène). En doublant les atomes , les rapports ne sont point changés : Fe1 O* , veut dire que deux atomes de fer sont combinés avec trois atomes d’oxygène ; donc , l’atome d’oxygène a du être fractionné. Les exemples de ce genre sont très- nombreux.. Ici la loi des équivalents reste fidèle à l’expérience :r la théorie des atomes l’abapdonne. .
Il est d’observation , que les gaz comprimas ou chauffés au même degré , se comportent tous de la même manière , et
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qu’ils se combinent entre eux , dans des rapports simples , eu égard à leur volume ; il y a plus, le volume du composé, s’il est gazeux, est toujours dans un rapport simple avec les volumes des corps composants. Exemple : un volume d’oxygène prend exactement deux fois son volume d'hydrogène pour former de l’eau ( deux volumes de vapeur d’eau). Un volume d’hydrogène donne avec un volume de chlore, de l'acide chlorhydrique ( deux volumes) ; un volume d’azote forme avec trois volumes d’hydrogène , de l’ammoniaque ( deux volumes ) , etc. La théorie atomique s’est emparé de ces données de l’expérience pour formuler le principe suivant :
Les gaz contiennent , sous un même volume , le même nombre d' atomes , et tous sont à égale distance les uns des autres. Si les volumes n’ont pas la même densité ,<festque l’atome de chacun de ces gaz na pas le même poids.
P’après ce principe, qui est seulement applicable aux gaz permanents , l’expression de volume équivaut à celle d’atome; car les volumes des vapeurs ne soDt pas toujours identiques avec les atomes. Le principe fondamental de la théorie des atomes nous éloigne de l’expérience et de la loi de8 équivalents. Si dans certains cas il faut , comme on vient de voir, admettre des demi-atomes, il faudra admettre, dans d’autres cas, desatomes doubles ; car les équivalents de l’hydrogène, du chlore, du brome , de l’iode , représentent le double de t oxygène en volume. Ainsi 12,48 (équivalent de l'hydrogène) se combine avec *00- d’oxygène (équivalent de l'oxygène) pour former de l’eau ; mais l’équivalent de l'hydrogène représente deux volumes , et celui de l’oxygène un volume de gaz. Or le volume étant identique avec l’atome, l’eau se compose, d’après la théorie des atomes , d’un atome d’oxygène et de deux atomes d’hydrogène. De là, la formule de l’eau , d’après la loi des équivalents , = IIO , et d’après la théorie des atomes = H*0. Et , l’équivalent de l’hydrggène étant 12,48 (celui de l’oxygène étant 100), il s’ensuit que le poids d’un atome d’hydrogène est la moitié de 12,48 ou 6,29 (H);
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les deux formules H O et H’O expriment donc au fond la même donnée de l’expérience. Beaucoup d’autres corps , tels que le chlore , le brôme , l’iode , le fluor, le cyanogène , sont dans le même cas que l’hydrogène. Dans toutes leurs combinaisons , leséquivalentsde ces corps représentent le double du volume de l’oxygène , ou deux atomes ; c’est pour cela qu’on écrit indifféremment Cl H ou CI!H*, MBr ou MBr*, etc. On est libre de choisir entre ces deux formules ; l’une est l’expression de l’expérience pure et simple , et l’autre se rattache à une théorie que ne sanctionne pas toujours l’expérience. Car , dans les cas cités , l'hydrogène , le chlore , le brôme , etc. , ne se combinent point par atome simple , comme l’oxygène et tant d’autres corps ; il faut doubler l’atome , c’est-à-dire qu’il faut l’élever à la valeur d’un équivalent pour être d’accord avec l’expérience. Tout dépend de la manière d'envisager les choses ; pour un esprit rigoureux , le choix ne doit pas être longtemps incertain.
Formules. Les formules constituent le langage algébrique des combinaisonschimiques. On emploie ordinairement, pour exprimer une formule, la lettre initiale du nom latin du corps en question. On ajoute quelquefois à l'initiale la deuxième ou la troisième lettre du nom latin, lorsque la première lettre pourrait s’appliquer à deux ou plusieurs corps à la fois. C’est ainsi qu’on désigne l’oxygène par O (oxygenium) , l’hydrogène par H (hydrogenium) , le manganèse par Mn , la magnésie étant désignée par M ; mais on attache aux lettres , outre leur signification propre , la valeur des quantités exprimées en équivalents (voy. Tableau).
Ainsi , Il indique le nombre 12,48 (0 = 100).
Et H O = 12,48
112, fi.8 = un équivalent d’eau.
Comme l’oxygène se rencontre dans un grand nombre de composés, on le remplace quelquefois par un point. Exemple :
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Pb = protoxyde de plomb (Pb O); H = bioxyde d’hydrogène. Le soufre est quelquefois exprimé par une virgule ('). Exemple : Z'n (sulfure de zinc) , S"n (bisulfure d’étain). Une lettre barrée indique que l’on prend deux atomes du corps dont cette lettre est le symbole. Exemple : AzO5 = Azs05 ( acide azotique).
On appelle rationnelle , la formule qui , par un certain arrangement des signes , tend , en quelque sorte , à rendre raison de la manière dont ces éléments sont combinés entre eux ; tandis que la formule brute ou empirique indique purement et simplement les quantités des éléments qui entrent dans un composé. Exemple : KO, SO5 [formule rationnelle), c’est-à-dire d& l’acide sulfurique combiné avec de l’oxyde de potassium (potasse); ce qui au fond équivaut à K S0‘ {formule empirique) , c’est-à-dire combinaison d’oxygène ( h éq. ), de soufre et de potassium.
* ’Digitrôed by tîoogfF
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ÉMET
g ai
i«i' 'ri
Oxygène , oxygenium
Hydrogène, hydrogenium. , , .
&*<>te , ni(rogeniun\,
N (Az)
Aat
Soufre, ml fur
Phosphore , phosphnrus. ....
fT
Cfikwe , eAtore. ,
Cl*
EfArms , bfoiiu
Br
Iode, loi ,
Fluor , /luor
Carbone , carbonicum
Bore , èoron
Silicium , tilicium
Si
Sélénium , sélénium
Se
Arsenic , arsenicum
As
Chrême , chromium
Cr
Molybdène , molybdœnum. . .
Mo
Vanadium , vanadium
Wolfram (tungstène) wolframiu m.
Antimoine, stibium
Sb
Sba
Tellure, lellurium .•
Te
Tantale , tanlalum.
Ta
Titan, titanium
Ti
Or , aurum
Au
Platine , platinum
pi
Rhodium , rhodium
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Palladium , palladium
Pd
Iridium , iridium
Ir
Osmium , osmium
Os
Argent , argentum :
Ag
Mercure , hgdrargyrum. ....
Hg
Cuivre , cuprum
Cu
Urane, uranium
Bismuth , bismuthum
Bi
Étain , stannum.
Sn
Plomb , plumbum
Pb
Cadmium , cadmium
Cd
Zinc , zincum.
Zn
Nickel , niccolum
Ni
Cobalt, cobaltum. . . . ...
Ço
Fer , ferrum
Fe
Manganèse , manganium
Mn
Cérium (1) , cérium. ......
Ce
Zirconium , zirconium
Zr
Yttrium , yttrium
Béryllium, béryllium ( glncium ).
Be (G)
Aluminium , aluminiunt. . . . .
Al
AF
Thorium , thoriuoi ( thorinium).
Th
Magnésium , magnésium
Mg
Calcium , calcium
Ca
Strontium , strontium
Sr
' Baryum , baryum. . ;
Ba
Lithium , lithium
Natrium , natrium ( sodium ). .
Na
kalium (potassium). ......
(i) Lanthane, (récemment découvert) dont on ignore le poids atomique.
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Section V. Considérations générales sur la classification des
corps élémentaires de la chimie en familles naturelles.
Je ne dirai rien des méthodes de classification généralement suivies dans les ouvrages de chimie publiés jusqu’à ce jour; des juges compétents les ont déjà irrévocablement condamnées.
Dans la classification des corps par familles naturelles , je me suis principalement attaché, non pas à un seul caractère plus ou moins saillant, mais à un ensemble de caractères réunissant les corps en groupes naturels. J’ai essayé, à l’aide des documents que j’ai pu réunir , d’introduire en chimie la méthode naturelle, adoptée en botanique depuis qu’on a convenablement apprécié les inconvénients de la méthode artificielle. L’essai que je donne aujourd’hui ne peut être qu’incomplet, d’abord, parce que beaucoup de corps sont encore mal connus et que leur histoire est à refaire; ensuite , parce que la théorie électro-chimique et d’autres théories qui s’y rattachent, préoccupent encore trop certains esprits pour approuver sans restriction l’emploi de la méthode qui a guidé les naturalistes dans la classification des végétaux et des animaux. Ce n’est guère que depuis quelques années que l’on songe sérieusement à adopter enfin la méthode naturelle , surtout depuis qu’il est généralement reconnu que la théorie électro-chimique de M. Berzélius est inadmissible , théorie que M. Dumas a l’un des premiers battue en brèche par des expériences concluantes.
M. Gay-Lussac rappelle chaque année , dans ses savants cours de chimie, combien il serait philosophique et conforme au progrès de la science de ranger les corps en groupes naturels, et d’accorder pour cela une importance beaucoup moindre aux propriétés physiques qu’aux propriétés chimiques des corps. C’est ainsi que M. Gay-Lussac cite comme formant des groupes naturels : 1° le soufre , le sélénium , le
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tellure ; 2° le carbone, le bore et le silicium ; 3“ le phosphore et l’arsenic; 4° le chlore, lebrôme, l'iode, le fluoré et le cyanogène.
Les chimistes distingués de l’Allemagne , de la France et de l’Angleterre ont reconnu la nécessité et la possibilité d’une nouvelle classification fondée sur la méthode naturelle. Les beaux travaux de MM. Mitcherlich , de H. et G. Rose, etc., ont répandu de nouvelles lumières, et semblent de beaucoup hâter la solution d’une question aussi grave et aussi importante pour l’avenir de la science.
On voit, d’après ce qui précède, que je suis loin de m’attribuer l’idée première d’une classification naturelle. Neminem lœdcre et suum cuique tribuere , n'offenser personne , et donner à chacun ce qui lui appartient , voilà ce que tout le monde devrait dire et faire ; au reste , les idées de ce genre n’ont pas d’inventeurs dans le sens propre de ce mot. Ces idées sont si simples, si naturelles, qu’elles peuvent, qu’elles doivent même venir à l’esprit de tout homme qui réfléchit, comme les hautes vérités de la métaphysique se révèlent à l'intelligence d’un Esquimeau comme au génie d’un Leibnitz. Les idées d’unité et de simplicité naturelle, comme je l’ai dit , il y a quelques années, à l’occasion du principe d’unité d’organisation des animaux (1), sont de l’essence même de la raison humaine ; et discuter , à cet égard , sur une priorité d’invention , c’est complètement méconnaître le terrain sur lequel on se trouve placé.
Après ce préambule , j’aborde la question elle-même.
La division des corps élémentaires en métaux et en corps non métalliques ou métalloïdes , n est point rigoureusement scientifique. Ainsi, après avoir établi que les métaux sont des corps plus pesants que l’eau , bons conducteurs de la chaleur et de l’électricité, opaques, susceptibles d’un grand éclat, élastiques, sonores, malléables, ductiles, pourquoi a-t-on classé
(1) Voy. Hermès .journal scientifique , réJ. pat F. Dnjarilin. Paris, i83G.
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parmi les métaux, le 'potassium , le sodium, le magnésium, corps moins pesants que l’eau ; puis le calcium , le strontium, le baryum, l’aluminium, le glucynium, l’yttrium, le titane, l’urane, le tantale, qui sont tous des corps non élastiques , non sonores , non malléables , non ductiles ? Est-ce parce qu’ils sont susceptibles d’un certain éclat et qu’ils conduisent la chaleur et l'électricité ? Mais, en ce cas, pourquoi n’a-t-on pas rangé parmi les métaux le mica, le diamant , le strass, la porcelaine et jusqu’aux élytres de certains insectes, tous corps très-brillants? Enfin le charbon de b6is fortement calciné et le diamant ne conduisent-ils pas la chaleur et l’électricité au moins tout aussi bien què le titane , l’ürane , le chrême , l’arsenic? Nous faisons grâce dés corps opaques, de peur d’étendre à ce compte la liste dès métaux indéfiniment.
Quant à l’autre division , comprenant les corps non métalliques , elle se réfute d’elle-méme. Jamais une négation ne peut servir de caractère distinctif; car, si l’oxygène, le soufre, le chlore , etc., ne sont pas des métaux , que sont-ils donc? C’est là ce qu’il fallait chercher. Dire que ce sont des corps non métalliques , ce n’est rien dire du tout. Quant aü nom de métalloïdes (de airàXXov, métal, et itJo?, forme , ressemblance ) , nom qu’on a également donné aux corps métallitiüës , il est inadmissible; car rien ne ressemble moins à un métal que l’oxygène, le soufre, le chlore, etc.
J’avais d’abord songé à donner, avec M. Ampère, le nom de minêralisateurs aux corps non métalliques, et aux métaux le nom de corps minéralisables . Mais, m’apercevant combien il est difficile d’assigner des limites certaines à chacune de ces classes , je dus bientôt y renoncer.
Après avoir ainsi rejeté la division des corps élémentaires en métaux et en métalloïdes , oti en corps minéralisables et en corps minêralisateurs , j’ai tâché de grouper ces corps par familles, en prenant, autant qu’il est possible, pour modèle, la méthode naturelle adoptée en botanique.
Les principes qui m’ont guidé dans cette voie difficile re-
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posent , 1® sur Fisomorphisme , 2t° sur les propriétés chimiques des corps.
Yoici le tableau qu’il ne faut regarder que comme un essai d’une classification naturelle (1).
Noms des familes.
Oxdcés (oxacea)
Chloracés
Carbacés
Phosphacés
Xaliacés
Buryucés
Aluminiacés
Ferracés
Hydrargyracés
Stannacés
Auracés
Corps simples on fonctionnant comme tels.
oxygène , soufre , sélénium , tellure, chlore , brôrne , iode , fluor, cyanogène (2). carbone , bore , silicium , titane , tantale.
azote et hydrogène, phosphore, arsenic, antimoine, polassium . sodium, lithium, ammonium, baryum , strontium , calcium , magucsium , plomb, aluminium, glucynium , thorium , zirconium , cérium, lanthane.
fer, manganèse, chrômo , cobalt, nickel, zinc, cadmium, cuivre, mercure , bismuth.
étain, molybdène, tungstène, nranc, vanadium, or, platine, palladium, rhodium, iridium , osmium.
Je suis loin de me dissimuler les difficultés d’une pareille classification. Les opinions varieront nécessairement , suivant qu’on s’attache plus ou moins exclusivement à tel caractère de préférence à tel autre. Mais on oublie alors, qu’il faut Un ensemble de caractères pour être autorisé à établir une famille naturelle.
L’isomorphisme , qui a été mon principal guide , présente lui-même des difficultés dont la solution jettera peut-être une nouvelle lumière sur la constitution moléculaire des corps. On conçoit , il est vrai, aisément, que le cuivre est isomorphe
(1) M. Desprrtz a publié en l83o un ouvrage ( Éléments de chimie théorique et pratique , etc. , 2 vol, ), dans lequel les corps ont été classés par familles. La science a fait depuis cette époque des progrès si rapides , qtt'il y a aujourd'f i ni beaucoup à redire à la classification donnée par M. Desprctz en i83o.
(2) Le cyanogène , bien que composé , fonctionne comme un corps simple La même remarque s'applique à 1 ammonium , de la famille des Kaliacss.
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avec le fer dans le sulfate , le fer avec l'aluminium dans le peroxyde , l’arsenic avec l’antimoine dans leurs acides, etc. ; car ( isomorphisme implique ici d une manière évidente , analogie de composition. Mais il y a des cas (1) où l’isomorphisme ne s’accorde guère avec la composition atomique généralement admise. Alors , de deux choses l’une : ou il faut nier l’isomorphisme, ce qui est impossible ; ou il faut, ce qui est plus sage, regarder la détermination des poids atomiques de certains corps, telle qu’on l’établit, comme fausse et entièrement à refaire. Voici quelques cas :
Le sulfure d’argent est isomorphe avec le protosulfure de cuivre tCus S). Car , d’après H. Rose , la formule chimique R 4 R'" + R' 4 R"' ( R sulfure de cuivre , R' sulfure de fer et de zinc , R'" sulfure d’antimoine et d’arsenic ) est la même pour le fahlerz argentifère , en substituant à R' , A'g ( sulfure d’argent), en d’autres termes, en prenant pour poids atomique de l’argent la moitié du poids atomique admis jus- 1 3 ^
qu’ici , = Il est à remarquer que ce résultat est, en quel-
lé
que sorte, confirmé par les expériences de Dulong , tendant à démontrer que les poids atomiques admis de l’argent , de l’or et du mercure sont de moitié trop grands (2). D’un autre côté, le sodium étant isomorphe avec l’argent ( dans le sulfate de soude anhydre et le sulfate d’argent ) et le sodium l’étant avec le potassium ( dans le nitrate et l’alun (3) ) , il s’ensuit que le poids atomique du sodium et celui du potassium devront être,
comme celui de l’argent , représentés par — , — . Ce n’est pas tout : les nitrates de potasse et de soude sont isomorphes
(O Clarke , of a difficully in isomorphisme . ( liieords of science ; vol. III, p. 433.) '
(a) M. Régnault, dans son beau travail sur la chaleur spécifique {Annales de chimie et de physique; janv. 1840 ) n’adopte également pour le poids • atomique de l’argent que la moitié de celui établi par M. Bereélius.
(3) London and Edinb. philosoph. Mag. ; vol. IX, p. 26.
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avec le carbonate de chaux dans l’arragonite, le carbonate de chaux l'est avec le carbonate de plomb ; de là l’azote est probablement isomorphe avec le carbone (1). De plus, le sulfate de soude {Na O, SO(l) * 3) est isomorphe, non point, comme on pourrait le croire , avec le manganate {B a O, MO3), mais avec le permanganate de baryte ( Ba O , M * O7 (2) ). Enfin , on comprend qu’une fois engagé dans cette voie , on ne peut se défendre de douter de la réalité des idées généralement reçues touchant la constitution atomique des corps , et on est porté à s’écrier avec Clarke : Partiality is unlike a law of nature !
La classification des corps , d’après l’isomorphisme , présente elle-même de non moins grands embarras. Je ne citerai , entre autres , que le cas suivant. L’argent étant isomorphe avec le sodium , le faudra-t-il placer dans la famille des Kaliacés , à côté du potassium et de l’ammonium ? Mais , d’un autre côté , l’argent est isomorphe avec le cuivre , et celui-ci avec le zinc et le fer ; enfin ce dernier est isomorphe avec le manganèse et le chrôme , de même que le manganèse l’est avec le soufre et le chrôme avec le chlore. Quoi qu’il en soit , j’ai préféré placer l’argent à côté de l’or , avec lequel il est isomorphe d’après les belles recherches de G. Rose. D’ailleurs , d’autres analogies m’ont déterminé à ranger l’argent dans la famille des auracés. Les mêmes embarras se renouvellent dans beaucoup d’autres cas semblables.
On sera peut-être encore loin d’arriver à une classification parfaite des corps d’une science qui n’a pas encore cent ans de date. Bien que la botanique ait plusieurs siècles d’existence, combien d’efforts n’a-t-il pas fallu pour arriver à une classification des plantes par familles naturelles ! Et cette classification ne présente-t-elle pas encore aujourd’hui de
(l) Schaffgotsch dans Annalen der PhysihundChemie ; p. Poggendorf, i83g,
pag. 335.
(a) Observations on isomorphism by Phillips ( Philosophical Magasine ;
1838 , pag. 407 ).
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nombreuses lacunes ? Les botanistes sont loin d’être d’accord entre eux, et l'on pourrait en quelque sorte leur appliquer le proverbe latin : tôt capita , tôt sententiœ , autant de têtes, autant d opinions. Il est vrai qu’il y a , en botanique , des familles, comme celles des ombellifères , dessolanées, des crucifères , sur lesquelles tout le monde est à peu près d’accord , et que les auteurs appellent très-naturelles , ce qui en fait aussitôt supposer d’autres moins naturelles. Mais la chimie ne manque pas non plus d’exemples de familles très-naturelles. Les familles telles que les oxacés , les chloracés, ne laissent rien à désirer. Les botanistes taxonomes sont aussi embarrassés pour classer, par exemple, les nymphéacées que le seront probablement les chimistes pour classer l’azote et l’hydrogène. Dans d’autres cas, il arrivera à la taxonomie chimique ce qui est arrivé à la taxonomie botanique. Des familles considérées comme peu naturelles sont divisées presqu’en autant de familles qu’il y a de genres. Les exemples de cette espèce sont très- fréquents en botanique. Qu’on songe seulement aux familles des géraniées, des tropéolées, des balsaminées, des oxalidées, etc.
Or , s’il y a tant de divergence d’opinions pour la classifition d'êtres aussi accessibles à nos sens que les végétaux , que sera -ce donc de la classification des corps élémentaires de la chimie?
La classification la plus ancienne de la botanique , c’est celle qui divise les végétaux en arbres et en herbes ( nonarbres). Eh bien! la première classification en chimie devait, conformément à la marche naturelle de l’esprit humain, consister à diviser les corps élémentaires en métaux et en corps non métalliques. Placez un enfant, ou même un homme adulte, privé des notions exactes de botanique, piacez-le, dis-je , au milieu d’une campagne fertile , et demandez-lui de grouper par ordres les plantes qui l’entourent. Comment s’y prendra-t-il ? Il commencera par mettre les arbres d'un côté et les herbes de l’autre. Vous aurez beaucoup de peine à lui faire
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comprendre que les chétives herbes qu’il foule sous ses pieds ont, au fond, la même organisation que le tilleul dout les dimensions attirent ses regards. Vous aurez bien plus de peine encore à lui faire comprendre que l'arbre qu’il appelle
acacia se place à côté du pois, et que ces deux plantes se trouvent comprises dans une même famille naturelle avec le genêt, le trèfle et le haricot. Cette remarque s’applique exactement à la chimie. Ou sera étonné de voir le phosphore à côté de l’arsenic et de l’antimoine, parce que ces deux derniers sont des métaux et que le phosphore ne l’est pas. L’aspect physique , les caractères qui frappent les regards du vulgaire, voilà le point de départ de toute classification, lorsqu'une science est encore à son berceau. Mais à mesure que la science grandit, l’aspect change. A des idées superficielles succèdent des idées puisées , autant que possible , dans la constitution moléculaire même de la matière dont s’occupe la science ; et les caractères qui serviront alors de base à une méthode de classification véritable , ne frapperont plus autant les regards et ne porteront peut-être pas immédiatement la conviction dans l’esprit du vulgaire.
Dans les familles naturelles de la botanique , un arbre séculaire se trouve souvent placé à côté d’une plante annuelle. Le Bombax ceiba et 1 ' Adansonia baobab , ces géants de la végétation, se groupent naturellement dans la même famille que la mauve et la guimauve. On conserve, en botanique, les noms d’arbres, d’arbrisseaux, d herbes, parce que ces noms sont aussi anciens que les langues où ils se trouvent , et ils se trouvent dans toutes les langues mortes ou vivantes. De même , en chimie , on conservera encore longtemps les noms de trustai , d alcali, de terre, parce qu’ils ont été consacrés par un long usage ; mais iis ne pourront jamais , pas plus que les arbres et les herbes en botanique , servir de base à une classification naturelle. De même qu’en botanique , les organes de la reproduction , fonction qui parait être le but même de l’existence du végétal , servent principalement de
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fondement à la taxonomie; ainsi, en chimie, les propriétés chimiques et l’isomorphisme des corps devront désormais servir de règle à une classification naturelle.
Maintenant , quelle est Futilité d’une classification des corps élémentaires de la chimie en familles naturelles ? Question capitale, à laquelle se réduisent, au fond, tous les efforts de la science. L’utilité d'une classification des corps élémentaires de la chimie est réelle , et on peut l’envisager sous un quadruple rapport :
1° Cette classification aidera puissamment la mémoire et facilitera, en conséquence, l’étude de la chimie. Ainsi, connaissant tel corps qui peut être considéré comme le type d’une famille, on connaîtra, eu quelque sorte d’avance, les propriétés des autres corps de la même famille. La connaissance , par exemple , du soufre , fera presque deviner les caractères essentiels du sélénium et du tellure : comme en botanique , la fleur de la giroflée rappelle les fleurs du chou , du raifort , de la moutarde , enfin de toutes les plantes comprises dans la famille des crucifères.
2° L’existence de tel corps donné peut faire conclure , avec beaucoup de probabilité , à l’existencé des autres corps de la même famille, dans lemême lieu ; de même qu’en botanique, la présence d’une labiée, par exemple, peut faire soupçonner dans le voisinage la présence d’autres plantes de la même famille. Ceci est peut-être plus généralement vrai pour la chimie que pour la botanique. L’isomorphisme joue un immense rôle dans la nature. Des corps susceptibles de se substituer «les uns aux autres, sans changer la forme ni le type du composé, devront désormais attirer toute notre attention. Là où se rencontrent des chlorures , on pourra facilement rencontrer des iodures et des bromures. Le soufre accompagne fréquemment le sélénium. L’arséniate de chaux étant isomorphe avec le phosphate de chaux, faut -il s’étonner qu’on ait trouvé de l’arsenic dans les os humains , puisqu’on y trouve du phosphore? On conçoit, d’après cela, de quelle haute
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utilité doit être l’isomorphisme, que je regarde comme un des principaux guides dans la voie de la classification naturelle.
3° Les corps d’une même famille jouissant ordinairement de propriétés analogues , on pourra substituer beaucoup de ces corps les uns aux autres dans leurs usages. C’est ainsi que les iodures et les bromures peuvent , dans beaucoup de cas , être employés dans les mêmes circonstances que les chlorures. Les composés de sélénium pourront remplacer les composés de soufre. C'est par une raison analogue que les familles les plus naturelles en botanique jouissent de propriétés médicinales semblables , et que la différence porte , non pas sur la qualité , mais sur la quantité d’action. C’est ainsi que les malvacèes sont mucilagineuses ; les crucifères , antiscorbutiques ; et les labiées , aromatiques et excitantes.
4° Enfin , la classification des corps par familles naturelles fait comprendre, pour ainsi dire, d’un coup d’œil non-seulement ce qui a été fait , mais ce qui reste encore à faire et à découvrir. Elle encourage l’esprit à la recherche pour combler les lacunes qui existent encore dans la science.
D'après ce que nous venons de dire , il ne sera plus permis de douter de l’utilité immense d’une classification des corps de la chimie par familles naturelles , et de sa supériorité incontestable sur toute autre méthode. Espérons que les chimistes réuniront tous leurs efforts pour perfectionner une classification si éminemment utile, qui n’est encore aujourd’hui, pour ainsi dire, qu’à l’état d’ébauche.
OXACÉS.
PREMIÈRE FAMILLE
OXACÉS ( oxacea (1) ).
Cette famille comprend l’oxygène, le soufre , le sélénium et le tel lure(3). Ces corps minéral isent le plus grand nombre des métaux et se rencontrent dans tous les terrains. Le soufre, le sélénium et le tellure sont isomorphes : ils peuvent se substituer les uns aux autres sans changer le type ni laforme du composé. Us existent souvent ensemble:la présence de l'un fait soupçonner la présence de l’autre.
L’oxygène, le soufre, le sélénium et le tellure donnent naissance à des composés qui présentent tous entre eux la plus grande analogie.
1° Un équivalent de chacun de ces quatre corps se combine avec un équivalent (2 volumes) d’hydrogène, pour former des composés généralement acides. Le composé d’oxygène et d’hydrogène (H O) lui-même semble jouer dans quelques cas le rôle d’un acide. Les autres composés (HS, HSe, IlTe) sont tous des acides faibles et peu stables. Un volume d’oxygène (1 équivalent) se combine avec deux volumes (1 équivalent) d’hydrogène , pour donner naissance à deux volumes de vapeur d’eau ; de même qü’un volume ( 1 équivalent ) de vapeur de soufre , ou de sélénium, ou de tellure, se combine avec deux volumes (1 équivalent) d’hydrogène , pour produire deux volumes d’acide sulfhydrique , ou d’acide sélénhydrique , ou d’acide tellurhydrique.
Formules en équivalents.
HO
en volumes (atomes).
= 2 vol. de vapeur d’eau.
HS
= 2 vol. de gaz acide sulfhydrique.
HSe
H*Se
= 2 vol. de gaz acide sélénhydrique.
HTe
H*Te
= 2 vol. de gaz acide tellurhydrique.
2° Les composés d’oxygène avec un métal ( oxydes ) correspondent généralement aux composés du soufre , du sélénium et du tellure avec ces mêmes métaux (sulfures, séléniures, tellurures). Ily a ordinairement
(l) Oxacès , scilicet corps, corporn.
(a) Nous n'attachons aucune importance aux caractères physiques. Bien que l'oxygène soit un gaz , il se comporte néanmoins , dans beaucoup de cas, comme le soufre. Le chlore est gazeux , le brome liquide et l’iode solide: ce qui n'empêche pas que ces trois corps li aient des propriétés chimiques analogues.
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autant d’oxydes qu’il y a de sulfures et de sélénlures, et leur composition est entièrement analogue
3° Les composés d’oxygène acides se combinent avec les composés d’oxygène .usiques , pour donner naissance à des composés complexes, cristallisablcs et à proportions déterminées ( oxysels ou sels proprement dits). Il eu est de même des composés de soufre acides ( sulfacides ) et des composés de soufre basiques [sulfo-bases , sulfures alcalins); les composés complexes qui en résultent sont appelés à tort sulfures doubles ; ce sont des sulfo-sels ( voy. pag. 13).
Le sélénium et le tellure sont , sous ce rapport , entièrement analogues au soufre.
A1 Certains oxydes intermédiaires (composés de protoxyde et de sesquioxyde), comme ceux du fer, du cobalt et du nickel, jouissent de la propriété magnétique. Les sulfures intermédiaires, surtout ceux de fer, sont également magnétiques. L’analogie parle pour le sélénium et le tellure.
OXYGÈNE
Etymologie. Le nom d’oxygène vient de deux mots grecs: ifùc , aigu, acide, et yitnt , qui n'existe que dans les mots composés, comme ,
ivyttit, etc. (x).
Synonymes. Oxygenium (latin) , Sauerstoff (allemand) ; air vital (Condorcet), air pur , air de feu (Scheele) , air dèphlogistiqué ( Priestley).
Propriétés physiques. L’oxygène est un gaz incolore , inodore , insipide. Un litre de ce gaz , à la température de 0° , et à la pression de 0m,76 , pèse 1*,4318. Sa densité est de 1,1026, celle de l’air étant prise pour unité. Une forte pression (100 atmosphères ) et un abaissement de température considérable
(x) yiyn/m.1 ou >/voyuai ( je nais , je deviens) n'a jamais eu , dans aucun des dialectes grecs, la signification transitive de , j'engendre , comme on
le répète à tort dans tous les traités de chimie. De plus , le nom composé d'ofi/yanij ( oxygène ) signifie en grec , non point générateur d'acide , comme Je prétendent les chimistes dans leur ignorance de la langue grecque, ofu- «nie signifie acidement ni , de naissance acide , comme (y-; , de formation sem-
blable, signifie tien né. Oxygène, c’est-à-dire acidement né, est donc un nom absurde. Ce serait plutôt oxygénéle ( ifuynrérut ) ou oxygone ( ij': yvsot ) , qui voudrait dire générateur d'acide. Des erreurs de ce genre, et d'autres plus grossières encore , se rencontrent à chaque page dans les ouvrages de science , dont la terminologie a été faite avec des noms tirés d'une langue dont malheureusement les savants ignorent quelquefois jusqu'aux plus simples éléments.
OXACÉS.
( — 60.) ne l’amènent point à l’état liquide , ni , à plus forte raison, à l’état solide. Comprimé dans le triquet pneumatique , il dégage de la lumière qui , d’après M. Thénard , serait due à un peu de vapeur huileuse provenant de la matière grasse dont le piston du briquet est imprégné. L’oxygène réfracte faiblement la lumière. Son pouvoir réfringent est de 0,924 , celui de l’air étant 1 (Dulong). Soumis à l’action de l’électricité , il se rend au pôle électro-positif de la pile ; il est donc électro-négatif de sa nature. La chaleur ne fait que le dilater. Sa solubilité dans l’eau n’est pas très-grande; elle est de 0,042 ; c’est-à-dire que 100 volumes d’eau dissolvent un peu plus de 4 volumes de ce gaz.
Propriétés chimiques. L’oxygène est susceptible de se combiner avec tous les corps simples connus. Beaucoup de ses composés sont éminemment stables et résistent à une température élevée. Les alcalis (potasse , soude , lithine , chaux , baryte , strontiane) , les terres (alumine, magnésie, glucyne , zyrcone) et la plupart des bases (oxydes) métalliques sont dans ce cas. Combiné avec le carbone , l’hydrogène , l’azote , et , dans quelques cas , avec le soufre et le phosphore , l’oxygène constitue presque tous les [corps du règne végétal et du règne animal. La combustion de l’oxygène avec un autre corps peut se faire par voie directe ou par voie indirecte. Ainsi , l’oxygène se combine directement , au moyen de la chaleur , avec le carbone , pour donner naissance à de l’acide carbonique ou à de l’oxyde de carbone ; avec l’hydrogène , pour former de l’eau ; avec le fer , le lomb , le cuivre , le zinc et beaucoup d’autres métaux , pour donner naissance à des oxydes. L’oxygène se combine indirectement avec le chlore , le brôme , l'iode , l’azote , etc. , pour donner naissance à des composés acides ou neutres.
Caractères distinctifs. Une allumette éteinte et présentant un point en ignition se rallume avec un certain bruit quand on la plonge dans une cloche remplie d’oxygène. Un fil de fer brûle dans l’oxygène en jetant de vives étincelles. La tcm-
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pérature qui se produit est si élevée , que l’oxyde de fer, en fondant, pénètre profondément sous la substance du verre. Le phosphore y brûle avec un éclat que l’œil peut à peine supporter. Le soufre y brûle avec une flamme beaucoup plus pâle.
Le protoxyde d’azote ( gaz hilarant ) possède également la propriété de rallumer les corps en ignition. Mais ce dernier asphyxie , tandis que l’oxygène entretient la respiration. Mêlé avec l’hydrogène dans les proportions convenables ( pourvu que la proportion ne dépasse pas 1 à 9) , l’oxygène forme un mélange explosif, c’est-à-dire un mélange gazeux , qui, au moyen de la chaleur ou de l’électricité , disparait avec une violente détonation , en donnant naissance à de l’eau. Les carbures d’hydrogène , les vapeurs d’huiles essentielles , d’éthers , etc. , mêlées avec de l’oxygène , forment également des mélanges explosifs, à cause de l’hydrogène qui s’y trouve. Enfin , de tous les gaz , l’oxygène est le seul qui , à l’état de pureté , puisse être respiré sans danger pour la vie , et qui soit destiné à entretenir la respiration.
L’oxygène a été pris pour unité dans l’évaluation des équivalents ou des poids atomiques (Yoy. Équivalents).
État. On rencontre l’oxygène à l’état de liberté ou de mélange , et à l’état de combinaison.
Dans le premier état , il existe dans l’air, où il est congénère de l’azote (21vol. d’oxyg.-(-79 vol. d’azote sur 100 vol. d’air).
Les végétaux fournissent une grande quantité d’oxygène , en décomposant , sous l’influence de la lumière , le gaz acide carbonique. L’air dissous dans l’eau est plus riche en oxygène que l’air atmosphérique.
A l’état de combinaison, l’oxygène se trouve le plus universellement répandu. Presque tous les corps qui frappent nos regards, en contiennent. L’eau est une combinaison d’oxygène et d’hydrogène. Les oxydes des métaux (rouille , chaux des métaux) sont des combinaisons d’oxygène avec un métal. Les acides du phosphore , du soufre, du carbone , contiennent de
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l’oxygène en différentes proportions. Enfin , toutes les substances végétales et animales contiennent de l’oxygène à l’état de combinaison.
Préparation. L’oxygène se prépare le plus communément par voie sèche , c’est-à-dire par l’application de la chaleur à un corps riche en oxygène , et qui cède ce gaz en peu de temps et à peu de frais. Les corps suivants sont les plus propres à l’extraction de l’oxygène :
1° Ch/orale de potasse. Ce sel contient presque le tiers de son poids d’oxygène. Pour retirer l’oxygène du chlorate de potasse , il suffit de chauffer ce sel dans une cornue de verre. “Vers 300° environ , le chlorate de potasse entre en fusion ; vers 350 , il présente une effervescence notable ; des bulles nombreuses se soulèvent et se dégagent ; c’est alors que la décomposition du chlorate de potasse a lieu , et que l'on peut recueillir l’oxygène au moyen d’un tube de verre recourbé , dont une extrémité s'adapte exactement à la cornue , tandis que l’autre extrémité se rend sous une cloche ou éprouvette remplie d’eau ou de mercure, placée elle-même sur une cuve d’eau ou de mercure. Il reste dans la cornue un mélange de perchlorate de potasse et de chlorure de potassium. Pour retirer l’oxygène du perchlorate , il faut élever la température jusqu’à 500° au moins , car l’acide perchlorique (Cl O1) est bien plus stable que l’acide chlorique ( Cl O8) , qui , sous l'influence de la chaleur, se décompose partiellement en chlore et en acide perchlorique (CIO7). En chauffaut davantage (500°) , non - seulement tout l’oxygène de l’acide perchlorique lui-même se dégage, mais encore tout l’oxygène de la potasse, de sorte qu'il ne reste plus dans la cornue de chlorure que du potassium (K Cl).
2U Peroxyde de manganèse (MnO’) . Ce corps est noir, pulvérulent, et semblable à du noir de fumée -, il se compose de deux équivalents d’oxygène (O’) et d’un équivalent de manganèse (Mn). En le chauffant dans une cornue de grès, à laquelle s’adapte un tube recourbé , comme dans l’expérience précé-
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dente , on obtient de l’oxygène , qui se dégage dans l’éprouvette , et il reste dans la cornue un composé de deux équivalents de protoxyde, et d’un équivalent de peroxyde de manganèse (2MnO+MnO’) (1). Le manganèse ne cède donc point , par la chaleur seule , tout son oxygène, puisque tout le peroxyde n’est pas môme ramené à l’état de protoxyde.
3° Peroxyde de manganèse (Mn O’) mêlé avec moitié de son poids d acide sulfurique concentré. On chauffe le tout dans une coi nue de grès ou de verre lutée et placée sur un simple fourneau ou sur un fourneau à réverbère. Parce procédé , en maintenant la température à un degré convenable , tout le peroxyde (MnO’) est ramené à l’état de protoxyde de manganèse (MnO) , et il reste dans la cornue du sulfate de manganèse (MnO-t-SO(l) * 3).
h° Le peroxyde rouge de mercure laisse , à 4.50°, dégager tout l'oxygène qu’il contient.
5° Le minium , le nitrate de potasse, etc., donnent également de l’oxygène sous l'influence de la chaleur ; mais cet oxygène est impur.
6° Des plantes fraîches et vivantes , placées dans une atmosphère d’acide carbonique , sous une éprouvette , et exposées à la lumière du soleil , fournissent de l’oxygène , pourvu que l’expérience ne se fasse pas sur du mercure.
Usages. L’oxygène est le seul gaz qui entretienne la respiration des animaux. Ilentretient de même la combustion (2) ; car c’est lui qui fait que la bougie brûle , et que le bois de la cheminée nous donne la flamme qui nous chauffe. L’oxygène joue un des rôles les plus importants dans les phénomènes chimi-
(l) Le composé de a MnO . MnO,, existe dans la nature sous le noua do
JJausmannile .
(a) L'oxygène n'est pas le seul gaz qui entretienne la combustion ; car beaucoup de métaux (, antimoine , cuivre , zinc , etc. ) sont combustibles dans le chlore, avec ilamuie.
ques qui se passent, soit en petit dans nos laboratoires, soit en grand à la surface et dans l’intérieur même du globe.
Historique. L’oxygène fut découvert en 1774 , presque simultanément par Lavoisier, en France, Scheele, en Suède, et Priestley , en Angleterre .
Eau.
Synonymes. Protoxyde d'hydrogène ; Wnster ( allemand).
Propriétés physiques. L’eau peut exister à l’état solide, liquide et gazeux. A l’état solide, elle existe dans toutes les latitudes, sur les montagnes élevées, sous forme de glace et de neige éternelles. Dans cet état elle est ordinairement amorphe, sans forme cristalline bien déterminée ; quelquefois pourtant elle cristallise en petits prismes triangulaires (flocons de neige ) affectant une disposition stellaire. L’eau , en passant de l’état liquide à l’état solide , présente une singulière exception à la loi générale suivant laquelle les corps acquièrent leur plus grande densité à mesure qu’ils passent à l’état solide. L’eau , en devenant solide ( glace ) , loin de se resserrer , se dilate de près d’un dixième de son volume ; car la densité de la glace est de 0,914, l’eau ( liquide ) à 4» étant prise pour unité. L’eau a son maximum de densité à 4», 7 de température du thermomètre centigrade. On conçoit donc aisément que la glace doit, comme une espèce de crème, surnager sur l’eau. On trouve quelquefois de la glace au fond des rivières rapides , ce qui parai tau premier abord en contradiction avec ce que nous venons de dire; mais ce fait s’explique, quand on songe que la glace étant spongieuse, s’imbibe d’eau comme une éponge, et finit par faire plongeon, entraînée quelle est par le courant rapide de l’eau. L’eau brise les vases dans lesquels elle se congèle. Cet effet, dû à l’augmentation du volume, est énorme; il a été évalué à une force deplusde 1000 atmosphères. Lorsque l’eau, qui s’infiltre dans les fissures des rochers, vient à se congeler, elle fend quelquefois des masses énormes de pierre en plusieurs éclats , et le proverbe il gèle h pierre fendre exprime un fait physique réel. La température des
OXACÉS.
couches les plus profondes de l’eau se maintient toujours à 4°, quelle que soit la température des couches supérieures. Pour les eaux de la mer, cependant, la température des différentes couches paraît ne pas être tout à fait la même que dans les eaux douces, ce qu’il faut attribuer aux différents sels que les eaux de la mer tiennent en dissolution.
L’eau se dilate irrégulièrement à partir de 4“ jusqu a 100°, température à laquelle l’eau se réduit en vapeur. Cette vapeur, invisible dans une température de 100°, se condense et devient visible au-dessous de cette température. A 100°, l’eau occupe un volume 1698 fois plus grand qu a la température de 4°.
Détermination de la densité de Veau et de la vapeur d'eau ( 1 ). On remplit entièrement d’eau un petit matras d’un poidset d’une capacité connus, à col allongé et très-étroit. On place ensuite ce matras dans un bain d’huile ou d’acide sulfurique étendu d’eau , dont on porte la température à 1 1 5° environ. L’excès de vapeur sort du vase , et quand il n’en sort plus , on ferme l’extrémité du col au chalumeau ; on trouve ainsi qu’il pèse 0,620, le même matras plein d’air à la température de 0° et à la pression de 0m,76 pesant 1.
Tous les liquides, et même la glace , donnent des vapeurs à 20°. La force élastique de la vapeur augmente en raison directe de la température , ce qui a permis de dresser des tables dans lesquelles on indique la force élastique correspondant à chaque degré de température (Dalton,Dulong). Ainsi, à la température de i 5° , la force élastique de la vapeur d’eau est de 0m ,66. A 100” cette force est un peu supérieure à 0m,76 ; c’est-à-dire qu’elle dépasse un peu celle de la pression atmosphérique ordinaire. L’eau bout à 100”, c’est-à-dire au moment où la vapeur qui se forme, a une force élastique capable de faire (un peu au delà) équilibre au poids de l’atmosphère. On comprend aisé-
(i) Le procédé que nous allons indiquer, est applicable à la détermination de la densité des gaz ou des vapeurs en général.
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ment que la pression de l’atmosphère venant à diminuer, l’eau pourra bouillir au-dessous de 100°. En effet, l’eau bout à des degrés différents dans des localités de hauteurs différentes. La présence de certains sels et d’autres substances étrangères dans l’eau , peut retarder d'un et même de plusieurs degrés le point d’ébullition. L’eau est très-peu compressible ; sa compressibilité est, suivant Oersted, d’un 45 millionième à 10° et à O"1 ,76.
L’eau commune n’est jamais pure. Indépendamment de l’air, elle tient en dissolution une quantité plus ou moins considérable de sels , tels que des sulfates de chaux, de soude, de potasse, de magnésie ; des chlorures de sodium, de potassium, de magnésium ; des bi-carbonates de chaux, de magnésie, de fer, etc. Les eaux de la mer, qui sont le plus chargées de sels, contiennent en outre différents bromures et iodures. Lorsque l’un de ces sels , ou tout autre corps, prédomine plus spécialement, l’eau est appelée minérale ; si c’est un sel de fer qui prédomine, l’eau est appelée ferrugineuse ; si c’est un sulfure alcalin , c’est une eau sulfureuse -, si c’est de l’acide carbonique , c’est une eau gazeuse , etc.
Pour purifier l’eau , il faut lui faire subir certaines opérations. Comme l’eau se réduit facilement en vapeur, et que la plupart des substances dissoutes dans l'eau sont fixes ou non décomposables à la température de l’ébullition, la chaleur qu'on lui applique est un excellent moyen de purification. La vapeur n’est autre chose que de l’eau sensiblement pure, à part quelques produits ammoniacaux et volatils qu’elle peut entraîner et dont il est souvent difficile de la débarrasser. On condense la vapeur en la faisant passer par un tube qu’on rafraîchit par un filet d’eau, ou en la faisant arriver dans un récipient froid ; cette opération s’appelle distillation , et l’eau ainsi obtenue, eau distillée. L’eau la plus pure, après l’eau distillée , est l’eau de pluie, qu’on peut recueillir directement dans des vases exposés à la pluie ; cependant cette eau, comme l’eau ordinaire, est très-aérée , tandis que l’eau distil-
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lée est privée d’air. Mais l’eau de pluie renferme, outre l’air, des matières organiques suspendues dans l’air et que la pluie entraîne en tombant. Suivant Liebig , la pluie d’orage contient un peu d’acide azotique , formé probablement par l’action de la foudre, qui amène la combinaison d'une certaine quantité d’azote avec de l’oxygène d’air; cet acide n’y existerait pas à l’état de liberté , mais combiné avec de la chaux ou de l’ammoniaque.
L’eau contenant de l’air est moins compressible que l’eau privée d’air , ce qui ne prouve pas , contrairement à l’opinion dcËrdinann, que l’air est chimiquement combiné avec l’eau.
Propriétés chimiques. L’eau dissout un grand nombre d’acides, de bases et de sels. Quelques-unes de ces dissolutions, à quelque température qu’on les soumette , ne cèdent pas la totalité de l’eau. C’est ordinairement un équivalent (Ho) qui résiste et qui paraît alors former une véritable combinaison chimique (hydrate). Avec un acide, cet équivalent d’eau parait jouer le rôle d’une base. C’est ainsi que l’acide sulfurique ordinaire le plus concentré contient toujours un équivalent d’eau (SOs, HO), qui ne peut être chassé que par un équivalent de base dans laquelle la quantité d’oxygène correspond exactement à celle de l’oxygène de l’eau. Avec une base , au contraire , cet équivalent d’eau parait faire fonction d'acide. Ainsi, la potasse la plus concentrée possible contient toujours un équivalent d’eau (KO, HO), qui ne pent être expulsé que par la combinaison de la potasse avec un acide. Certains corps se décomposent dès qu'on leur enlève toute l’eau qu’ils renferment ; c’est ainsi qu’en déshydratant les acides azotique, chlorique, oxalique, on les décompose en même temps. L’eau qui maintient ainsi les éléments d’un composé, a été appeléeeaw de combinaison ou de constitution, pour la distinguer de l 'eau de cristallisation , c’est-à-dire de l’eau nécessaire à certains corps composés pour revêtir des formes géométriques. Dans les cristaux d'oxysels , l’oxygène de cette eau est ordinairement un multiple ou un sous-multiple
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de l’oxygène de la base ou de l’oxygène de l’acide. Ainsi , dans les beaux cristaux couleur émeraude, du sulfate double de potasse et de nickel ( espèce d’alun ), l’oxygène de l’eau de ces cristaux est le sextuple de l’oxygène du fer et du nickel réunis. L’eau de cristallisation est quelquefois si faiblement combinée, quelle s’en va à la température ordinaire , et que les cristaux se réduisent en une sorte de poussière amorphe ( sels efflorescents ) ; les cristaux des sels de soude sont dans ce cas. L’eau de cristallisation ne parait pas être combinée chimiquement ; car, par l'action de la chaleur , les cristaux décrépitent en laissant dégager l’eau mécaniquement interposée dans leurs lamelles. A une chaleur plus forte , beaucoup de sels éprouvent la fusion aqueuse , c’est-à-dire qu’ils fondent dans leur eau de cristallisation.
Enfin l’eau offre le grand avantage de dissoudre un certain nombre de corps sans altérer sensiblement leurs propriétés physiques. Les propriétés chimiques elles-mêmes , loin de perdre dans une dissolution aqueuse , semblent plutôt gagner en intensité ; et l’ancien axiome : Corpora non agunt nisi sint soluta , se justifie par de nombreuses applications. L’eau dissout très-peu de corps simples; elle dissout, au contraire , une infinité de corps composés ; elle les dissout généralement mieux à chaud qu’à froid. Pour quelques sels, la solubilité est exactement proportionnelle à la température de l’eau, de telle manière qu’en représentant la température et la solubilité par des coordonnées d’une courbe, on pourrait dire que la solubilité de ces corps est représentée par une ligne droite. Dans d’autres cas, la solubilité va en augmentant jusqu’à 60 à 80° , température à laquelle a lieu le maximum ; puis , à mesure que la température s’élève, la solubilité diminue plus ou moins régulièrement. Certains corps, très-peu nombreux, sont plus solubles à froid qu’à chaud. La chaux , la magnésie , le sulfate de manganèse sont dans ce cas. D’autres corps, au lieu de se dissoudre, décomposent l’eau. C’est pourquoi le potassium et le sodium sont conservés dans l’huile de napbte.
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D’autres corps, enfin , étant dissous ou simplement plongés dans l’eau , deviennent plus propres à absorber l’oxygène de l’air. Les acides sulfureux et iodhydrique , le fer , le zinc , le cuivre , sont dans ce cas. Le plomb, par une exception singulière , ne s’oxyde et ne se carbonate que dans l’eau distillée.
Composition. Pour connaître rigoureusement la composition d’un corps , il faut qu’on puisse ajouter à l’analyse sa contre-épreuve, c’est-à-dire la synthèse.
Synthèse. Quand on enflamme de l’hydrogène dans un tube, au contact de l’air, il se produit de la vapeur d’eau qui se condense à la partie supérieure de ce tube. Cette expérience n’est pas encore concluante, puisqu’ily a dans l’air, indépendamment de l’oxygène , de l’azote et de l’acide carbonique. — Quand on enflamme directement un mélange d’hydrogène et d’oxygène, il se produit encore de l’eau. Au moyen de l’eudiomèlre, on détermine le rapport exact des volumes de ces gaz nécessaires pour former de l’eau. On trouve ainsi qu’il faut 2 volumes d’hydrogène pour 1 volume d’oxygène ( voy. Air).
Analyse. Lorsqu’on fait passer de l’eau en vapeur par un tube incandescent renfermant une quantité déterminée de fer (1), on obtient de l’hydrogène, dont la quantité représente exactement le volume nécessaire pour former de l’eau avec l’oxygène absorbé par le fer. On trouve ainsi que l’oxygène est la moitié du volume de l’hydrogène , dans le composé qui constitue l'eau. De là , la formule du composé , exprimée en volume , = H1 0 , et en poids ( équivalents ) = H O = 2 volumes de vapeur d’eau. Car,
0,06885 (poids d’un vol. l’hydrogène)
0,06885 (répété)
1,10260 ( poids d’un vol. l’oxygène)
1,24030 = (poids de 2 vol. de vapeur d’eau).
D’où a» 0,620 15 pour la densité de la vapeur d’eau , la
(i) Comme l’action a lien à la surface du fer, on la rend plus vive en augmentant la surface du fer; c'est pour cela qu’on preudordinairement du fil de fer.
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différence en Ire celle densité théorique et la densité vraie est assez petite pour qu’on puisse l’attribuer à des erreurs d'observations.
Pour connaître la quantité d’hydrogène contenue dans 100 parties d’eau , on n’a qu’à établir , d’après les données précédentes, la proportion suivante :
1,2403 : 0,1377 (poids de 2 vol. d'bydrogcne) :: 100 : x
x — 1 1 ,102 (hydrogène).
Pour connaître la quantité d’oxygène , on a :
1,24.03 : 1,1026 :: 100 : x x — 88 ,892 (oxygène).
Donc, dans 100 p. d'eau , il y a :
El prenant l’oxygène pour terme de comparaison ou pour unité , on a :
88,898 : 11,102 :: 1 : x = 0,1248 (hydrogène).
Si l’oxygène est exprimé par 100 , l’hydrogène le sera par 12,48.
Binoxyde d’hy drogène.
Synonymes. Dioxyde ou binoxyde d'hydrogène , peroxyde d'hydrogène , eau oxygénée.
Propriétés physiques. Le bioxyde d’hydrogène est liquide , incqlore , inodore et d'une densité de 1,450 à — 36°. Il blanchit la langue, en y produisant des picotements très-vifs, sans pourtant détruire l’épiderme. Il coule dans l’eau comme du sirop et s’y dissout aisément. On ne connaît pas son point d’ébullition , à cause de son défaut de stabilité et de la facilité avec laquelle il se décompose à une température inférieure à celle de 1 ébullition. Cependant, on pourrait parvenir à déterminer le point d'ébullition du binoxyde d’hydrogène , en connaissant la tension de sa vapeur à une température basse. Le binoxyde d’hydrogène ne dégage pas d’oxygène sous lu vide
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de la machine pneumatique. Soumis à l'action de la chaleur , il se décompose et donne kTà fois son volume d’oxygène.
Propriétés chimiques. Le bioxyde d’hydrogène est un composé peu stable. Il décolore le curcuma, et détruit, en général, à la longue, les teintures végétales. La propriété la plus remarquable du binoxyde d’hydrogène est de se décomposer au contact d'une foule de substances solides. Cette décomposition est ordinairement brusque et quelquefois accompagnée de chaleur et de lumière. L'argent , l’or, le platine, l’osmium , le charbon , etc. , décomposent l’eau oxygénée , sans que ces corps éprouvent aucune altération. Certains oxydes, comme les oxydes de plomb et d'argent , se réduisent (c’est-à-dire abandonnent leuroxygène pour passer à l’état métallique)au contact de l'eau oxygénée, qui elle-même se décompose en eau et en oxygène. L’action a souvent lieu avec explosion. Le peroxyde de manganèse ne se réduit pas par le contact de l'eau oxygénée ; mais faction est très-vive , et il se produit une chaleur considérable. Avec 1 oxyde d'argent, faction est instantanée, le métal se réduit sur-le-champ, avec production de chaleur. D après les idées généralement reçues , il devrait, dans cette expérience, y avoir production de froid ; car l’oxygène , de solide qu il était dans sa combinaison avec le métal , redevient gazeux. Ces faits sont curieux et non expliqués. Ce sont des phénomènes de ce genre que M. Gay-Lussae appelle actions de présence , et M. Berzélius, phénomènes catalytiques. Certains oxydes se suroxydent par le contact de l’eau oxygénée. C est ainsi que M. Thénard est parvenu a découvrir une péric de peroxydes , qu on ne peut produire autrement que par le moyen du binoxyde il hydrogène. Les dissolutions de chaux , de stronliane et de baryte douuent avec l’eau oxygénée un précipité de peroxyde de calcium y de strontium, do baryum; car ces peroxydes sont moins solubles que leurs protoxydes. Le contact de certaines substances organiques détermine également la décomposition du binoxyde d hydrogéné- Aim i , la übrino Je décompose, saus
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s’altérer, avec dégagement d’oxygène, tandis que l’albumine, qui a tant d’analogie avec la fibrine , que certains chimistes les ont considérées comme une seule et même substance , ne décompose point l’eau oxygénée.
Le peroxyde d’hydrogène ressemble au persulfure d’hydrogène. Comme ce dernier, on ne le conserve bien que dans une liqueur acidulée ; car les acides le rendent plus stable. Les bases , au contraire , nuisent à sa stabilité.
Composition. HOs ( équivalents) ou H*0J ( atomes ).
Préparation. Lorsqu’on traite le binoxyde de baryum par l’acide chlorhydrique ou par un acide quelconque , tout se dissout, rien ne se dégage , et le sel qui se produit a toutes les propriétés d’un sel de baryte. Que s’est-il donc passé? Qu’est devenu l’oxygène ? Tout préoccupé de ce phénomène , M . Thénard avait d’abord pensé que , dans ce cas , les acides se suroxygénaient , et il avait établi , en conséquence, une série d’acides suroxygénés. Quelque temps après, l'illustre chimiste reconnut que ces acides n’existaient pas, et que l’oxygène du binoxyde de baryum était entré en combinaison avec l’eau ; ce fut là l’origine de la découverte de l’eau oxygénée. Comme le peroxyde d’hydrogène est peu stable et que son existence est , pour ainsi dire , éphémère , il faut beaucoup de précautions et une longue série d’opérations pour parvenir à l'obtenir en quantité un peu notable. A cet effet, on broyé le binoxyde de baryum ( obtenu en chauffant la baryte avec de l’oxygène, au rouge obscur) avec de l’eau dans un mortier d’agate ou de verre ; ensuite , on y verse goutte par goutte de l’acide chlorhydrique faible ; il se forme -du chlorure de baryum soluble et de l’eau combinée avec une certaine quantité d'oxygène. En versant dans la liqueur de l’acide sulfurique , on enlève la baryte à l’état de sulfate insoluble , et en y versant du nitrate d’argent , on enlève le chlore à l’état de chlorure d’argent également insoluble. Dès lors , la liqueur ne contient plus que de l’eau oxygénée faible. On recommence ainsi l’opération un certain nombre de fois. Enfin, on concentre l’eau oxygénée
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dans le vide, en lui faisant perdre une certaine quantité d’eau à l étal de vapeur , et on la conserve en y ajoutant quelques gouttes d’acide chlorhydrique ou fluorhydrique.
Usages. On peut se servir de l’eau oxygénée pour restaurer et blanchir les peintures à l'huile, puisqu’il ramène à l’étal de sulfate blanc le sulfure noir de plomb , provenant du carbonate dont le peintre s’était servi comme de couleur blanche.
Historique. Le binoxy de d’hydrogène a été découvert par M.Théuard en 1818.
Oxydes (oxyures).
L’eau, mise en contact avec certains corps simples, donne, en se décomposant, naissance à des oxydes, comme l’acide sulfhydrique donne naissance à des sulfures. L’action a lieu à froid avec le potassium, le sodium, le lithium, le baryum, le strontium et le calcium. Ëlle a lieu à la température de l’ébullition , avec le magnésium , l’aluminium , l’yttrium et l’arsenic. Enfin , l’action a lieu à la chaleur rouge, avec le zinc, le fer, l’étain, le cobalt, le nickel. C’est sur l’action oxygénante de l’eau , à différentes températures , que M. Thénard a en partie fondé sa classification ingénieuse des métaux. L’eau oxygénée produit à froid un grand nombre de peroxydes. L’air, comme l’eau, oxyde presque tous les métaux , soit à froid , soit à chaud. Les combinaisons de l’oxygène avec un autre corps ( oxyures ) peuvent être ou acides, ou basiques, ou indifférentes. C’est à tort qu’on a dit que toute base est un oxyde et que tout sel est la combinaison d’un acide (oxacide) avec une base (oxybase) ; car le soufre , le chlore , le brôme , etc., ont , sous ce rapport, la même propriété que l’oxygène ( Voy. pag. 12); ils forment des composés, soit acides, soit basiques, soit indifférents. Tou9 les sulfures ne sont pas des sulfures indifférents ; il y en a qui jouent le rôle d’acide [suif acides) vis-à-vis d’autres sulfures qui jouent le rôle de base [sulfobases), et c’est de leur combinaison que résultent des sulfosels (sulfures doubles).
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Plus la quantité d'oxygène augmente dans un oxyde basique, plus celui-ci tend à devenir acide. Exemples : Le protoxyde de manganèse , en devenant peroxyde , perd sa propriété de base ; et en se combinant avec une plus forte proportion d’oxygène , il donne naissance à des acides ( acides raanganique et permanganique^. Les oxydes d’antimoine, de chrême, d’urane, d’étain, sont dans le même cas. Lés oxydes les plus bxygénés sont presque toujours acides , tandis que les moins oxygénés sont généralement basiques. Ce que notts disons de 1 oxygène est également applicable au soufre, au sélénium , au chlore , etc.
11 est impossible de donner des caractères bien généraux sur les oxydes. Les alcalis, qu’on croyait autrefois des corps simples, sont des oxydes très-solubles; les oxydes métalliques, que lesancicns appelaient chaux, sont solides et généralement insolubles dans l’eau ; aussi les obtient-on en grande partie par voie de précipitation. (Voy. bases, alcalis. )
SOUFRE
Synonymes. Sulphur ( lat. )', Srhwe/el ( allemand).
Propriétés physiques. JLe soufre est un corps solide , d’un jaune cilrin, insoluble dans l’eau et sans saveur (1). Il acquiert cependant , par le frottement, une légère odeur, en même temps qu’il attire, comme la résine, les corps légers (2). Il conduit mal le calorique et l’électricité. La chaleur de la main suffît pour briser un canon de soufre avec bruit , ce qui tient au défaut de conductilité du calorique. Il fond à 108° de température (à 117° suivant M. Gay-Lussac). Vers 250° à 300*, il devient de plus en plus pâteux, ne peut . plus couler, et en même témps devient d’un brun foncé. Si, dans cet état, on le refroidit brusquement.il reste long-
(i) I.os corps insolubles dans l'eau sont aussi insolubles dans la salive, et conséquemment sans saveur.
(a) On peut tirer des étincelles électriques d'un bâton de soufre préalablement frotté avec un morceau d'étoffe de laine ou de soie.
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temps mon , élastique et susceptible de se réduire en fils trèsminces , et de recevoir l’empreinte de médailles. Vers V20-, il entre en ébullition et sé réduit en vapeurs d’un jaune foncé , qui se condensent sur des corps froids sous forme de poussière (fleur de soufre). 11 devient au contraire cassant , si on le refroidit brusquement lorsqu’il est à peine entré en fusion et qu’il n’à pas encore changé de couleur ; fondu et refroidi lentement, il cristallise en petits prismes rhomboidaux trèsallongés. Dans toutes ces circonstances, le soufre reste chimiquement le même corps, et sa coloration dépend d un arrangement particulier des molécules, produit par 1 application de la température à des degrés différents. Le soufre présente un exemple frappant de dimorphie en ce qu il peut cristalliser en octaèdres à triangles scalènes et en prismés rhomboidaux. La densité du soufre est 1,99. Celle de sa vapeur est 6,653, la densité de l’air étant 1. Le soufre devient , comme les résines, électro-négatif par le frottement.
Propriétés chimiques. Projeté sur le feu , le soufre répand une odeur sui generis. L odeur qui se produit est celle de 1 acide sulfureux , auquel le soufre donne naissance en brûlant au contact de l’air ou de l’oxygène. Il Se combine directement avec un très-grand nombre de corps, surtout avec les métaux, et , sous ce rapport, il a beaucoup d analogie avec l’oxygène. Avec l’hydrogène, il forme l’acide sulfhydrique,et avec les métaux , des sulfures correspondant aux oxydes métalliques.
État. Le soufre se rencontre à l’état de liberté ( état natif) aux environs des volcans , autour de l’Etna , du Vésuve , autour des volcans brûlés des Andes , dans l’Amérique méridionale. 11 constitue alors des dépôts considérables , produits de la vaporisation , qu’on désigne sous le nom de solfatares ( terres de soufre). Il existe dans le blanc d’œuf, et, d'après l’analyse deM. Muldner, dans l’albumine et la fibrine du sang [protéine). On le rencontre, à l’état de combinaison , dans les sulfures et dans les sulfates. Les sulfures de fer, de cuivre, de plomb , de zinc , d’antimoine , de mercure ; puis les sulfates
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de chaux , de strontiane , de baryte , de potasse , de soude , de magnésie, sont les composés de soufre les plus répandus!
Préparation. On retire le soufre le plus ordinairement du persulfure de fer et de cuivre (pyrite). A cet effet, on place la pyrite dans des chaudières en fonte , sous lesquelles on allume du feu. Par 1 action de la chaleur, le persulfure se réduit à l’état de monosulfure , et l’excédant du soufre se vaporise. On conduit les vapeurs de soufre , au moyen de tuyaux convenablement adaptés , dans une chambre de plomb , dont le plancher est incliné , et au fond duquel se trouvent des moules cylindriques , dans lesquels le soufre se condense ( soufre en canon). Mais, pour que le soufre passe , dans la chambre de plomb, à l'état liquide, il faut que la température soit maintenue au point de fusion du soufre, c’est-à-dire à 117% car , lorsque la température de la chambre de plomb , dans laquelle le soufre arrive , est maintenue au-dessous du point de fusion du soufre, celui-ci passe à l’état solide et forme une sorte de neige , qui constitue les fleurs de soufre.
Caractères distinctifs. L’odeur que répand le soufre en brûlant , est On caractère excellent qui sert à le distinguer de tous les autres corps.
La formule du soufre est S =201,165 , l’équivalent de l’oxygène étant 100.
Usages. On se sert des fleurs de soufre lavées dans la fabrication de la poudre fine ; car le soufre ordinaire , qui n’est jamais bien pur , pourrait contenir de petits grains de silice capables de briser l’arme à feu. On emploie le soufre pour soufrer les allumettes et pour préparer l’acide sulfureux et 1 acide sulfurique. En médecine , on prescrit le soufre dans beaucoup de maladies de la peau.
Historique. Le soufre est connu depuis la plus haute antiquité. II jouait , au moyen âge , un grand rôle dans le laboratoire des alchimistes, qui regardaient le soufre et le mercure comme les éléments des métaux : Omnia metalla ex sulfure et argento vivo consistant.
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Acide sulfhydrique .
Sykommes. Hydrogène sulfuré , acide hydrosulfurique , acide hydrothionique. Schwejelwasserstoff ( allem, ).
Propriétés physiques. L’acide sulfhydrique est un composé gazeux , incolore, doué d’une odeur d’œufs pourris trèscaractéristique ( 1 ) ; sa saveur est fort désagréable ; sa densité est 1,19. Soumis à une pression de 17 atmosphères, il peut, à la température ordinaire (10°), être amené à l’état liquide. Il présente alors l’aspect d’un liquide incolore, excessivement mobile; sa mobilité est telle, que l’élher, placé à côté de lui , ressemble à une huile grasse. A — .18°, l’acide sulfhydrique étendu d’eau , dépose de petits cristaux octaédriques d’hydrate (2). Le gaz acide sulfhydrique se dissout assez faiblement dans i’eau ; celle-ci , dans les circonstances ordinaires , en prend environ trois fois son volume. Étant peu soluble dans l’eau , il ne fume pas à l’air. L’eau, chargée de gaz acide sulfhydrique, laisse dans le vide , ou à une température élevée , échapper tout le gaz qu’elle contient.
Propriétés chimiques. L’acide sulfhydrique rougit faiblement la teinture de tournesol ( en rouge vineux ). Ses propriétés acides ne sont pas bien marquées ; en le faisant passer à travers un tube incandescent, on le décompose en hydrogène et en soufre. Ainsi, la chaleur seule suffit pour le décomposer; et pourtant cette même chaleur suffît aussi pour combiner le soufre avec l’hydrogène (Voy. préparation ). Mais, de même que la chaleur ne décompose pas complètement l'acide sulfhydrique , ainsi la chaleur seule n’amène pas une combinaison complète du soufre et de l’hydrogène. L’acide sulfhydrique est
(i) L'odeur qu'exhalent les œufs pourris tient précisément à la présence de l’acide sulfhydrique qui s'y développe.
(a) Annalen dtr Chemie vnd Pharmacie ; herausg. V. Liebig. l640<
un gaz inflammable , ce qui n:est pas étonnant , puisqu'il se compose de deux corps éminemment Inflammables ; il brûle avec une flamme bleuâtre et répand une odeur d’acide sulfureux. En faisant l’expérience dans une éprouvette , on remarque que la combustion n’est pas complète ; il se dépose du soufre sur les parois du vase , et l’hydrogène seul est brûlé complètement (1).
Mis en contact avec l’oxygène à froid et à l’air sec , le gaz acide sulibydrique reste inaltérable ; en dissolution dans l'eau , il est décomposé complètement à la longue par l’oxygène de l’air qu elle absorbe; il seproduitde l'eau et du soufre qui se dépose sous la forme d'un précipité blanc laiteux. L'eau , en détruisant l’élasticité du composé , en facilite la décomposition. Il faut conserver la dissolution d'acide suifhydrique entièrement à l’abri du contact de l’air. Mis en contact avec le chlore , il so décompose , en laissant déposer du soufre et en cédant son hydrogène au chlore pour donner naissance à de l’acide chlorhydrique. L’iode agit comme le chlore. Il y a formation d’acide iodhydrique et dépôt de soufre qui se précipite.
L’acide sulfhydrique précipite généralement en noir la plupart des sels métalliques, tels que ceux de plomb , d’argent , de cuivre, de bismuth , etc. Les sels de fer et de zinc ne sont précipités par l'acide sulfhydrique , qu’autant qu’ils sont parfaitement neutres. La moindre quantité d'acide libre en empêche la précipitation. Ces précipités sont des sulfures. Cet acide noircit l’argent métallique.
L’acide sulfhydrique agit comme un poison sur les animaux . Il en faut peu pour occasionner une asphyxie complète. C’est lui qui produit les accidents qu’on a à redouter en vidant les égouts et les fosses d’aisance. Son action sur les tis-
(i) On peut appliquer à cette combustion incomplète du soufre et complète de l’hydrogène , le principe suivant : « De deux corps mis en présence d’un troisième , celui qui a le plus d'affinité se combine plus complètement que l’autre qui en a moins et qui se précipite. »
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sus n’est pas corrosive comme celle du chlore. Il paraît principalement agir sur le^système nerveux.
de ga/ sulfhydrique dans l'air suflit pour faire périr un oiseau ; ^ suffit pour tuer un chien.
Caractères distinctifs. L’odeur distingue l'acide sulfhydrique de tous les autres corps. Au contact du chlore , l’acide sulfhydrique donne un précipité laiteux (soufre) avec formation d’acide chlorhydrique qui précipite le nitrate d’argent en blanc.
État. L’acide sulfhydrique se rencontre à l’état de liberté dans les égouts, dans les fosses d’aisance , enfin partout où il y a des substances animales , et surtout des œufs , en putréfaction. On le rencontre encore dans la nature dissous dans l’eau, et constituant le principe actif des eaux minérales sulfureuses naturelles (eaux de Baréges, de Gauterets, de Bagnéres). >
Préparation. L’hydrogène cl le soufre peuvent se combiner directement. Expérience : On remplit une cloche de verre d’un volume d’hydrogène ; on y fait passer un morceau de soufre qu’on chauffe jusqu’à ce qu’il se volatilise. Aussitôt il se produit du gaz acide sulfhydrique ; mais cette combinaison est incomplète. Dans cette expérience, il ne s en forme guère qu’un cinquième de ce qui aurait dû se former eu réalité. L’hydrogène , en se combinant avec le soufre , ne change pas de volume (Voy. composition). La combinaison de l’hydrogène avec le soufre est complète lorsque ces deux corps se trouvent à l’etat naissant, c’est-à-dire au moment où les éléments d’un composé se dissocient pour se transformer en un ou plusieurs composés d’un nouvel ordre.
Le procédé le plus commode pour préparer 1 acide sulfhydrique consiste à faire agir un acide fort (acides sulfurique, nitrique, chlorhydrique) sur un sulfure ; le sulfure de fer et l’acide chlorhydrique remplissent ce but. Au contact de ces deux corps, l’acide sulfhydrique prend naissance et se dégage avec effervescence; l’action a lieu à froid. A la place du sul-
Digitizec
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fure , on obtient un chlorure de fer, et à la place de l’acide chlorhydrique, on a l’acide sulfhydrique qui se dégage. Il y a là un échange d’éléments, équivalent pour équivalent.
FeS ) FeCl (résidu).
ClII SH (se dégage).
En employant un oxacide, c’est l’eau qui est décomposée, et on a:
Fe S ) _ FeO, SOs ( résidu).
S03,Hoi SH (se dégage).
Composition. L’acide sulfhydrique est un gaz composé de soufre et d’hydrogène. Pour l’analyser le plus commodément , on peut s'y prendre de la manière suivante : On chauffe 100 volumes de ce gaz avec de l’étain (1) dans un tube de verre gradué et légèrement courbé ; après l’expérience on trouve que le volume du gaz n’a pas changé. Donc , un équivalent d’hydrogène ( 2 volumes) , en se combinant avec un équivalent de soufre , donne un équivalent (2 volumes) d’acide sulfhydrique , saturant un équivalent de base. Sa formule est donc H S ou H*S , représentant un équivalent ou deux volumes d’hydrogène sulfuré.
D’après ces données, la densité théorique de l’acide sulfhydrique est 1,17682 (poids d’un volume). En ôtant de ce nombre la densité de l’hydrogène 0,06885, on a 1 ,10897 pour le poids du soufre qui se combine avec cet équivalent d’hydrogène. L’équivalent en poids de l’hydrogène étant connu ( 12,48) , on trouve celui du soufre , en établissant la proportion suivante :
0,06885: 1,10897 ;; 12,48 : *=201,165 qui est l’équivalent du soufre , celui de l’oxygène étant 100.
(1) On choisit l'étain de préférence, parce qu'il fond facilement, et qae , étant fondu ( liquide ), il présente successivement toutes ses surfaces au corps avec lequel on le combine. Le fer ou tout autre métal ne présenterait pas le même avantage.
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Usages. L’acide sulfhydrique est souvent employé en bain (combiné avec un alcali) et quelquefois comme boisson dans les maladies dartreuses et rhumatismales. On s’en sert souvent comme réactif de certains sels métalliques et pour séparer les sels de cuivre des sels de fer ; il subît d’aciduler le mélange de ces sels pour que l'acide sulfhydrique ne précipite que le sel de cuivre en laissant le sel de fer intact.
Persulfure d'hydrogène.
Synonymes. Polysuljide d’hydrogène , suljide d’hydrogène , acide hydrothioneux, fVasserstoffichwefel (allemand).
Propriétés physiques. Le persulfure d’hydrogène est un liquide de couleur jaune brunâtre ; l’odeur en est désagréable et rappelle un peu celle de l’acide sulfhydrique : sa saveur est brûlante et amère. Comme le binoxyde d’hydrogène , il blanchit la langue et y cause un sentiment de picotement très- vif ; il a la consistance d’une huile essentielle ; sa densité est 1 ,7. À la température de 60° à 70- , il se décompose en soufre qui se précipite , et en acide sulfhydrique qui se dégage. Un froid de — 20° ne le solidifie point. Il n’est pas sensiblement soluble dans l’eau , qui parait le décomposer en partie. L’éther le dissout , et sa dissolution éthérée, exposée à l’air, laisse, au bout de quelque temps, déposer des cristaux de soufre.
Propriétés chimiques. Le persulfure d’hydrogène se décompose dans les dissolutions alcalines en soufre et en acide sulfhydrique. Il est , au contraire , très-stable dans les dissolutions acides. On peut l’y faire bouillir sans le décomposer. Le binoxyde d’hydrogène est à peu près dans le même cas. Mis en contact avec l’oxyde d’argent , il se décompose avec dégagement de lumière. Tous les corps qui amènent la décomposition du binoxyde d’hydrogène décomposent aussi le persulfure d’hydrogène. Tels sont, le peroxyde de manganèse , le platine , le charbon , etc. Dans celte action , il se dégage de
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l’acide sulfhydrique avec effervescence , et du soufre se dépose. Il détruit l'épiderme et la couleur du tournesol. Il brûle avec une flamme bleuâtre , en donnant naissance à de l'acide sulfureux et à de l’eau.
Préparation. On verse une dissolution de polysulfure de potassium sur de l’acide chlorhydrique étendu d’eau. On agite continuellement la liqueur : le persulfure d’hydrogène se dépose. Explication. U se forme d'abord de l'acide sulfhydrique qui, au lieu de se dégager, absorbe une plus grande quantité de soufre mis à nu par l’acide chlorhydrique qui s'unit à la potasse. Comme la liqueur est constamment maintenue acide, le persulfure d’hydrogène ne se décompose pas. Il se décomposerait , si l’on versait , au contraire , l'acide chlorhydrique étendu dans la dissolution de persulfure de potassium.
Composition. On ne connaît pas la composition exacte du persulfure d'hydrogène. Probablement il se compose d'un équivalent d’hydrogène ( 2 volumes ) et de 2 équivalents de soufre. Sa formule serait donc H S’.
'Historique. Le persulfure d hydrogène a été découvert par Sclieclc , et très-bien décrit par M. Thénard en 1831.
Sulfures.
On distingue les sulfures , suivant les diverses proportions de soufre qu’ils contiennent, en monosulfures , en suif hydrates de monosuif m'es, en bisulfures , en trisulfures, quadrisulfures , et en penta ou persulfures (I).
1» Monosulfurcs. Quand on chauffe du soufre avec un métal , il peut se présenter deux cas : 1° le métal ne se combine avec le soufre qu'en une seule proportion (M-f-S)*, ou 2“ le métal se combine avec le soufre en plusieurs proportions; cependant, quelle que soit la quantité de soufre qu’on
( I ) Les protosulfures alcalins devraient être appelés sulfidcs ( Voy. npmenctal.), parcp qu ils jouent souvent le rôle de base (sul/oàaas) vis-à-vis certains pcrsulfuics mctallnjues ( sulfacidci ).
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lai présente , le métal n’en prend jamais plus de 8 équivalents (M+S5). Les monosulfures des métaux proprement dits sont généralement insolubles , tandis que les monosulfures àlcalîns sont solubles. Ce sont ceux là qui nous intéressent plus particulièrement.
Les monosulfures alcalins ont tous une réaction alcaline, et ils ont tous une odeur d'hydrogène sulfuré. Ils sont solubles dans l'eau et dans l’alcool et tachent la peau en jaune ; la tache ne persiste pas. Traités par un hydracide ( acide chlorhydrique ) , ils dégagent de l’acide sulfhydrique avec effervescence ; traités par un oxacide (acide sulfurique) , iis donnent lieu à la même réaction ; mais dans ce cas , c’est l’eau de l’acide qui se décompose , tandis que dans le premier cas , c’est l’acide lui-même qui se décompose. Ce caractère appartient du reste à tons les sulfures en général. Chauffés en vase clos , les monosulfores alcalins résistent à de très-hautes températures. Us s’altèrent , au contraire , au contact de l’air , en se transformant , à la longue , par suite de l’absorption de l’oxygène , en sulfates parfaitement neutres. Le grillage à l’air humide hâte singulièrement cette transformation.
La dissolution aqueuse des monosulfures alcalins est d’abord incolore ; au bout de quelque temps , elle se colore en brun jaunâtre, étant exposée au contact de l’air; enfin, au bout d’uu à deux ans, elle est redevenue incolore. Supposons que ce soit le monosulfure de potassium (KS) , voici ce qui se passe : 2KS-1- eau au contact de l'air (oxygène et acide carbonique) devient = KO,COs (carbonate de potasse) + KO, ST)1 (hyposulfite). Or, le- carbonate et l’hyposulfitc de potasse, formés aux dépens d’e l’oxygène et de l’acide carbonique de l’air , sont tous deuv. incolores. Pourquoi donc y a-t-il coloration ? C’est que le p otassium s’oxyde plus vite que le soufre, et la potasse ainsi produite se combinant aussitôt avec l’acide carbonique de l’air , il y a du soufre mis en liberté , et ce soufre, se portant sur la partie du monosulfurc non décomposée , transforme celui-ci en polysuffuro. Or, tous les poly-
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sulfures sont colorés ; mais le soufre , absorbant bientôt l’oxygène de l’air , se transforme d’abord lui-même en hyposulfite incolore , comme nous venons de le voir ; et l’hyposulfite se change à son tour , par un contact prolongé de l’air , en sulûte et iinalement en sulfate. C’est ainsi qu’une dissolution de monosulfure alealin , exposée à l’air , se trouve , au bout d’un certain temps , entièrement convertie en sulfate parfaitement neutre et incolore.
On distingue les monosulfures des autres sulfures plus sulfurés , en ce que leurs dissolutions , traitées par les acides , dégagent de l’acide sulfhydrique sam précipitation de soufre.
Il y a plusieurs moyens de préparer les monosulfures. Le meilleur moyen consiste à chauffer un sulfate alcalin (sulfate de potasse, de soude, de chaux, de baryte, de strontiane) dans un creuset brasqué , recouvert de charbon et porté à la chaleur blanche. Tout l’oxygène étant enlevé par le charbon à l’état d’acide carbonique ou d’oxyde de carbone , il reste un équivalent de soufre combiné avec un équivalent de potassium ou de sodium, etc., c’est-à-dire un monosulfure alcalin. Tout autre moyen de préparer le monosulfure est difficile , sinon impossible ; car, comme les métaux alcalins peuvent se combiner avec le soufre en plusieurs proportions définies, il est difficile de tomber exactement sur la quantité de soufre (par voie sèche) ou d’acide sulfhydrique (par voie humide) nécessaire pour former avec la potasse ou la soude un monosulfure de potassium ou de sodium.
2° Sulfliydrates de sulfures. Il n’y a guère que les alcalis et les terres alcalines qui forment des sulfhydirates de sulfures , qu’on doit regarder comme de véritables sulfo-sels ; car, dans ces composés , le soufre de l’acide correspond au soufre de la base , comme dans les oxy-sels ou sels proprement dits, l’oxygène de l’acide correspond à l’oxygène do la base ( Voy. Nomenclature ).
Caractères. Ils ont une réaction alcaline. Leurs dissolutions sont incolores comme celles des monosulfures , et traitées par
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les acides , elles dégagent de l’hydrogène sulfuré comme les sulfures simples , avec cette différence qu’il se dégage exactement le double d hydrogène sulfure , de ce qu’en dégagent les monosulfures :
MS, HS+Cl H = MCI-fHS, HS (2 éqniv. d’acide sulfhydrique).
MS, Cl II = MC1+HS (1 équiv. d’acide sulfhydrique).
Le moyen le plus simple de distinguer un sulfhydrate de sulfure d’un monosulfure, consiste à le mettre en contact avec un sel(sulfate) de manganèse. Si l’on opère sur un sulfhydrate, il se produit un précipité de sulfure de manganèse avec effervescence , et il se dégage un équivalent d’acide sulfhydrique, parce qu’il n’existe pas de sulfhydrate de sulfure de manganèse. Ce même sel de manganèse ne donne pas d’effervescence avec un monosulfure alcalin. •
L’action de l’air sur les sulfhydrates de sulfures est la même que sur les sulfures simples.
On prépare les sulfhydrates de sulfures en faisant arriver dans une dissolution de potasse, de soude, de chaux, etc., un courant de gaz sulfhydrique.
En chauffant du potassium dans du gaz sulfhydrique , on obtient un sulfhydrate de sulfure de potassium , en même temps qu’il se dégage de l’hydrogène. Ce sulfhydrate est tout à fait analogue au fluorhydrate de fluorure de potassium.
3° Poly sulfures. Tous les polysulfures sont colorés. Leurs dissolutions , traitées par un acide , dégagent de l’acide sulfhydrique avec effervescence, et laissent déposer tous les équivalents de soufre, moins un, qui entrent dans la composition du polysulfure. Ainsi , par exemple , si le polysulfure est un trisulfure , il se déposera deux équivalents de soufre ; si c’est un penta-sulfure, il s’en déposera quatre équivalents , etc. Il est important , dans les analyses , de ne pas se servir d’un polysulfure , au lieu d’un monosulfure ; car, l’excès de soufre du polysulfure s’ajoutant au précipité d’un sulfure simple , ferait commettre une erreur considérable.
Les polysulfures se conservent plus longtemps à l’air que
les sulfures simples. Mais ils finissent, à la longue, par devenir incolores , et laissent déposer du soufre , ce qui les distingue des monosulfures et des sulfhydrates de sulfures qui se décolorent sans déposer de soufre. Dans la décoloration despolysuifures , l'air n'intervient que par son oxygène. Le polysulfure passe successivement par les états intermédiaires d ’hyposul/ite , de sulfite , pour arriver finalement à l’état de sulfate.
On obtient les polysulfures directement par voie sèche en calcinant un alcali fixe (potasse, soude) ou une terre alcaline (chaux, baryte , strontiane) avec du soufre en excès.
Oxacides de soufre.
Les composés d’oxygène et de soufre ont été rangés dans l’ordre suivant : acide sulfureux , acids, sulfurique , acide hyposulfurique , acide hyposulfureux. C'est là leur ordre de stabilité. L’acide sulfureux , étant le composé le plus stable , a ilù être placé avant l'acide sulfurique. D’ailleurs, l’acide sulfureux peut être (suivant M. Pcrsoz ) considéré comme uu radical analogue au cyanogène. ( Voy. pag. 85).
Acide sulfureux.
Synonymes. Acidum sulfurotum (latin). Schwcjligcsiiure (allemand).
Propriétés physiques. L’acide sulfureux est un gaz incolore , doué d une odeur suffocante , rappelant l’odeur du soufre qui brûle. 11 a une saveur acide et désagréable. Sa densité est 2,25. Soumis à uue pression de 3 à 5 atmosphères dans un appareil de Mariotte , il passe à l’état liquide (Faraday). Ce qu’il y a de remarquable dans cette expérience, c’est que la diminution du volume du gaz acide sulfureux n’est pas exactement proportionnelle à la pression à laquelle il est soumis ; tandis que les autres gaz, d’après la loi de Mariotte , se réduisent à la moitié de leur volume, sous une pression double ; au tiers , sous une pression triple, et ainsi de suite. L’acide sulfureux se réduit tout d’abord au quart environ de sou volume sous une pression double. Le gaz acide sulfureux est donc plus compressible que les autres gaz. Devenu liquide,
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par suite d’une forte pression ou d’un abaissement de température à — 25° , il est incolore , très-mobile , et sa densité est 2,212 à — 50“. A la température de 10°, il reprend avec effervescence l’état de gaz, en produisant un abaissement de température qui va jusqu a — 57", et dans le vide, jusqu’à — 68". Aussi , peut-on congeler, à l’aide de l’acide sulfureux liquide anhydre, les liquides dont le point de congélation est très-bas , tels que l’alcool , le mercure , etc. Le pouvoir réfringent du gaz acide sulfureux est 2,260. L’eau , à la température de 20°, dissout environ 44 fois son volume de gaz acide sulfureux. L’alcool dissout 116 fois son volume de gaz dans les circonstances ordinaires. Ces quantités varient suivant la température et suivant la pression. L’acide sulfureux dissous dans l'eau , perd sa stabilité et tend à se transformer en un autre composé ( Voy. Propriétés chimiques).
Propriétés chimiques. De tous les acides du soufre , l’acide sulfureux est le plus stable. Prenant naissance à une température élevée , il n’est point décomposable par la chaleur.
Le gaz acide sulfureux , dissous dans l'eau et abandonné au contact de l’air , se transforme peu à peu en acide sulfurique. Voici comment: l'eau dissout l’oxygène de l'air; cet oxygène se combine avec l’acide sulfureux , qui se change eu acide sulfurique, et alors l’eau , n’ayant plus d'oxygène en dissolution , est apte à en absorber de nouveau. Cette action, lente à la vérité, se continue jusqu’à ce que tout l’acide sulfureux soit changé en acide sulfurique.
Le chlore et l’acide sulfureux n'exercent aucune action l’un sur l'autre lorsqu’ils sont tous deux à l’état de gaz secs ; mais en y ajoutant un peu d’eau , la réaction a lieu aussitôt ; le chlore disparaît ; il se forme de l’acide chlorhydrique et de l’acide sulfurique aux dépens de l’hydrogène et de l’oxygène de l’eau qui se décompose. L’iode , le brème, le fluor, agissent comme le chlore.
L’acide sulfureux et l’acide chlorhydrique , tous les deux étant très-stables, ne réagissent pas l’un sur l’autre. L’acide
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sulfureux, mis en contact avec l’acide sulfhydrique , donne naissance à de l’eau , et à du soufre qui se dépose.
Les oxacides peu stables, c’est-à-dire ceux qui cèdent facilement leur oxygène, tels que les acides chlorique , bromique , iodique , nitreux , nitrique , transforment l'acide sulfureux en acide sulfurique.
L’acide sulfureux forme avec les oxy-bases des sulfites.
Le peroxyde de manganèse absorbe le gaz acide sulfureux d'une manière complète (Gay-Lussac). Le borax est dans le même cas. Cette propriété est précieuse dans les analyses.
L’eau, tenant en dissolution de l’acide sulfureux , abandonne, par la chaleur, tout l’acide dont elle est chargée, et il ne reste plus que de l’eau pure ; tandis qu’en traitant de la même manière une dissolution d’acide chlorhydrique , il arrive un degré où l’eau n’en abandonne plus ; elle reste acidulée.
L’acide sulfureux décolore certaines couleurs végétales. La violette, les roses rouges, sur lesquelles on fait arriver du gaz acide sulfureux , deviennent blanches ; mais la couleur n’est que masquée , car on la rétablit au moyen de l’acide sulfurique. Il rougit la teinture de tournesol , qui , bientôt après , se détruit en devenant d'un jaune paille.
État. On rencontre l’acide sulfureux à l’état de liberté aux environs des volcans , des solfatares , et partout où il y a du soufre en combustion. On ne le rencontre point à l’état de combinaison ; car , outre que l’acide sulfureux a peu de tendance à s’unir aux bases , il ne tarderait pas à se changer de sulfite en sulfate.
Préparation. Lorsqu’on brûle du soufre dans une cloche contenant de l’air ou de l’oxygène , il se forme du gaz acide sulfureux, facile à reconnaître par son odeur caractéristique. Cetacide s’obtient donc directement. En brûlant le soufre dans l’oxygéne , la température qui se produit est excessivement élevée , tandis que dans l’air , la présence de l’azote s’oppose à une élévation trop grande de température. Celte remarque est du reste applicable à tous les corps qui se combinent di-
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rectement , soit avec l’oxygène pur , soit avec l’oxygène de l’air. — On prépare l’acide sulfureux plus commodément en chauffant l’acide sulfurique concentré , en contact avec un métal tel que le cuivre , le mercure ou le zinc. L’acide sulfurique , en se décomposant , oxyde le métal , et l’acide sulfureux se dégage et peut être recueilli sous le mercure.
Lorsqu’on chauffe l’acide sulfurique avec de la sciure de bois ou avec du charbon en poudre , on obtient également un dégagement d’acide sulfureux; mais celui-ci est impur, car il est mêlé avec de l’acide carbonique et avec des vapeurs d’acide sulfurique anhydre.
Caractères distinctifs. L’odeur et la propriété d’être absorbé par le peroxyde de manganèse et le borax , sont des caractères suffisants pour distinguer l’acide sulfureux de tous les autres corps.
Composition. De 100 parties de gaz acide sulfureux ,
50,114 appartiennent au soufre.
49,856 — à l’oxygène.
Sa formule est donc SO’ ou S. 100 parties de cet acide neutralisent une quantité telle d’oxy-base , que l’oxygène de celle-ci est 24,928 , c’est-à-dire la moitié de la quantité de l’oxygène contenu dans l'acide (1).
Usages. On emploie souvent l’acide sulfureux pour faire des fumigations , pour purifler les lettres qui viennent des endroits où règne la peste. On s’en sert pour blanchir les matières animalisées, telles que la soie , la laine, que le chlore pourrait détruire.
(i) M. Persoz vient d'établir, que l'acide sulfureux est comparable au cyanogène, et qu'il peut , comme celui-ci, faire fonction de corps simple, en s'unissant soit avec l'oxygène , soit avec te soufre , le chlore , le brème , l'iode. De là , il envisage l'acide sulfurique comme un composé formé , non pas da soufre et d'oxygène, mais d’acide sulfureux et d’oxygène ( a vol. de gaz sulfureux + i vol. d'oxygène). C’est ainsi que l'acide sulfureux considéré comme un radical formerait les composés de S + O , S + S , S-fCl*, S-t-B*. S + F*- ( Complet rendus des séances de l' Académie ; G avril l84°- )
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Sulfites.
Ils ont tous une saveur et une odeur sulfureuses. En général, dans les sels solubles, c’est la base qui donne la saveur; /ci, au contraire, de même que pour les hyposulfites et les cyanures , c’est l’acide qui détermine la saveur. Traités par un acide , ils dégagent avec effervescence l’acide sulfureux , caractérisé par son odeur. Tous les sulfites exposés à l’air ou dissous dans l’eau aérée , se changent en sulfates.
Action de la chaleur. Tous les sulfites sont décomposés par la chaleur et se convertissent, partie en sulfure, partie en sulfate. Les sulfites de zinc et de magnésie résistent à une température élevée , et ne subissent qu’une décomposition incomplète sous l’influence de la chaleur seule.
Chauilés avec du charbon ou avec un métal , ils se décomposent tous et se changent en sulfures.
Solubilité. Il n’y a guère que les sulfites de potasse , de soude , d’ammoniaque et de littilne , qui soient solubles dans l’eau ; tous les autres sont insolubles et laissent dégager une partie de leur acide par la simple exposition à l'air.
Composition. Pans les sulfites neutres, l’oxygène de la base est la moitié de l’oxygène de l’acide , = MO, SOs. Il y a un très-petit nombre de bisulfites dans lesquels deux équivalents d’acide sont unis à un équivalent de base = MO (SO?)\
Préparation. Aucun sulfite n’existe dans la nature. On prépare les sulfites alcalins en faisant arriver dans une dissolution de carbonate de potasse , de soude , etc. , un courant d’acide sulfureux jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus d’acide carbonique. On obtient ainsi des cristaux de sulfites alcalins mêlés de cristaux de bisulfites.
On peut regarder les sulfites comme de véritables réservoirs d’acides sulfureux : on en retire l’acide toutes les fois qu'on y verse un acide plus puissant.
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Acide sulfurique.
Synonymes. Acidum sulfuricum (latin), Schwefelsaure (allem.), huile de vitriol , acide vitriolique.
Il y a deux espèces bien distinctes d’acide sulfurique : 1° l’acide sulfurique ordinaire ou du commerce ; 2" Y acide sulfurique anhydre (glacial ).
1" Acide sulfurique ordinaire (S01 * 3,H0).
Propriétés physiques. Cet acide est d’une saveur extrêmement caustique, produisant surla langue la sensation d’une température élevée; il est inodore et incolore quand il est pur ; il est coloré en jaune, quand il contient de l’acide hyponitrique; et il a l’odeur du soufre qui brûle, lorsqu’il contient de l’acide sulfureux. Par la distillation , ces deux acides, qui rendent l’acide sulfurique impur, s’en vont les premiers, et on obtient de l’acide sulfurique à peu près pur , surtout si l’on élève la température de manière à distiller l’acide sulfurique lui-même , et à laisser pour résidu les sulfates de plomb ou de fer, de potasse, de chaux , qui peuvent s’y trouver dissous. L’acide sulfurique bien concentré est de consistance oléagiueuse; il coule comme une huile grasse ; de là son nom ancien d’huile de vitriol, parce qu’on le préparait par la distillation du vitriol vert ( sulfate de protoxyde de fer). Sa densité est 1 ,84-217. Il bout à la température de 325°, et peut être distillé(l). Il se congèleà 0 — 34". Son ébullition est brusque et produit des soubresauts qui peuvent projeter le liquide au loin; on évite cet inconvénient en y ajoutant de la limaille de platine ou tout autre corps étranger non attaquable par l'acide. Il est soluble dansl’eau en toute proportionna dissolution aqueuse très-éteudue bout très-près de 100°, età mesure que la proportion d’acide augmente, la dissolution
(1) En général, les liquides qui bouillent à une température élevée, sont
lourds ou peu mobiles , comme les huiles grasses ; tandis que ceux qui
bouillent à une température peu élevée , sont légers et extrêmement mobiles , comme les éthers.
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ne bout plus qu’à 150°, à 200°, à 300°, etc., de manière qu’on peut eu faire varier le point d’ébullition suivant la quantité plus ou moins grande d’eau dont l’acide se trouve chargé.
Propriétés chimiques. L’acide sulfurique colore la teinture de tournesol en couleur pelure d’oignon, comme tous les acides puissants. Il suffit d’une très-petite quantité d’acide sulfurique pour produire cet effet. L’acide sulfurique ordinaire , le plus concentré , renferme toujours 1 équivalent d’eau dont il est impossible de le débarrasser. Son affinité pour l’eau est si grande, qu’il parait former avec celle-ci de véritables combinaisons. La température qui se manifeste au contact de l’eau et de l’acide sulfurique en excès , peut s’élever jusqu’à 80°. L’acide sulfurique contenants équivalents d’eau(SOs-j-2HO) est susceptible de cristalliser en prismes à 7° ou 8° du thermomètre centigrade. Lorsqu’il contient trois équivalents d’eau et au delà , toute cristallisation est impossible. L’acide sulfurique concentré est très-hygrométrique; abandonné longtemps à l’air, il en absorbe peu à peu l’humidité, et alors il peut doubler , tripler de volume , si l’air est suffisamment saturé de vapeurs d’eau. Il est à remarquer que l’addition brusque d’une certaine quantité d’eau fait , au contraire , diminuer le volume de l’acide sulfurique. L’acide sulfurique , exposé à l’air, absorbe non-seulement l’humidité, mais encore les parcelles de matières organiques sans cesse suspendues dans l’air ; et , dans ce dernier cas , il se colore en brun de plus en plus foncé , jusqu’à ce qu’au bout d’un à deux ans, il devient complètement noir comme de l’encre. Ce phénomène tient encore à la grande affinité de l’acide sulfurique pour l’eau ; car ces parcelles de matières organiques se composent , en dernière analyse , d’une certaine quantité de carbone, puis d’oxygène et d’hydrogène dans les proportions convenables pour former de l’eau. Or , l’acide sulfurique , après avoir enlevé à ces molécules organiques l’oxygène et l’hydrogène à l’état d’eau , ne laisse plus que du carbone qui colore alors l’acide en noir. En plongeant un petit fragment de bois ou
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une allumette dans l'acide sulfurique concentré , le phénomène de carbonisation a lieu presque sur-le-champ.
L’acide sulfurique se combine directement avec les oxydes pour former des sulfates neutres , acides ou basiques. Un métal non oxydé mis en contact avec l’acide sulfurique, peut s’oxyder de deux manières différentes : 1° Par la décomposition de l’eau de l’acide sulfurique. Dans ce cas, il y a toujours dégagement d'hydrogène. Le zinc et le fer peuvent servir pour constater ce fait. La décomposition a déjà lieu à la température ordinaire. 2° Par la décomposition de l’acide sulfurique lui -même. Dans cette expérience, un équivalent d’oxygène de l’acide se porte sur le métal pour l’oxyder , et il y a dégagement d’acide sulfureux (SCP). Mais ici l’action n’a plus lieu à froid; il faut élever un peu la température. Le cuivre et le mercure sont dans ce cas. Le carbone décompose l’acide sulfurique : à la température de 200°, il se produit de l’acide sulfureux et de l’acide carbonique ; à une température plus élevée ( vers 500 à 600°), l’acide sulfureux lui-même se décompose, et il se produit du sultide de carbone , de l’oxyde de carbone et de l’acide carbonique. L'hydrogène décompose l’acide sulfurique placé dans un tube chauffé au rouge ; il y a formation d’eau et d’acide sulfureux. L’acide sulfhydrique gazeux et l’acide sulfurique concentré se décomposent réciproquement en donnant naissance à de l’eau, à de l’acide sulfureux et à du soufre qui se dépose. Les acides sulfhydrique et sulfurique dilués n’ont aucune action l’un sur l’autre. L’acide sulfurique et l’acide azoteux forment un composé cristallin particulier ( voy. Préparation de l’acide sulfurique). L’acide sulfurique est isomorphe avec l’acide chromique , et avec l’acide permanganique dans le permanganate de baryte (1).
Caractères essentiels. L’acide sulfurique précipite en blanc
j (l) Clarke: Of a dijj'icully in isomorphism {Records of scierie.; vol. III , p. 433).
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les sels de baryte, et le précipité (sulfate de baryte) est tout à fait insoluble dans l’eau et dans les acides. Le sulfate de baryte est un des corps les moins solubles de la chimie ; sous ce rapport , il se place à côté du chlorure d’argent. Cependant , un excès d’acide sulfurique peut dissoudre un peu de sulfate de baryte, circonstance qu’il ne faut pas négliger dans les analyses.
Les sels solubles de chaux , de strontiane et de plomb , sont également précipités par l’acide sulfurique ; mais ces précipités sont beaucoup moins insolubles que le sulfate de baryte. En chauffant l’acide sulfurique avec du charbon , avec de la sciure de bois, avec du cuivre, du mercure, etc., on obtient un dégagement d’acide sulfureux dont l’odeur suffit pour faire reconnaître l’existence d’un oxacide de soufre. Versé sur des charbons incandescents , il répand des vapeurs blanches , épaisses , d’une odeur suffocante , et excitant une toux et un larmoiement incommodes.
État. L’acide sulfurique paraît exister à l’état de liberté dans quelques lacs du Japon et de l’Amérique méridionale. Il est probable que c’était originairement de l’acide sulfureux qui, au contact de l’eau et de l’air, est passé successivement à l'état d’acide sulfurique. C’est ainsi, du moins, qu’il faut s’expliquer la présence de l’acide sulfurique libre qu’on rencontre quelquefois dans les environs des volcans. Mais, c’est surtout à l’état de sulfate que l’acide sulfurique est répandu dans la nature avec profusion. Les sulfates les plus communs sont ceux de chaux (plâtre), de baryte, de strontiane, de magnésie, de soude et de potasse.
Préparation. Un moyen très-simple de préparer l’acide sulfurique consiste à chauffer dans un matras du soufre et de l’acide nitrique. Celui-ci se décompose, cède son oxygène au soufre pour le faire passer à l’état d’acide sulfureux et d’acide sulfurique. En chauffant davantage , on chasse l’acide sulfureux et l’excès d’acide nitrique ; et en arrêtant à temps l’action
OXACÉS.
de la chaleur, on obtient dans le matras de l’acide sulfurique concentré sensiblement pur.
Un moyen en apparence plus compliqué , pour préparer l’acide sulfurique , consiste à faire arriver dans un grand ballon en verre , au moyen de tubes recourbés , des vapeurs d’acide sulfureux obtenues en brûlant du soufre, et du gaz bioxyde d’azote (en faisant agir de l’acide nitrique très-éfendu sur des planures de cuivre) ; le ballon contient un peu d’eau et de l’air. Le bioxyde d'azote (Az* O’), en y arrivant, se colore aussitôt en jaune , et passe , par l’absorption d’une certaine quantité d’oxygène , à l’état d’acide hyponitrique (Az*0‘). Les vapeurs jaunes d’acide byponitrique cèdent au gaz acide sulfureux un équivalent de leur oxygène (O) et font ainsi passer l’acide sulfureux (SO’) à l’état d’acide sulfurique (SOn); et l’acide hyponitrique (Az*^) ayant perdu un équivalent d’oxygène, s’est transformé en acide azoteux (Az1 03), acide particulier qui n’avait point été encore isolé , et qui vient de l’être par M. Mitscherlich. Cet acide forme avec l’eau et avec l’acide sulfurique qui s’est produit, des cristaux blancs, incolores, qui, suivant M. Gaultier deClaubry, paraissent être le résultat d’une véritable combinaison (5 atomes d’acide sulfurique, 4 atomes d’eau et 2 atomes d’acide azoteux). En mettant ces cristaux en contact avec un peu d’eau de manière à les dissoudre , le ballon se colore de nouveau en jaune par la présence de l’acide byponitrique. L’acide sulfurique , en s’emparant de l’eau, met l’acide azoteux (Az!03) en liberté , qui ne tarde pas à se suroxyder en passant à l’état de vapeurs jaunes d’acide hyponitrique (Az1 0‘)’
C’est sur la théorie du procédé que nous venons d’indiquer qu’est fondée la fabrication de l’acide sulfurique en grand. A cet effet , on fait arriver dans une vaste chambre de plomb remplie d’air, des vapeurs d’acjdc hyponitrique et d’acide sulfureux, provenant de la combustion de dix parties de soufre sur une partie environ de nitre. Au bout d’un certain temps, on retire le liquide qui recouvre le plancher de la chambre, et on
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l’évapore d’abord dans des chaudières de plomb, de manière à en porter la densité jusqu'à 1,35 à 40; ensuite on l’évapore dans des vases de verre ou de platine , jusqu’à ce que sa densité soit de 1,85 (1,84217). C’est là l’acide sulfurique du commerce dans son plus grand état de concentration possible.
Composition. La formule de l’acide sulfurique du commerce le plus concentré est de SO3, HO. Pour constater l’existence de cet équivalent d’eau , on combine l’acide sulfurique avec de la chaux (sulfate de chaux), et en pesant le sulfate de chaux avant et après sa calcination , on trouve une diminution de poids après sa calcination : la différence indique le poids de l’eau qui était renfermée dans l'acide sulfurique. L’acide sulfurique réel (anhydre) a pour formule = S0‘. 100 parties de SO3 se composent de
40, 1395 de soufre,
59, 8005 d’oxygène.
D’après ces données, il est facile de trouver l’équivalent en poids de l’acide sulfurique réel , en se rappelant que l’équivalent du soufre est 201, 165, celui de l’oxygène étant 100. Car, eu établissant la simple proportion suivante :
on a la valeur d\r = 300. Ce résultat nous apprend en même temps que la même quantité de soufre (201, 165) se combine avec le triple de 100 d’oxygène, c’est-à-dire avec 300 d’oxygène. De là la formule de SO3 =
Le nombre 501,165 est l’équivalent en poids de l'acide sulfurique réel (anhydre), auquel il faut ajouter, dans son plus
grandétat de concentration, un équivalent d’eau(112,48=HO).
Cet équivalent d’eau peut être déplacé par une oxy-base , au moyen d’une élévation de température. La capacité de saturation de l’acide sulfurique est 19,98; c’est-à-dire que l’acide sulfurique neutralise une quantité telle d’oxy-base , que l’oxygène de la base représente le tiers en poids de l’oxygène de l’acide ; en d’autres termes , l’oxygène de l’acide étant 3, celui de la base est 1.
Usages. L’acide sulfurique du commerce est un des acides les plus fréquemment employés ; c’est le meilleur réactif de la baryte et de ses sels. On s’en sert dans la fabrication de la soude et pour dissoudre l’indigo ; il est quelquefois employé comme moyen dessiccateur. Étendu de beaucoup d’eau , il sert à faire une espèce de limonade (limonade minérale) qu’on prescrit quelquefois en médecine. Avec huit parties d’alcool , il forme l’eau de Rabel des officines.
Historique. C’est à tort qu’on attribue à Basile Valentin la découverte de l'acide sulfurique. Je n’ai trouvé dans les écrits de ce moine rien qui puisse autoriser une pareille assertion. Tout porte à croire que Roger Bacon , qui vivait antérieurement à Basile Valentin , connaissait déjà la préparation des vitriols et de l’buile de vitriol.
2° Acide sulfurique anhydre (SO8).
SynoüïMES. Veille sulfurique glacial , acide sulfurique fumant, acide de Nortlhausen.
Propriétés physiques. Il est solide à une température basse, et à — 20° il cristallise en aiguilles blanches, opaques, ayant l’aspect de l’asbeste. Il se liquéfie à 25° et bout entre 25° et 30°. L’ébullition se fait par soubresauts. A la température ordinaire (15°), il répand des vapeurs blanches très-suffocantes , et disparaît peu à peu sans résidu. Sa densité est 1,97.
Propriétés chimiques. Lorsqu’on met l’acide sulfurique anhydre en contact avec de la baryte ou de la chaux , il se produit une température tellement élevée, que les vases dans
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lesquels on fait l’expérience se brisent ordinairement avec violence. Or, en chauffant le 6ulfate qui en résulte , le poids est le même avant et après la calcination ; donc l’acide sulfurique ne contenait pas d'eau. L’acide sulfurique anhydre est absorbé (à — 15° ) en grande quantité par les chlorures de soufre , de phosphore , d’étain , de bismuth , et par beaucoup d’autres chlorures ; il se forme , dans cette circonstance , des produits qui n’ont pas encore été suffisamment examinés (1).
Caractères distinctifs. Projeté dans l’eau , il produit une effervescence et un bruit semblable à celui que produirait un fer chaud ; il ne se dégage point de gaz et il se forme de l’acide sulfurique ordinaire.
Préparation. On prépare l’acide sulfurique anhydre par la distillaliou de l’huile de vitriol qui porte le nom de Nordhausen , petite ville du royaume de Prusse prèsGœttingue, où l’on prépare cet acide en grand par la calcination du sulfate de fer ( vitriol vert). L’huile de vitriol de ^ordhausen se compose,d’après Vogel, d’acide sulfurique anhydre et d’acide sulfurique hydraté. En distillant cet acide, on obtient d’abord des vapeurs blanches très-épaisses qui se condensent , sous forme de cristaux dans un récipient entouré d’un mélange réfrigérant (à — 20°). Si l’on n’arrêtait pas la température à temps, l’acide sulfurique hydraté passerait lui même dans le récipient.
On peut encore préparer l’acide sulfurique anhydre par la distillation de l'acide sulfurique concentré du commerce. L’acide sulfurique anhydre distille le premier sous forme de vapeurs blanches et très-épaisses.
La composition de l’acide sulfurique anhydre est celle de l’acide sulfurique ordinaire concentré auquel on retranche un équivalent d’eau (112,18). Ses usages sont à peu près nuis. L’acide sulfurique anhydre diffère, comme nous venons de le voir, complètement de l’acide sulfurique ordinaire, avec lequel il n’a, pour ainsi dire, de commun que le nom, tant sont
(I) Voyez H. Rose dans Annal, der Physick und Chemicp. Poggendorf, i838.
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profonds les changements que peut amener la présence d’un seul équivalent d'eau !
Sulfates.
Tous les sulfates peuvent, dans certaines circonstances ( Foj. plus bas), donner lieu à l’odeur de l’acide sulfureux ou à l’odeur de l’hydrogène sulfuré : l'un et l’autre caractérisent un composé de soufre. Ils ne donnent point d'effervescence avec les acides.
Action de la chaleur. Ils sont tous décomposés par la chaleur, excepté les sulfates dépotasse, de soude, de chaux, de slrontiane , de baryte , de magnésie et de plomb. Les produits qu’ils laissent dégager, varient suivant les degrés de température. Il se dégage d’abord de l’eau ( eau de cristallisation ) vers 100°; ensuite des vapeurs blanches , suffocantes d'acide sulfurique anhydre, vers 400u; enfin, à une température plus élevée ( à la chaleur rouge), l’acide sulfurique luimême se décompose et laisse dégager de l'oxygène et de l’acide sulfureux , ordinairement dans le rapport d'un volume d'oxygène pour deux vol. d’acide sulfureux. Lorsque l'oxygène se trouve en proportion moins considérable, c’est qu’une partie sert à faire passer l’oxyde à un degré supérieur d’oxydation. Si la base a beaucoup d'affinité pour l'oxygène , on obtient un oxyde pour résidu. Ainsi les sulfates de fer , de zinc et de cuivre , laissent , après leur calcination , de l’oxyde de fer, de zinc, de cuivre. Si la base a peu d'affinité pour l’oxygène , on a pour résidu le métal pur. Le sulfate d'argent est dans ce cas. Tous les sulfates, même ceux que la chaleur ne décompose point , sont décomposés quand on les chauffe avec des corps qui peuvent absorber de l’oxygène et se transformer en des composés fixes ou volatils ; le bore et le phosphore décomposent tous les sulfates à l’aide de la chaleur , san s dégagement d’acide sulfureux. Après l’opération, on a, à la place du sulfate, un phosphate ou un borate indécomposable , mêlé à une plus ou moins grande quan-
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titéde sulfure. Tous les sulfates sont décomposés par le charbon à l'aide de la chaleur. L’acide sulfurique est réduit à l’état de soufre qui se combine avec le métal désoxydé, pour donner naissance àun sulfure. Les sulfates métalliques ne donnent, dans ce cas, qu’une partie du sulfure qu'ils pourraient donner réellement; tandis que les sulfates alcalins, de même que les sulfates de plomb et de magnésie , donnent une quantité de sulfure équivalente à tout le soufre de l’acide sulfurique contenu dans le sulfate. Tous ces sulfures dégagent, a l’air humide, l’odeur d’œufs pourris caractéristique de l’hydrogène sulfuré. Si le sulfate métallique traité par le charbon donne peu ou point de sulfure, il faudra préalablement mêler le charbon avec du carbonate de potasse ou de soude. 11 se formera d’abord un sulfate de potasse , sur lequel le charbon exerce ensuite son action décomposante ; et l’on aura pour résidu un sulfure qui exhalera , à l’air humide ou dans l’eau , l’odeur de l’hydrogène sulfuré, qui noircit une lame de plomb ou d’argent. Dans tous les cas, si le charbon est en excès par rapport au sulfate , il ne se dégagera que de l’acide carbonique. Si , au contraire , le sulfate est en excès par rapport au charbon , il ne se dégagera que de l’oxyde de carbone. Dans les proportions intermédiaires , on aura un mélange d'acide carbonique et d’oxyde de carbone.
Solubilité. La plupart des sulfates sont solubles. Les moins solubles sont les sulfates de chaux, de strontiane, d’antimoine, de bismuth, et de plomb. Mais le plus insoluble de tous , c’est lesulfale de baryte. Aussi, une très-petite quantité de sulfate soluble précipite-t-elle un atome de baryte. Le précipité est blanc, pesant , tout à fait insoluble dans l’eau , dans les alcalis et dans les acides, à l’exception de l’acide sulfurique bouillant qui en dissout un peu. Les sulfates solubles dans l’eau sont à peine solubles dans l’alcool. D’où il résulte qu’en versant de l’alcool dans de l’eau de puits, qui renferme ordinairement beaucoup de sulfate de chaux (plâtre) en dissolution, on obtient un abondant précipité blanc de sulfate de chaux . Quand on fait
Digi
J by GoogI
OXACÉS. 97
bouillir , pendant deux heures environ , du sulfate de baryte insoluble avec 5 à 6 fois de son poids de carbonate de potasse en dissolution , il s’opère un double échange : à mesure qu’il se forme du carbonate de baryte , il se produit du sulfate de potasse; et c’est celte quantité de sulfate de potasse qui fait reconnaître la quantité correspondante de sulfate de baryte, puisque la même quantité d’acide sature toujours une quantité équivalente de base. C’est ainsi qu’on arrive à transformer un sel insoluble (sulfate de baryte) en un sel soluble correspondant (sulfate de potasse). Ce moyen, découvert par Dulong, oll're de grands avantages dans certains cas d’analyse.
Composition. Dans les sulfates neutres , l’oxygène de la base est le tiers de l’oxygène de l’acide ; 1 équivalent d’acide est uni à 1 équivalent de base. Dans les sulfates acides ( bisulfates ), la quantité de l’acide est le double de la quantité de l'acide qui existe dans le sulfate neutre. Il y a un certain nombre de sulfates basiques, dans lesquels la base est un multiple par 3, par ü, rarement par 2.
MO, SO3 (sel neutre)
MO, (SO3)1 (bisel)
2 MO, SO’ (sel bibasique) I
3 MO, SO9 (sel tribasique)
6 MO, SO3 (sel sexbasique).
Préparation. Beaucoup de sulfates, et particulièrement les sulfates alcalins et terreux, se rencontrent tout formés dans la nature. On les prépare par voie de double décomposition. Ainsi , pour préparer le sulfate de plomb , on verse du sulfate de soude (ou tout autre sulfate soluble) dans du nitrate ou de l’acétate de plomb : il se forme aussitôt un précipité blanc de sulfate de plomb, et du nitrate ou de l 'acétate de soude qu’on sépare par le filtre.
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Acide hjrposulf urique.
Sj.yojyms. V uterschwejel taure (allem.).
Propriétés physiques. L'acide byposulfurique est liquide , incolore, inodore, d’une saveur franchement acide. En le faisant bouillir, il abandonne de l’eau ; puis, arrivé à la densité de 1,347 , il se décompose en acide sulfureux qui se dégage et en acide sulfurique qui reste. Dans le vide , il se décompose à froid.
Propriétés chimiques. Chauffé vers 100°, il Se décompose et précipite alors les sels de baryte. L’acide byposulfurique produit, en se combinant avec les oxy-bascs, des hypOsuIfates remarquables par leurs belles cristallisations. C’est un acide très-peu stable.
100 parties d’acide byposulfurique se composent de 44,59 de soufre et de 55,41 d’oxygcne.
Préparation. En faisant arriver du gaz acide sulfureux sur du peroxyde de manganèse , il se forme , par la fixation d’une certaine quantité d’oxygène, un sel soluble particulier, qui ne précipite pas les sels de baryte comme les sulfates solubles. Ce sel est un hyposulfate, qu’on peut, par voie de double décomposition , transformer en hyposulfate de baryte soluble. En ajoutant ensuite à 1 hyposulfate de baryte, de l’acide sulfurique, on précipite toute la baryte à l’état de sulfate , et l’acide byposulfurique reste en dissolution. C’est en opérant ainsi que M. Gay-Lussac a, le premier, découvert cet acide.
Composition. L’acide byposulfurique se compose de 1 équivalent de soufre et de 2 j éq. d’oxyg. ; ou de 2 éq. de
soufre «t de 5 éq. d’oxyg- De là, sa formule ==S!Q‘ ou&.
Hyposulfates .
Ces sels forment de beaux cristaux. Traités par l’acide sulfurique étendu, ils ne présentent rien de remarquable à
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froid. Traités de la même maniéré à chaud, ils dégagent de l’acide sulfureux, en même temps qu’une partie de l’acide hyposulfurique se change en acide sulfurique. L’acide sulfurique concentré agit à froid comme l’acide sulfurique étendu, à l’aide de la chaleur. Ils sont permanents et Inaltérables à l’air.
Action de la chaleur. Exposés à la chaleur , tous les hyposulfates se transforment en sulfates, avec dégagement d’acide sulfureux. Calcinés avec du charbon , du fer, du cuivre, etc., ils donnent les mêmes résultats que les sulfates , seulement la quantité d’oxygène qu’ils dégagent est un peu moindre.
Solubilité. Tous les hyposulfates sont solubles; aucun d’eux ne précipite les sels de baryte. Cette grande solubilité est un des caractères les plus remarquables des hyposulfates.
Composition. Un équivalent d’acide est uni à un équivalent de base. Formule d’un hyposulfate : =Sî05,M0.
Préparation. Dans le traitement du peroxyde de manganèse par l'acide sulfureux , il se produit lin mélange de sulfate et d'byposulfate de manganèse soluble dans l’eau. En y ajoutant de la chaux , on précipite l’oxyde de manganèse et en même temps l’acide sulfurique à l’état de sulfate de chaux. 11 reste en dissolution de l’hyposulfate de chaux. On prépare facilement les autres hyposulfates par voie de double décomposition.
Acide hyposulfureux.
Symo*. Acide suif o-sulf urique ( Persoz ) , XJuteTtchweJUgesiiurê (allemand).
Cet acide n'a point été isolé jusqu’ici (1).
Préparation. L’acide byposulfurcux a été découvert par M. Gay-Lussac , en faisant agir une dissolution d’acide sulfu-
(i) M. Perso* vient d’annoncer à l’ Académie royale des sciences, qu il est parvenu a isoler l’aeide byposuUnrei*» e» traitant lhyposulfiUi de potasse par l'acétate déplorai*, et en précipitant celtjici pu l’hpdro§ene sulfuré. «L’acide hyposulfuieux ainsi obtenu , est , dit l’auteur , Manc et rougit
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reux dans l'eau , sur du zinc. Dans cette action , il ne se dégage point d'hydrogène. Le métal s’oxyde en s’emparant de la moitié de l’oxygène de l’acide sulfureux (SOs), et l’autre moitié , restant combinée avec le môme équivalent de soufre , forme un acide de soufre particulier , qui porte le nom d’acide hyposulfureux.
Propriétés chimiques. Combiné avec les oxy-bases, il forme des hyposulfates qui sont tous solubles. Quand on cherche à isoler l’acide hyposulfureux , en lui substituant un acide plus fort, il se décompose en soufre qui se dépose ( 1 équivalent), et en acide sulfureux qui se dégage.
Composition. 100 parties d’acide hyposulfureux , se composent de
66,80 de soufre,
33,20 d’oxygène.
Sa formule est SW ou S. , qui représente 1 éq. d’acide saturant 1 éq. de base.
Ujposulfites (sulfo-sulfates , Persoz).
Ces sels ont une saveur sulfureuse. Traités par les acides , ils se décomposent tous en soufre qui se dépose avec une apparence laiteuse , et en acide sulfureux , qui se dégage ; leur cristallisation est prismatique. Exposés à l’air, ils se transforment successivement en subites et en sulfates , par suite de l’absorption de l’oxygène.
Action de la chaleur. Tous les hyposuliites sont décomposés par la chaleur seule , et à plus forte raison par la chaleur aidée de quelque corps combustible. En calcinant un bypo-
fortement la teinture de tournesol. On le concentre dans une étuve ou dans le vide. Vers le point debullition, il se décompose en soufre et en acide sulfureux. Il décompose à froid les carbonates de potasse , de soude , de chaux , de magnésie et de plomb. L’acidp sulfurique concentré le décompose avec dépôt de soufre eu s emparant de l'acide sulfureux ( Comptes rendus des séances de l Académie , 6 avril lS4° )• *
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sulfite à l’air ou au contact de l’oxygène , on obtient un sulfate , un sulfure et du soufre qui se dégage.
Solubilité. Ils sont , à l’exception d’un petit nombre , tous solubles dans l’eau.
Composition. Un équivalent d’acide hyposulfureux ( S?0!) uni à un équivalent de base (MO) = S’0% MO.
Préparation. Les hyposulfites , dont quelques-uns peuvent exister naturellement dans les eaux sulfureuses , comme celles de Barèges , se préparent de différentes manières : 1° en chauffant une dissolution de sulfite de potasse avec du soufre ; les cristaux d’hyposulfite de potasse se déposent par refroidissement ; 2° les sulfures alcalins exposés à l’air se transforment , au bout de quelque temps , en hyposulfites ; 3° en versant de l’acide sulfureux dissous dans un polysulfure; 4® en faisant arriver un courant d’hydrogène sulfuré dans un polysulfure.
On désignait autrefois les hyposulfites par le nom de sulfites sulfurés , en admettant , non pas une combinaison , mais une simple dissolution de soufre dans un sulfite. L’hyposulfite le plus anciennement connu est l’hyposulfite de soude. On l’obtenait en grand dans la fabrication de la soude par des procédés imparfaits.
SÉLÉNIUM
Étymologie. Le nom de sélénium vient de tnxii* , lune , par opposition avec te! lus ( telluris ) terre.
Propriétés physiques. Le sélénium se présente sous forme de poussière d’un rouge brique foncé. Fondu et réduit en morceaux compactes , il a un éclat métallique qui rappelle celui du plomb. A la température ordinaire il est friable et à cassure vitreuse conchoïde. A la température de l’eau bouillante , il devient mou comme de la cire et se laisse réduire , comme le soufre , en fils frès-minces. Il fond vers 130° et bout
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vers 400° en donnant des vapeurs jaunes, semblables aux vapeurs de soufre ; comme celui-ci , il donne alors , en se déposant sur des corps froids , des fleurs de sélénium d’un rouge brun foncé. Le sélénium est susceptible de cristalliser dans l’acide sulfurique concentré. Sa densité est 2,132.
Propriétés chimiques. Le sélénium a la plus grande analogie avec le soufre. Comme celui-ci , il brûle à l’air avec une flamme pâle , livide, pour donner naissance à de l’acide séléuieux ayant la même composition que l'acide sulfureux qui se produit dans les mêmes circonstances. Et , en absorbant 1 équiv. d’oxygène de plus , il forme l’acide sélénique 6e O3, tout à fait analogue à l’acide sulfurique So*. L’hydrogène sélénié a également la même composition que l’hydrogène sulfuré : Se H! = S H1 *. Avec les métaux , il forme des sèléniures analogues aux sulfures.
Caractère essentiel. Brûlé au contact de l’air, il répand une odeur de chou pourri.
La formule du sélénium ost Se as 494,382.
fütat. Le sélénium ne parait pas exister en grande quantité dans la nature. 11 accompagne fréquemment le soufre, avec lequel jl est isomorphe. On a trouvé , pour la première fois , le sélénium dans les dépôts de soufre ramassé dans les chambres de plomb qui servent à la préparation du soufre. Il existe dans le vitriol fumant de Kraslitz en Bohème, dont il est précipité par l’addition de l’eau , sous forme de poussière rouge. Il existe en assez grande quantité dans quelques minerais de séléniure de plomb du Harz, près Clauslhal. Ce minerai contient 28,11 p. c. de sélénium (1).
Préparation. On fait arriver sur du séléniure de plomb
(l) Il est probable que le sélénium existe conjointement arec lo soufre
dans beaucoup de plantes de la famille des crucifères , et que l'odeur du chou pourri et du raifort est précisément due à la présence d'un composé sélénié ,
comme que l'odeur des œufs pourrir est due à la présence d'un composé do soufre.
OXACÉS. io3
un courant de chlore : le sélénium est déplacé par le chlore qui prend sa place. 11 se produit un chlorure de plomb fixe , et, le chlore étant en excès , uu chlorure de sélénium volatil. Celui-ci , dissous dans l’eau , se décompose en acide sélénieux et en acide chlorhydrique ; et en mettant la liqueur contenant ces deux acides en contact avec du sulfite d’ammoniaque , on obtient le sélénium qui précipite (1).
Théorie. L’acide chlorydrique déplace l’acide sulfureux du sulfite d’ammoniaque ; et l’acide sulfureux s’emparant de l’oxygène de l’acide sélênieux , passe à l’état d’acide sulfurique, tandis que l’acide sélénieux se réduit. On pourrait également mettre le chlorure de sélénium en contact avec du proto-chlorure d’étain qui , en passant à l’état de perchlorure , enlèverait tout le chlore du chlorure de sélénium , et le sélénium se précipiterait.
Usages. Le sélénium peut remplacer le soufre.
Historique. Le sélénium a été découvert , à la fin de 1816, par M. Berzélius , qui l’a rangé à tort parmi les métaux.
Acide sèlénhydrique .
SynON. Acide hydrosèlènique , hydrogène sclênic , Selenwasserstoff (allemand)*
Propriétés physiques. L’acide sélénhydrique est un composé gazeux , incolore , d’une odeur semblable à celle du raifort et irritant fortement la muqueuse des fosses nasales. Il suffit d’une très-petite quantité pour produire dans le nez et sur les yeux un picotement très-vif. Il est un peu plus soluble dans l’eau que l’acide sulfurique avec lequel il a la plus
(l) M. H. Rose remarque (Annal, de Pogg. , 1 83<) ) qu'il n'a jamais pu de cette manière obtenir le séléninm, qu'autant qu'il faisait longtemps bouillir la liqueur avec le sulfite alcalin et de l’acide chlorhydrique. Évidemment, ajoute M . Rose , on opère ici , non pas sur l'acide sélénieux ( comme le prétend Berzélius ) , mais sur l’acide séléuique qui n’est réductible qu'à chaud et assez incomplètement.
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grande analogie. Il est inflammable et brûle avec une flamme semblable à celle de l’acide sulfhydrique.
Propriétés chimiques. C’est un acide faible comme l’acide sulfhydrique. Il tache la peau en rouge foncé. Sa dissolution aqueuse, exposée à l’air, dépose, à la longue, du sélénium sous la forme de poussière d’un rouge cinabre. Il se comporte, du reste, en tout point, comme l’acide sulfhydrique.
Préparation. On le prépare comme l’acide sulfhydrique ; seulement, à la place d'un sulfure, on prend un séléniure qu’on traite par un acide. L’acide sélénhydrique se dégage à l’état de gaz.
Composition. L’acide sélénhydrique a une composition analogue à celle de l’acide sulfhydrique. 100 parties d’acide sélénhydrique se composent de 97,53876 de sélénium
2,46124 d’hydrogène.
Sa formule est = Se H ; (Se H!), l’équivalent du sélénium étant 494,582.
Historique. L’acide sélénhydrique a été découvert, en 1817, par M. Berzélius.
Séléniures.
Les séléniures sont tout à fait analogues aux sulfures. Tout ce que nous avons dit de ces derniers peut , avec quelques légères modifications, s'appliquer aux séléniures. Les séléniures sont isomorphes avec les sulfures, et s’accompagnent dans un grand nombre de minerais et de composés organiques. Traités par un acide , ils dégagent de l’acide sélénhydrique , tout comme les sulfures qui , placés dans les mêmes conditions , dégagent de l'acide sulfhydrique.
La solubilité , la composition et la préparation des séléniures rappellent celles des sulfures.
OTACÉS.
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Acide sélénieux.
Synonymes. Sélénigesàure (allemand).
Propriétés physiques. L’acide sélénieux est un composé solide, cristallisant sous forme d’aiguilles tétraèdres, trèslongues, sans odeur et douées d’une saveur caustique et acide. Il attire l'humidité de l’air , étant très-soluble dans l’eau et dans l’alcool. Soumis à l’action de la chaleur, il fond et se volatilise sans se décomposer ; il est donc très-stable.
Propriétés chimiques. Il rougit la teinture du tournesol.
L’acide sulfureux lui enlève son oxygène et le réduit à l’état de sélénium , sous forme d’une poudre rouge. Pour faire cette expérience, on se sert d’un sulfite alcalin, dont on dégage l’acide sulfureux en y ajoutant de l’acide chlorhydrique. (Voyez préparation du sélénium.)
Préparation. On obtient l’acide sélénieux en brûlant le sélénium au contact de l’air ou de l’oxygène , comme on obtient l’acide sulfureux en brûlant le soufre dans ces mêmes circonstances.
Composition. L’acide sélénieux se compose de 1 équivalent de sélénium et de 2 équivalents d’oxygène. Sa formule » est Se O* ou Se.
Il n’y a point de composé d’oxyde de sélénium. Ce que quelques auteurs ont décrit sous ce nom , n’est que de l’acide sélénieux impur.
Sélénites.
Ces sels sont analogues aux sulfites par leur composition, (MO, Se O’), par leurs propriétés physiques et chimiques. Les sélénites sont un peu plus stables que les sulfites avec lesquels ils sont isomorphes. Chauffés avec du charbon, ils donnent lieu à des vapeurs de sélénium et à un dégagement d’acide carbonique ou d’oxyde de carbone, suivant que le charbon ou le sèlènite est en excès. Les sélénites sont, à l’exception des sélénites alcalins , en général peu solubles dans l’eau.
106 OXACRS.
Les bisélénites et les quadrisélènites sont peu connus , et leur existence est encore douteuse.
Caractères distinctifs . Les séléuites , traités par l'acide
chlorhydrique et un sulfite d’ammoniaque (sulfite alcalin), donnent naissance à un précipité de sélénium sous forme de flocons rouges. Il faut opérer à chaud pour que i'aclion soit complète.
On prépare les sélénites comme les sulfites.
Acide sélénique. ,
Sritoîirjn Selmsnurr ( allemand ).
Propriétés physiques. I/acido sélénique est tout à fait analogue à l’acide sulfurique. Il est liquide , caustique , inodore , et contient toujours de l’eau. Sa densité est 2,0, Il est volatil et peut être distillé. Chauffé au delà de 288°, il se décompose en oxygène et en acide sélénieux. Mis , en excès , en contact avec de l'eau , il produit une élévation de température, comme l'acide sulfurique placé dans les mêmes circonstances. • .
Propriétés chimiques. Il rougit la teinture de tournesol, comme l’acide sulfurique. II n’est point décomposé par l’acide sulfureux.
Avec les bases , il forme des séléniates isomorphes avec les sulfates. Il est impossible de distinguer , par le simple aspect , les séléniates cristallisés des cristaux des sulfates.
Préparation. On projette un mélange de sélénium pulvérisé et de nitre ( azotate de potasse) dans un creuset chauffé au rouge. Il y a déflagration et formation d'acide sélénique , qui, en se portant sur la potasse du nitre , forme un séléniate de potasse. Celui-ci , par voie de double décomposition , est transformé en séléniate de plomb ; et, en traitant le séléniate de plomb par l'acide sulfhydrique , oirobtient du sulfure de plomb insolubleetde l’acide sélénique qui reste en dissolution. Le filtre opère la séparation. H. Rose propose {Ann. de
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Poggendoif, 1839) de préparer l'acide sélénique en faisant arriver dans une dissolution aqueuse de cbloride de sélénium, du chlore gazeux. L’acide chlorhydrique ne réduit pas l’acide séléuique avec lequel il se trouve mêlé.
Composition. Dans les séléniates, comme dans les sulfates , l’oxygène de l’acide est le triple de l’oxygène de la base.
L'acide sélénique se compose de 1 éq- de sélénium et de 3éq. d’oxygène. Sa formule est = Se O3 ou Se.
Historique. L’acide sélénique a été découvert par Mitscherlich et Nitzch , en 1827.
Séléniates .
Ces sels sont analogues aux sulfates par leur composition (MO, Se O3), par leurs propriétés physiques et chimiques. Les séléniates de baryte, de strontiane , de chaux et de plomb sont insolubles comme les sulfates correspondants, avec lesquels ils sont isomorphes. Les séléniates de fer, de cuivre et de zinc dégagent , par la chaleur, de l’oxygène et de l’aride sélénieux, duquel on peut retirer du sélénium , au moyen de l’acide chlorhydrique et d’un sulfate alcalin.
On prépare les séléniates comme les sulfates.
TELLUBE.
Synonyme. Sylvan .
Propriétés physiques. Le tellure est solide, d’un blanc bleuâtre, friable et à cassure lamelleuse. Sa densité est 6,25. Il fond environ vers 500°. Chauffé un peu au-dessous de son point de fusion , au contact de l’air , il brûle avec une flamme bleue , en répandant des vapeurs douées d’une odeur de raifort très-piquante. Cette odeur tient à la présence du sélénium, avec lequel le tellure, comme le soufre, se trouve ordinairement combiné. Chauffé davantage, il se volatilise et peut se condenser ensuite sous forme cristalline. On le distille facilement à l’aide d’un courant d'hydrogène.
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Propriétés chimiques. On connaît deux combinaisons de l’oxygène avec le tellure : l’acide lellureux et l’acide tellurique. Le tellure se dissout , comme le soufre , dans l’acide sulfurique concentré. La dissolution est d’un rouge purpurin ; en y ajoutant de l’eau, on en précipite le tellure. 11 se combine en deux proportions avec le chlore, et donne naissance à un perchlorure blanc, cristallin, et à un protochlorure noir, répandant , par l’action de la chaleur , des vapeurs violettes. Il donne , avec les métaux , des tellurures analogues aux sulfures et aux séléniures.
La formule du tellure est Te = 801, 760.
j État. Le tellure est peu répandu dans la nature. Isomorphe avec le soufre et le sélénium , il accompagne ces corps dans leurs combinaisons avec le fer, le cuivre, le plomb (en Transylvanie) et le bismuth ( à Schemnitz en Hongrie ). On le rencontre également dans quelques mines d’or et d’argent.
Préparation. Comme le soufre, on prépare le tellure par voie de sublimation. On en facilite la distillation à l’aide d’un courant d'hydrogène. Il faut opérer à l’abri du contact de l’air. Si le tellure est mêlé de soufre , ce dernier se volatilise longtemps avant le tellure , de manière que la séparation en est facile.
ïfistorique. Le tellure a été découvert par Müller de Reichenstein , en 1782.
Acide tellur hydrique.
Synon . Acide hydrotellurique , hydrogène telluri , Tcllurwasserstoff (allcm.).
Propriétés physiques. L’acide tellurhydrique est un gaz incolore, rappelant l’odeur du gaz acide sulfhydrique , avec leqyel il a beaucoup d’analogie. Sa dissolution aqueuse est d’un rouge pâle. Il est inflammable et brûle avec une flamme bleuâtre.
Propriétés chimiques. Il rougit faiblement la teinture de tournesol. Ses propriétés acides sont peu prononcées. Sa dis-
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solution aqueuse, exposée à l’air, laisse déposer du tellure. En brûlant, il donne de l’acide tellureux et de l’eau. Il est décomposé par le chlore. Lorsque l'acide tellurhydrique est en excès par rapport au chlore , il se forme un perchlorure de tellure blanc qui se précipite. Le soufre le décompose à l’aide de la chaleur, en le transformant en persulfure noir. Il précipite plusieurs sels métalliques , en donnant naissance à des tullurures généralement noirs.
Préparation. On le prépare en traitant un tellurure (de fer , de potassium ) par un acide fort.
Composition. L’acide tellurhydrique se compose , comme les acides sulfhydrique et sèlénhydrique , d’un équivalent de soufre et d’un équivalent (2 volumes) d’hydrogène. Sa formule est Te H (Te Hs) ; Te étant l’équivalent du tellure = 801,76.
Acide tellurique.
Propriétés physiques et chimiques. L’acide tellurique est solide. Il parait présenter deux modifications isomériques, comme l’acide tellureux. Dans l’une de ces modifications , il est sous forme de beaux prismes hexaèdres, terminés par une pyramide quadrilatère. Ces cristaux contiennent de l’eau , qu’ils perdent seulement au delà de 100°. Et alors, l’acide présente une autre modification isomérique, dans laquelle il a l’aspect d’une poudre jaune orangée, insoluble dans l’eau. Soumis à une température élevée , comme l’acide sulfurique, il se décompose en oxygène et en acide tellureux. Avec les bases, il forme des tellurates qui , étant chauffés , se décomposent en oxygène et en acide tellureux.
Préparation . On obtient l’acide tellurique en traitant le tellure convenablement par l’acide nitrique.
Composition. L’acide tellurique contient 1 équivalent d’oxygène de plus que l’acide tellureux. Sa formule est Te O3, tout a fait analogue à celle de l’acide sulfurique SO3.
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Tellurates.
Ces sels sont peu connus et isomorphes avec les sulfates. Ils se décomposent, par la chaleur, en oxygène et en acide tellureux.
Acide tellureux.
Synosïme. Oxyde de tellure.
Propriétés physiques et chimiques. L’acide tellureux est solide, blanc. Un peu au dessous de la chaleur rouge il fond > et bientôt se volatilise. Il parait présenter deux modifications isomériques; l’une peu soluble dans l'eau et à propriétés acides presque nulles , l'autre assez soluble dans l'eau et chassant l’acide carbonique des carbonates alcalins, pour former des tellurites cristallisables. Ceux-ci, mis en contact avec l’acide sulfureux, donnent un précipité blanc de tellure.
Composition. 100 parties d’acide tellureux se composent de 80, 2121 de tellure ,
19, 7879 d'oxygène.
Sa formule est Te 0% analogue à celle de l’acide sulfureux.
Préparation. En brûlant le tellure au contact de l’air, on obtient l'acide tellureux comme on obtient , avec le soufre , l’acide sulfureux.
Tellurites.
Ces sels sont peu stables très-peu connus, et probablement isomorphes avec les sulfites.
DEUXIÈME FAMILLE
CHLORAGES (chloracea).
Cette famille est une des plus naturelles du règne minéral; elle comprend : le chlore, le brome, l'iode, le fluor et hî cyanogène ^). Tous ces corps sont isomorphes, et peuvent, dans leurs combinaisons, se substituer les uns aux autres sans changer le type ni la forme du composé. Les composés de chlore, de brôme, d’iode, se rencontrent presque constamment ensemble dans la nature. Voici les principales analogies qui peuvent être invoquée* en faveur de l’établissement de la famille des cliloracés i
l" Le chlore, le brème, liode, le fluor et le cyanogène se combinent avec l’hydrogène, pour former des hydraeides qui ont tous une composition analogue. En effet :
Formules en volâmes (aloincs) ,
en
équivalent*.
Br* H* =
Br H =4 vol.
, = 1 éq. d’acide bromhydrique
= » d’acide iodhydrique.
Fl* H* =
Fl II = »
a= » d’acide fluorhydrique.
Cy* H* =
Cy H = »
= » d’acide cyanhydrique.
2° Les hydraeides des chloracés attaquent les métaux avec dégagement d'hydrogène. 11 y a formation d’un composé dans lequel le cldore, le brème, l’iode, le fluor et le cyanogène sont représentés chacun par deux atomes (volumes) ou un équivalent :
G1 H (Cl* H») + M = (Cl* M) Cl M + Il (11*).
Les oxybases sont attaquées par ces hydraeides sans dégagement d’hydrogène :
Cl H (Cl* H‘>+ MO i= Cl M (Cl* M) + HO (H* O).
Les chlorures , bromures , iodures , fluorures et cyanures sont isomorphes entre eux. .w .. *
3° Les métaux qui se combinent facilement avec le chlore ont aussi une grande tendance à se combiner avec le brème, l’iode, le fluor et
(i)Bien que le cyanogène soit un corps compose, il fonctionne comme un corps simple, Ct particulièrement comme le chlore , le brôme, l’iode , le fluor. Cela sullit pour le ranger dans la famille deschlofacés. Qui oserait d nilieuisaHirmer que le chlore , le brème , l'iode , etc. , sont des corps absolument simples ?
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le cyanogène. L’or, l’argent, le platine, le palladium, le rhodium, sont dans ce cas.
4° Les chloracés ne se combinent pas généralement par voie directe avec l’oxygène, l.es composés d’oxygène et de chlore, de brème, de fluor, etc., sont ordinairement acides et peu stables; ils cèdent facilement leur oxygène aux corps qui en sont avides.
Les oxacides de chlore, de brème et d'iode ont one composition analogue, et ils sont isomorphes entre eux.
Cl O5 = IOs = Br O5 (1).
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Les chlorates sont isomorphes avec les iodates et bromates, de même que les perchlorates le sont avec les periodates.
5° Les composés des chloracés sont générale > hydres et volatils. On les obtient par voie sèche ou par voie de sublimation.
6" De tous les corps élémentaires , les chloracés sont les seuls qui soient sensiblement solubles dans l’eau , qu’ils décomposent à la longue, particulièrement sous l'influencer de la lumière.
Le chlore , le brème , l’iode et le cyanogène revêtent facilement la forme solide , liquide ou gazeuse , suivant les circonstances dans lesquelles on les place.
CHLORE
Étymologie. Chlore vient du grec ;y.o>pst (jaune verdâtre) pour rappeler la couleur de ce corps.
Synonymes. Acide muriatique oxygéné , chlorine (anglais), halogène , esprit de sel dèphlogù tiqué,
PIL>priétés physiques. Le chlore est un corps gazeux à la température et à la pression ordinaires. Il est d une couleur jaune verdâtre. Il a une odeur particulière sui generis. Sa densité est 2,44634. Un litre de gaz chlore , à la température et à la pression ordinaires, pèse 3 gram. 17017. L’eau, dans ces mêmes circonstances , dissout deux fois son volume de chlore. Le chlore est de tous les corps simples le plus soluble dans l'eau ; car les corps simples sont en général insolubles dans ce véhicule. La dissolution aqueuse du chlore est d'une densité de 1,003; elle a les mêmes propriétés que le
(i) U y ici une lacune évidente : l'acide pcibromique teste a découvrit.
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chlore gazeux. La lumière décompose cette dissolution ( Voy. prop. chim ). L’eau chlorurée laisse, à la température de quelques degrés au-dessous de zéro, déposer des cristaux d’hydrate de chlore de couleur jaunâtre, et d’une densité de 1,2. Les cristaux d hydrate de chlore contiennent , suivant Faraday , 28 p. cent, de chlore. En chauffant ces cristaux jusqu’à 23°, dans un tube de verre fermé des deux bouts , on obtient deux couches de liquide ; l’une , d’un jaune pâle , qui est de l’eau saturée de chlore; l'autre plus pesante, d’un vert jaunâtre, qui est du chlore liquide anhydre, réfractant la lumière moius fortement que l’eau. C’est de cette manière que Faraday a obtenu , pour la première fois , du chlore anhydre liquide. Une pression de k atmosphères, à la température de la0, suffit pour faire passer le chlore à l’état liquide. Si nous existions dans une pareille atmosphère, le chlore se présenterait à nous comme un corps liquide. Mais, dans les circonstances dans lesquelles nous l’obtenons, il se comporte réellement comme un gaz permanent.
Propriétés chimiques. Le chlore, dissous dans l’eau, se décompose sous l’influence de la lumière : il se produit de l’acide chlorhydrique qui reste dissous dans l’eau non décomposée, et de l’oxygène qui se dégage ou qui vient occuper la partie supérieure du flacon bien fermé. Le chlore se combine directement avec l’hydrogène, à volumes égaux et sans condensation, pour donner naissance à de l’acide chlorhydrique. Mais cette combinaison n’a lieu qu’à la lumière diffuse ou à la lumière directe du soleil. A la lumière diffuse, elle est lente, mais néanmoins complète ; à la lumière directe , elle a lieu instantanément , avec explosion et dégagement de lumière. Dans l’obscurité , la combinaison ne s’opère point; le chlore et l’hydrogène peuvent y être conservés indéfiniment à l étal de mélange.
Le chlore ne se combine avec l’oxygène que par voie indirecte ; les composés qui en résultent sont peu stables et cèdent facilement leur oxygène aux corps qui en sont avides.
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Le chlore , comme l’oxygène , se combine directement avec presque tous les métaux , et forme des chlorures dont les uns sont basiques ( chlorobases ), les autres acides ( ch/ora cides) et d'autres enfin indifférents ou neutres. Ces combinaisons ont quelquefois lieu avec élévation de températureet production de lumière. L’antimoine et le bismuth en poudre, le cuivre et ie zinc en feuilles très-minces , peuvent servir pour constater ce fait. Le gaz chlore est absorbé en quantité considérable par les sulfures d'étain , de titane , d’antimoine et d’autres sulfures métalliques. Lorsqu’on fait arriver un courant de chlore dans du chlorure de soufre maintenu à quelques degrés au-dessous de zéro, on obtient un liquide oléagineux, blanc, distillant à H5° , fumant à l’air, plus pesant que l’eau , précipitant le nitrate d’argent et le sel de baryte. H. Rose regarde ce liquide, qu’il a le premier découvert , comme un chloride de soufre analogue à l’acide sulfurique . SCI5 = SO3.
Le chlore détruit sans retour le tournesol , l’indigo , et en général toutes les substances colorantes du règne végétal et du règne animal. Mais pour cela , la présence d’un peu d’eau est nécessaire. Probablement dans ce cas l’eau est décomposée. Il y a formation d’acide chlorhydrique et d’oxygène qui , à l’état naissant , se porte sur la matière colorante pour la dénaturer. Le chlore attaque énergiquement tous les corps organisés. Respiré pur , il excite la toux , le crachement de sang, et peut devenir mortel.
C’est un poison corrosif dont le contre-poison est l’ammoniaque. En faisant agir le chlore ou le brème sur l’indigo , on obtient un certain nombre de produits particuliers, récemment étudiés par M. Erdmann.
Caractères distinctifs. L’odeur, la couleur et la propriété qu’a le chlore de se combiner avec son volume d’hydrogène, pour former, sans condensation, de l’acide chlorhydrique qui donne, avec le nitrate d’argent , un précipité blanc, bleuis- ^Bt à la lumière , insoluble dans l’eau , soluble dans l’ammo-
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niaqae ; tous ces caractères distinguent le chlore de tous les autres corps. M. Dumas a remarqué que les composés de chlore , et notamment les bougies stéariques contenant du chlore , brûlent avec une flamme jaune entourée d'un bord verdâtre.
Le chlore , comme corps élémentaire, est représenté par le signe Cl (équivalent = 442, 650 ; 2 volumes de chlore = Cl * (atomes).
État. Le chlore ne se trouve pas dans la nature à l’état de liberté. Mais il existe à l’état de chlorure de sodium , de potassium , de magnésium , de calcium , dans les eaux de la mer , dans les sources minérales , dans les cendres des végétaux ; et à l’état de chlorure de plomb , d’argent , de fer dans quelques espèces minérales.
Préparation. Quand on chauffe de l’acide chlorhydrique étendu avec du peroxyde de manganèse, on obtient un dégagement de chlore. Dans cette action , l’acide chlorhydrique (Cl H) se décompose; son hydrogène forme de l’eau avec l’oxygène du peroxyde de manganèse, et le chlore devenu libre se partage en deux parties : l’une s'unit au manganèse pour former un chlorure de manganèse , et l’autre se dégage. Pour préparer convenablement le chlore , on chauffe dans une cornue , à demi remplie , un mélange fait avec 3 parties de sel marin , 2 p. de peroxyde de manganèse , et 2 p. d’acide sulfurique étendu dans 4 p. d’eau. Dans cette réaction , il se forme d’abord de l’acide chlorhydrique aux dépens du chlorure de sodium et de l’acide sulfurique (voy. Acide chlorhydrique); et l’acide chlorhydrique est ensuite décomposé comme nous venons de le dire. Il faut éviter de recevoir le chlore sur le mercure, car il attaque celui-ci; il ne faut pas non plus le recevoir sur l'eau, puisqu’il s’y dissout. On peut recueillir le chlore dans un flacon rempli d’air , au fond duquel vient plonger le tube par lequel le chlore se dégage. Le gaz , à mesure qu'il y arrive, chasse l’air ; et , eu vertu de sa densité , il remplit le flacon depuis le fond jusqu’à son ouverture. On reconnaît, par la couleur, si le' flacon est à peu près rempli de chlore.
Usages. Le chlore est employé , le plus ordinairement, engagé dans une oxy-base ( chlorure de chaux , de potasse ) pour blanchir les étoffes tirées du règne végétal , comme le lin , le chanvre et le coton. Il détruit les étoffes annualisées en même temps qu’il les décolore (1). On emploie le chlore pour désinfecter l’air miasmatique et prévenir des maladies contagieuses. On l'a également employé , mais sans succès , dans le traitement de la phthisie pulmonaire. Le chlore est le meilleur contre-poison de l’acide prussique et de l’hydrogène sulfuré.
Acide chlorhydrique.
Synonymes. 4 eide hydrochlorique 1 gaz acide muriatique , esprit de sel , acidurn muriuticum ( lat. ) , Salzsàure , Chlorwasserstoffsaure (allen?.).
Propriétés physiques. L’acide chlorhydrique est un gaz incolore , fumant à l’air , en s’emparant des vapeurs d’eau qui existent constamment dans l’atmosphère II a une odeur suffocante qui rappelle un peu celle du chlore. Sa saveur est caustique et fortement acide. Sa densité (résultat de l’expérience) est 1 , 2474. Ce résultat diffère très-peu de celui que donne le calcul et qui est 1,25459 (Yoy. composition). A la température de 10° , et , sous une pression de 40 atmosphères, le gaz acide chlorhydrique passe à l’état liquide {Faraday). Une série d’étincelles électriques le décompose en chlore et en hydrogène. L’acide chlorhydrique réfracte la lumière ; son pouvoir réfringent est 1,527. La chaleur, pierre de touche de la stabilité des corps, ne le décompose pas; l'acide chlorhydrique est donc éminemment stable. Il est extrêmement soluble dans l’eau. L’eau se précipite dans une cloche remplie de gaz acide chlorhydrique , comme dans le vide. A la pression de 0“,76 et à la température de 0°, l’eau dissout 450 fois son volume de gaz acide chlorhydrique. A
(i) C'est l'acide sulfureux qu'on emploie de préférence pour blanchir les étoffes animalisécs, telles que la laine et la soie.
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mesure que la pression diminue , ou, ce qui revient au môme, à mesure que la température s'élève à 15°, 20°, 30°, etc., l’eau laisse échapper de plus en plus l’excès d’acide chlorhydrique dont elle était saturée à 0° ; cependant , en continuant à élever la température , il arrive un point où l’eau n’abandonne plus d’acide chlorhydrique , et même à la température de l’ébullition , l’eau reste toujours acide. L’ébullilion de l’eau est alors retardée ; elle n'a lieu qu’à 106° et sa densité est t, 2. La môme chose n’arrive pas au gaz ammoniaque également très-soluble dans l’eau ; car, aune température élevée , toute l’ammoniaque , dissoute à une température plus basse, s’en va. Comme tous les corps solubles dans l’eau, le gaz acide chlorhydrique fait fondre la glace avec rapidité. Le charbon poreux absorbe plus de 500 fois son volume de gaz acide chlorhydrique ( Th. de Saussure ).
Propriétés chimiques. L’acide chlorhydrique, comme tous les acides puissants solubles , communique à la teinture de tournesol une couleur peluredognon.il éteint les bougies allumées , propriété qu’il a de commun avec beaucoup d’autres corps impropres à alimenter la combustion. Il est également irrespirable ; il asphyxie les animaux en désorganisant leurs tissus comme le chlore. — L’acide chlorhydrique se combine directement avec beaucoup de métaux et d oxy-bases pour donner naissance à des chlorures et non pas à des chlorhydrates. Avec les métaux, l’acide chlorhydrique se décompose : il y a dégagement d’hydrogène et le chlore se porte sur le métal pour former un chlorure. Avec les oxy-bases , l’acide chlorhydrique se décompose également ; mais, il ne se dégage pas d'hydrogène : celui-ci s’unit à l'oxygène de la hase, pour former de l’eau, et le métal de la base donne, comme dans le cas précèdent , naissance à un chlorure avec le chlore de l’acide chlorhydrique' décomposé. C’est ce qu’indique la formule suivante :
Cl H ) MCI (dégagement d’hydrogène),
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(sans dégagement d'hydrogène, production d'eau ).
Quand on fait passer du gaz acide chlorhydrique sec , et des vapeurs d'acide sulfurique anhydre à travers un tube de porcelaine incandescent, on obtient pour résultat du chlore , de l'acide sulfureux et de l'eau.
Caractères distinctifs. L’acide chlorhydrique donne un précipité blanc caillebotté avec le nitrate d'argent. Ce précipité, noircissant à la lumière ( chlorure d'argent), est complètement insoluble dans l'eau et dans les acides ; mais, très-soluble dans l'ammoniaque. L'acide chlorhydrique précipite également les sels de plomb et de protoxyde de mercure solubles; mais ces précipités (chlorure de plomb et proto-chlorure de mercure), sont beaucoup moins insolubles dans l’eau que le chlorure d’argent. Les vapeurs d'ammoniaque mises en contact avec des vapeurs d’acide chlorhydrique produisent des vapeurs blanches très - épaisses de chlorure d’ammonium. Mèlé avec de l’acide azotique, l’acide chlorhydrique constitue l’eau régale (voy. acide azotique).
État. L’acide chlorhydrique n'existe guère à l’état de liberté qu'aux environs de quelques volcans. Les chlorures do sodium, de potassium, d’ammonium, do magnésium, de plomb, de fer, qui se rencontrent dans la nature , ne donnent naissance à de l’acide chlorhydrique qu’en contact avec des acides puissants.
j Préparation. On prépare l’acide chlorhydrique avec du chlorure de sodium (sel marin), ou du sel ammoniac ( chlorure d’ammonium), sur lequel on verse de l’acide sulfurique du commerce. La réaction a déjà lieu à froid , et il suffit d'élever légèrement la température pour faire dégager en abondance , le gaz acide chlorhydrique qu’il faut recueillf^sur le mercure, parce que l’eau le dissout. Explication. L’eau de l’acide sulfurique du commerce est décomposée; son oxygène se porte sur le sodium pour former de la soude (oxyde de sodium) qui s’unit, à son tour, à l’acide sulfurique pour donner naissance à du sulfate de soude en résidu ( caput mortuum)
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dans la cornue; l’hydrogène de l'eau- s’unit au chlore du chlorure de sodium décomposé , pour former de l’acide chlorhydrique qui se dégage. Voici l’expression de cette réaction :
SOs, HO ) _Cl, H NaO, Cl j-SOJ,NaO.
Quand on fait arriver le gaz acide chlorhydrique dans l’eau, on obtient une dissolution saturée d’acide , qui est souvent colorée en jaune. Cette coloration tient à la décomposition des substances étrangères (substances organiques), que renferme le sel marin. Le lut employé , composé d’une argile ferrugineuse, peut aussi entrer pour quelque chose dans cette coloration ; mais la couleur de l’acide chlorhydrique aqueux du commerce tient surtout à la présence d’un peu d’acide hyponitrique provenant de la décomposition du nitre que renferme presque toujours le sel marin ordinaire.
Composition. L’acide chlorhydrique se compose de volumes égaux de chlore et d’hydrogène , sans condensation. Cla-f-H> (atomes) = CI,H (équivalents 4vol. = 1 équiv. d’acide chlorhydrique saturant i équivalent de base.
Détermination de la densité de l’acide chlorhydrique par le calcul: 0,06885 (poids de 1 vol. d’hydrogène)
2,44034 (poids de 1 vol. de chlore)
2,50919 ( poids de 2 vol. d’acide chlorhydrique) 1,25459 (densité de l’acide chlorhydrique).
Ce résultat ne s’éloigne pas beaucoup de celui donné par l’expérience directe (voy. Propriétés physiques).
Analyse. Lorsqu’on chaufiesurune cuve hydrargyro-pneumatique 100 vol. d’acide chlorhydrique avec du potassium dans un petit tube de verre gradué , on remarque que le mercure s’élève dans le tube , qu’il y a eu absorption de 50 vol. et que le résidu de 50 vol. est de l’hydrogène pur. Donc, il y a eu 50 vol. de chlore d’absorbés, qui, ajoutés aux 50 vol. d’hydrogène qui restent, ont produit les 100 vol. d’acide chlorhydrique employés dans l’analyse.
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100 vol. *le gaz acide chlorhydrique en poids , se composent de
97,26 de chlore 2,74 d’hydrogène.
Ces données suffisent pour déterminer l’équivalent du chlore , celui de l’hydrogène étant supposé connu. En effet :
442,650, nombre qui est l’équivalent du chlore, représentant, comme celui de l’hydrogène , 2 yol. (2 atomes).
Usages. L’acide chlorhydrique est quelquefois employé en médecine comme moyen désinfectant et comme caustique. Il sert à faire l’eau régale , souvent employée dans l’analyse des minéraux.. L’acide chlorhydrique est le meilleur réactif des sels d'argent.
Chlorures.
Les chlorures résultant de la combinaison du chlore avec un corps élémentaire , ou de l’acide chlorhydrique avec une oxy-base , peuvent être basiques (chlorobases) , acides (chloracides),ou indifferents. Les chlorures alcalins sont, en général, basiques vis-à-vis certains perchlorures métalliques (chloracides), avec lesquels ils formentde véritables chlorosels (chlorures doubles). Dans ces chlorosels, le chlore de l’acide correspond au chlore de la base , comme dans les oxysels ( sels proprement dits), l’oxygène de l’acide correspond à l’oxygène de la base. Plus la proportion du chlore augmente dans un chlorure basique , plus celui-ci tend à devenir acide ; et sous ce rapport, le chlore présente une analogie de plus avec l’oxygène.
Caractères distinctifs. 1° Les chlorures sont, pour la plupart, anhydres et volatils. 2° Mis en contact avec de l’acide sulfurique, ils dégagent de l’acide chlorhydrique qui produit d’épaisses vapeurs blanches, au contact des vapeurs ammoniacales.
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3° Chauffés avec de l’acide sulfurique et du peroxyde de manganèse, ils donnent tous naissance à du chlore.
V Traités par l’acide azotique , ils fournissent un liquide (mélange de chlore et de vapeurs nitreuses) qui dissout l’or (eau régale).
5° Ils produisent , dans une dissolution de nitrate d’argent, un précipité blanc , abondant , caillebotté , noircissant à la lumière , complètement insoluble dans l’eau , insoluble dans les acides et très -soluble dans l’ammoniaque.
Les chlorures sont, en général, solubles dans l’eau. Les moins solubles sont 1 e protochlorure de mercure , le chlorure de plomb , et surtout le chlorure d'argent. Il faut plus de 100,000 parties d’eau pour dissoudre 1 p. de ce dernier chlorure; d’où il résulte que tous les autres chlorures précipitent les sels de mercure au minimum , les sels de plomb et les sels d’argent.
Composition. Comme l’équivalent du chlore est le double (en volume) de celui de l’oxygène, les partisans de la théorie des atomes expriment la formule d’un chlorure par Cl* M. Exemple: Hg Cls, HgCI*, protochlorure de mercure, bichlorure de mercure , que , d’après la loi des équivalents, on écrit HgCI , HgCI*.
Celte remarque est également applicable aux bromures, aux iodures, aux fluorures et aux ejanures.
Acide perchlorique.
Synonymes. Acide chloeique ( de quelques auteurs), acide heptachloriquc , acide chloriqne oxygène.
Propriétés physiques. L’acide perchlorique est liquide, incolore et inodore. Il a une saveur franchement acide. On peut le concentrer, en l’évaporant, jusqu’à la densité 1,67. Chauffé avec k parties d’acide sulfurique concentré, il est susceptible de cristalliser, par refroidissement , en prismes quadrangulaires ( Sérullas). Ces cristaux répandent à l’air des
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fumées blanches, épaisses, et fondent à 45°. Projetés dans l’eau, ils font entendre un bruit semblable à celui d'un fer rouge. L’acide percblorique liquide bout à 200° ; au delà de cette température, il se décompose.
Propriétés chimiques. L’acide perchlorique , quoiqu'il ne soit pas très-stable , est cependant la plus stable des combinaisons du chlore avec l’oxygène. Il rougit fortement la teinture de tournesol , sans la décolorer. Uni aux bases, il forme des perchlorates.
L’acide sulfureux le décompose , même à froid ; il s'empare de son oxygène et met le chlore en liberté.
Préparation. Lorsqu’on chauffe le chlorate de potasse audessous de la température de 400”, on n’obtient pas tout l’oxygène que ce sel laisse dégager à une température plus élevée. En effet , une partie de l’oxygène se porte sur l’acide chlorique non décomposé, et le transforme en acide perchlorique. Ainsi , en limitant la température à 350°, on obtient dans la cornue un mélange de chlorure de potassium et de perchlorate de potasse. En dissolvant ce mélange à chaud, le chlorure de potassium cristallise le dernier par refroidissement, tandis que le perchlorate de potasse, étant moins soluble dans l'eau , cristallise le premier. C’est donc la cristallisation qui opère ici la séparation. Le perchlorate de potasse est ensuite, par voie de double décomposition , transformé en perchlorate de baryte, auquel on enlève la baryte, au moyen de l’acide sulfurique. L’acide perchlorique reste en dissolution.
Composition. Chauffé au delà de 200°, l'acide perchlorique se décompose en chlore et en oxygène , dans les rapports de 2 à 7. De là, sa formule =C107=CIS07=: 1 équivalent.
Perchlorates , heptachlorates.
Chlorates de quelques auteurs.
Les perchlorates ont beaucoup de ressemblance avec les chlorates (Voy. Chlorates). Us fusent, comme ceux-ci, sur
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les charboos incandescents. Ils restent incolores, quand on les traite par l’acide sulfurique concentré, ce qui les distingue des chlorates- 11$ sont, en général, moins solubles dans l’eau que les chlorates. Leur forme cristal 1 ineest ordinairement prismatique.
Composition. Dans les perchlorates , l’oxygène de la base est à l’oxygène de l’acide comme 1 î 7. = MO, CIO7.
Usages. Les percblorates servent aux mômes usages que les chlorates.
Acide cklorique.
SvKotfVMB. Acid* chlorcux (de quelques chimistes).
Propriétés physiques. L’acide chlorique est. un liquide incolore. Il n'a pas d’odeur sensible. Il est d’une saveur franchement acide. Il peut être porté par la chaleur jusqu’à consistance sirupeuse. Comme l’acide azotique , il contient toujours au moins 1 équiv. d’eau qui maintient ses éléments plus stables. Il se décompose dès qu’on cherche à le rendre anhydre. L'eau fait donc ici, en quelque sorte, fonction de base.
Propriétés chimiques. L’acide chlorique rougit fortement la teinture de tournesol. Lorsqu’on fait réagir l’acide chlorique sur l’acide chlorhydrique , il y a formation d’eau , de chlore et d’un peu d’acide chloreux.
L’acide chlorique et l’acide suif hydrique , en réagissant l’un sur l’autre , donnent naissance à de l’eau et à du ehlorure de soufre. Lorsqu’on mélange de l’acide chlorique avec de l’alcool absolu ou avec de l’éther, il y a déflagration, dégagement de chlore et formation d’acide acétique. Quand on verse de l’acide chlorique pur sur du papier brouillard sec , celui-ci s'enflamme vivement, aux dépens de l’oxygène de l’acide décomposé. Cet acide se combine assez bien avec les bases.
L’acide chlorique qu’on distille ou qu’on fait passer à travers un tube en porcelaine chauffé au rouge, se décompose en chlore et en oxygène.
La décomposition est complète et fournit ainsi le meilleur moyen d’analyse de ce corps.
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Préparation. L’acide chlorique s’obtient en faisant arriver du chlore gazeux dans une dissolution concentrée de potasse. Il se produit f de chlorure de potassium et \ de chlorate de potasse. Le chlorure de potassium , plus soluble que le chlorate de potasse, cristallise le dernier. On n’a ensuite qu’à transformer le chlorate de potasse en chlorate de baryte, dont on sépare l’acide chlorique , en précipitant la baryte à l’état de sulfate insoluble. Ce procédé est préférable à celui qu'a proposé MV Sérullas , procédé qui consiste à séparer l’acide chlorique de la potasse en précipitant celle-ci par l'acide hydrofluo-silicique ; car le précipité d’hydro-lluo-silicate de potasse est beaucoup moins insoluble que le sulfate de baryte.
Composition. L’acide chlorique se compose de 2 volumes de chlore et de 5 vol. d’oxygène. Formule =C1 05 = C1’0'= 1 équiv. d’acide chlorique.
Chlorates.
Les chlorates peuvent être considérés comme de véritables réservoirs d’oxygène : ils dégagent ce gaz par la simple action de la chaleur. Après la décomposition d’un chlorate , à l’aide d’une température suffisamment élevée, on a pour résidu un chlorure qui est souvent lui-même volatil.
Caractères essentiels. 1° Les chlorates fusent un peu plus sur les charbons que les azotates.
2° Un chlorate réduit en poudre et enveloppé dans un morceau de papier, détone par le simple choc du marteau. Mêlé avec des fragments de soufre ou de phosphore, il donne lieu, par le choc, à une détonation extrêmement violente.
3° L’acide sulfurique mis en contact avec un chlorate , donne naissance à une teinte jaune et à une odeur de caramel , indiquant l’oxyde de chlore qui se produit. La réaction est très-vive, et des parcelles de sel sont projetées au loin ,
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avec une sorte de décrépitation , lorsque l’acide sulfurique est concentré ( excellent caractère).
Tous les chlorates sont solubles dans l’eau , excepté le protochlorate de mercure. Les chlorates ne produisent , dans une dissolution de nitrate d'argent , aucun précipité à froid ; car le chlorate d’argent est soluble. Mais en chauffant, on obtient un précipité blanc de chlorure d argent provenant d’une réduction partielle de l’acide chlorique. On peut employer ce moyen pour s’assurer si un chlorate est riche en oxygène.
Composition. Dans les chlorates , l’oxygène de l’acide est à l'oxygène de l’oxy-base comme 5 à 1.
Préparation. Voyez chacune des espèces.
Usages. Les chlorates sont employés comme corps oxygénants ; dans la préparation de l’oxygène et de quelques poudres fulminantes.
Acide chloreux.
Synonyme. Oxyde de chlore (de quelques chimistes ).
Propriétés physiques. L’acide chloreux est un gaz d'un jaune plus éclatant que le chlore. Il a une odeur de caramel et une saveur acerbe semblable à celle du chlore. Sa densité (calculée) est 2,32277 , résultat qui ne diffère presque point de celui que donne l’expérience directe. L’eau dissout 7 fois son volume d’acide chloreux. A 100°, il détone, en se décomposant en oxygène (2 volumes) et en chlore ( 1 volume).
Propriétés chimiques. L’acide chloreux humide décolore le tournesol , comme le chlore ; sec , il ne le décolore pas. Il forme des chlorites avec, les oxy-bases. Il attaque le mercure. Il est peu stable. La lumière suffit pour le décomposer. Les éléments de l’acide chloreux se dissocient avec explosion accompagnée de chaleur et de lumière. D après la manière de voir ordinaire , il devrait , au contraire , y avoir abaissement de température.
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Préparation. Pour préparer l’acide chloreux , on fait un mélange pâteux avec du chlorate de potasse et de l’acide sulfurique étendu d'eau. On chauffe le tout dans un tube de verre , au bain marie. L'acide chloreux se dégage à l’état de gaz qu’on recueille sur le mercure. Dans cette action , l’acide chlorique , au lieu de se dégager , se décompose en acide chloreux, en oxygène, et en acide perchlorique. Il reste du perchlorale de potasse.
Composition. 1 vol. d’oxygène et vol. de chlore se condensent en 1 vol. d’acide chloreux.
Formule. Cl* O, (Cl* O) analogue à l’acide sulfureux = 50*.
Protoxyde de chlore.
Le protoxyde de chlore ou l’euchlorine de Davy n’est qu’un mélange de chlore et d’acide chloreux.
Acide hypochloreux.
Propriétés physiques. L’acide hypochloreux est coloré en jaune assez foncé. Son odeur rappelle celle du chlore. L’eau dissout 100 fois sou volume d’acide hypochloreux , tandis qu’elle ne dissout que deux fois son volume de chlore. Dans son plus grand état de concentration , l’acide hypochloreux contient toujours au moins 1 éq. d’eau qui paraît nécessaire à l’union de ses éléments. Par la chaleur, il se décompose, avec détonation , en chlore et en oxygène.
Propriétés chimiques. L’acide hypochloreux jouit , au plus haut degré , de la propriété de dénaturer les matières colorantes et de les blanchir. C’est à lui qu’il faut probablement attribuer le principal rôle que jouent les chlorures d'oxydes dans le blanchiment des étoffes. L’acide hypochloreux est tellement faible qu'il peut être chassé de ses combinaisons avec les alcalis, par l'acide carbonique de l’air. Aussi l’intervention de l’air (acide carbonique) est-elle nécessaire pour blanchir les tissus.
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C’est un acide très-peu stable ; le soufre , le phosphore , presque tous les corps amènent facilement la séparation de ses éléments. Dissous dans l’eau , il se décompose rapidement, sous l’influence de la lumière , en acide chlorique et en chlore.
État. L’acide hypochloreux existe dans les chlorures d’oxydes (chlorure de chaux , de potasse , etc. ) , qui , d’après M. Balard , sont des combinaisons d'hypoclilorite et de chlorure de calcium , de potassium , etc.
Préparation. En faisant arriver un courant de gaz chlore dans un mélange d’eau et d’oxyde rouge de mercure, on obtient du. protochlorure de mercure insoluble et de l’acide hypochloreux soluble dans l’eau ( Balard). On concentre ensuite l’acide hypochloreux avec précaution.
Composition. L’acide hypochloreux se compose de 2 volumes de chlore et de 1 vol. d’oxygène. Sa formule est = Cl O (01*0).
Hjrpochlorites ( chlorures d’oxydes).
Tous les hypochlorites ont une odeur de chlore caractéristique ; ils détruisent la couleur de tournesol et possèdent au plus haut degré la propriété de blanchir les étoffes. Ils sont décomposés par tous les acides, sans dégagement de chlore. L’acide carbonique (de l’air) en dégage du chlore , ce qui explique leur odeur.
Ils sont presque tous solubles dans l’eau. ( Voy . mémoire sur les hypochlorites , dans les Mémoires de V Académie royale de Bruxelles 1837.)
Composition. Suivant M. Millon (1), les hypochlorites ne sont pas de véritables sels, mais bien des composés correspondants aux peroxydes, dans lesquels tout l’oxygène qui s’ajoute au protoxyde pour constituer l’oxyde supérieur, est remplacé par son équivalent de chlore ; et par un retour bien
(1) Comptes rendus des séances de l’Académie des sciences. l83g , p. 109.
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singulier des théories , les composés envisagés comme des mélanges de chlorures et d’hypochlorites seraient réellement des composés simples; tandis que les hypochlorites considérés comme des sels simples , seraient des mélanges de peroxydes et de corps particuliers , correspondants aux peroxydes.
KO + O’ peroxyde de potassium , correspondant à KO-f CP Na’O’-fO, peroxyde de sodium, correspondant à Na'O'+Cl.
Usages. On emploie les hypochlorites dans les mêmes circonstances que le chlore.
Les chlorures de potasse , de soude et de chaux , sont le plus souvent employés comme désinfectants et dans le blanchiment des étoffes; car le chlore pur a une action trop énergique.
Chlorure de soufre.
Synomïmes. Liqueur de Thomson, chloridc de soufre , Chlorschwefel.
Propriétés physiques. Le chlorure de soufre est un composé liquide d’un rouge brun, d’une odeur des plus désagréables , rappelant l’odeur des poissons de mer ou des plantes marines en putréfaction. Sa densité est 1,06.11 bout à 61°. La densité de sa vapeur est 3,6.
Propriétés chimiques. Il n’est ni acide , ni basique ; mis dans l'eau , il se décompose en donnant naissance à de l’acide chlorhydrique et de l’acide liyposulfureux , qui se décompose lui-méme immédiatement en soufre et en acide sulfureux.
CIS,H0=C1H acide chlorhydrique ,
SO acide hyposulfureux.
Préparation. On l’obtient directement , à la température ordinaire , en faisant arriver un courant de chlore gazeux sur des fleurs de soufre ou sur du soufre très-divisé. La combinaison s’opère sans production de lumière.
Composition. Le chlorure de soufre se compose de 1 équivalent de soufre et de 1 équivalent de chlore. Sa formule est Cl S ou CPS (atomes).
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L’existence d’un persulfure de chlore ( Cl S1) est douteuse. Le composé qui a été décrit sous ce nom par M. Dumas n’est probablement qu’une dissolution de soufre dans du chlorure de soufre. ( H. Rose. ) ^
Chlorure de sélénium.
Propriétés physiques. Le chlorure de sélénium est un liquide brunâtre, d’une odeur fort désagréable ; il est, sous tous les rapports, analogue au chlorure de soufre.
Composition. Il se compose, comme le chlorure de soufre, de 1 équivalent de sélénium et de 1 équivalent de chlore. Sa formule est = Se Cl ou Se Cl1 (atomes).
Préparation. On l’obtient à froid , comme le chlorure de soufre , en faisant arriver du chlore gazeux sur du sélénium en poudre.
Perchlorure de carbone.
Synonymes. Huile du gaz olèfianf , chloridc de carbone , Chlorâtherin (alleni.).
Propriétés physiques. Le perchlorure de carbone est solide, friable , incolore ; son odeur est légèrement aromatique et sa saveur douce et assez agréable. Sa densité est 2,0. Il est fusible et bout à 180°. Il est insoluble dans l'eau.
Propriétés chimiques. Il ne joue ni le rôle d’acide ni celui de base. Il se décompose à une température élevée en chlore et en un chlorure de carbone moins chloruré. Il brûle avec une flamme verdâtre , en répandant beaucoup de noir de fumée.
Préparation. Le chlore et le carbone ne se combinent pas directement. La combinaison ne s’opère qu’en faisant agir, à la lumière du soleil, un excès de chlore sur l’huile du gaz oléfiant (CH’Cl). Dans cette action , le chlore se substitue à l’hydrogène en même temps qu’il se produit de l’acide chlorhydrique , qui est éliminé.
Formule du perchlorure de carbone : C Cl3.
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Deulochlorure de carbone.
Sykohtmes. Bichlorurc de carbone , bichloride de carbone.
Propriétés physiques. Le bichloride de carbone est liquide, incolore ; sa densité est 1,55. II bout à une température inférieure à 100“, et se congèle à une température au-dessous de 0°.
Propriétés chimiques. Le bichlorure de carbone se décompose dans un tube incandescent , en chlore et en carbone. Sa vapeur , mise en contact avec de l’hydrogène, donne, à une température élevée , naissance à de l’acide chlorhydrique et à du carbone pur.
Préparation. Le deuto-cldorure de carbone est le résultat de la décomposition du perchlorure à la température rouge.
Formule du deutoeldorure de carbone : CCI’.
M. Julien d’Abo a obtenu, par la distillation du sulfate de fer de Fahlun avec du nitre , une combinaison de chlore et de carbone , qu’il décrit sous le nom de protochlorure de carbone (CCI). L’existence de ce composé est encore douteuse.
Chlorure de bore.
Synonymes. Chloride de bore, acide chloroboriquc.
Propriétés physiques. Le chlorure de bore est un gaz incolore, d’une odeur pénétrante. Sa densité est 3,9. 11 répand des fumées excessivement épaisses , en s’emparant de l’humidité de l’air. C’est le plus fumant de tous lesga».
Propriétés chimiques. Il éteint les corps en combustion . Il décompose l’eau , en donnant naissance à de l'acide borique et à de l’acide chlorhydrique , aux dépens des éléments de l’eau,
Préparation. On l’obtient directement , en brûlant du bore dans du chlore sec.
Composition. La formule qui indique la composition du chlorure de bore est = B Cl5, ou B' Cl*1 (en atomes).
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Historique. II a été découvert par M. Despretz , en chauffant dans un tube de verre , du borure de fer et du chlore.
Le chlorure de silicium est analogue au chlorure de bore.
Chlorure de phosphore.
Synonymes. Protochlorure de phosphore.
Propriétés physiques. Le chlorure de phosphore est un liquide très-volatil. Il rappelle l’odeur alliacée du phosphore. Sa densité est 1,4.5.
Propriétés chimiques. Il ne rougit pas la teinture de tournesol. Mis dans l’eau , il se décompose , pour former, avec les éléments de l’eau , de l'acide chlorhydrique et de l’acide phosphoreux. Par la chaleur, on sépare l’acide chlorhydrique de l’acide phosphoreux.
Préparation. On l’obtient en distillant du phosphore sur du chlorure de mercure.
Composition. Le chlorure de phosphore se compose de 1 éq. de phosphore et de 1 ~ éq. de chlore ; = Ph! CP.
Perchlorure de phosphore.
Sy.noxyhe. Chloride tic phosphore.
Propriétés physiques. Il est solide , très-volatil. Sa densité n’a pas été évaluée exactement-
Propriétés chimiques. Le perchlorure de phosphore a des propriétés acides très-marquées. Il rougit le papier de teinture de tournesol , même parfaitement desséché. Mis dans Peau , il se décompose pour former , aux dépens des éléments de l’eau , de l’acide chlorhydrique et de l'acide phosphorique. En chauffant , on chasse le premier, et le dernier reste.
Préparation. On le prépare en faisant arriver un excès de chlore sur du phosphore sec.
Composition Le perchlorure de phosphore se compose de 1 éq. de phosphore et de 2^ éq. de chlore. Sa formule est
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=Ph* Cls. La manière dont il se décompose dans l’eau , met sur la voie de sa composition. En effet, l’eau, en se décomposant,cède 2-j èq. d'oxygène à 1 éq. de phosphore (Pli) pour
former 1 éq. d’acide phosphoriquc (Pli O* >= Pli2 O1), eu même temps qu’elle fournit 2 { éq. d'hydrogène (5 volumes ouatomes) pour former, avec 2^ éq. de chlore (a volumes ou atomes), 2' éq. d’acide chlorhydrique.
Chlorure d’azote.
Sï.nosymes. Acotidc de chlore, Cldorilickttoff (.illem.).
Propriétés physiques. Le chlorure d’azote est un composé liquide , d’une couleur fauve , d une odeur piquante , sui generis. Sa densité est 1 ,t>53. Il est si peu stable, qu il se décompose déjà à la température de 30°; sa décomposition est accompagnée d’une explosion terrible. Comme les deux éléments de ce corps sont des fluides élastiques ( chlore et azote ) très-condensés , on conçoit que leur séparation doit avoir pour effet une détonation violente et souvent dangereuse. Aussi faut-il manipuler ce corps avec une grande dextérité , et se mettre à l’abri du danger d ètre blessé.
Propriétés chimiques. Le chlorure d’azote ne paraît jouer ni le rôle d’acide ni celui de base. Des quantités minimes de phosphore, d’huile grasse, d’oxyde de plomb, de succin, produisent une détonation violente , quand on les met en contact avec le chlorure d’azote. L’azote et le chlore reprennent leur état élastique. D’autres corps, comme le sucre, la gomme , quelques résines, et plusieurs métaux, ne produisent rien de semblable. Le cuivre et le mercure le décomposent sans détonation. Une goutte de chlorure d’azote versée sur un morceau de papier , et exposée à la lumière , détone comme un violent coup de fusil.
Préparation. On fait arriver un courant de chlore gazeux dans une dissolution de sel ammoniac (chlorure d’ammo-
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nium). Il se forme bientôt de petites bulles oléagineuses qui se rassemblent au fond du vase , et qu’il faut séparer à mesure qu’elles se produisent. Explication. L’ammoniaque se compose d’hydrogène et d’azote (NH5); le chlore se substitue à l’hydrogène (de l’ammoniaque), et, en se combinant avec l’azote qui reste , il donne naissance au composé en question.
Composition. On ne connaît pas la composition exacte du chlorure d’azote. Il est probablement composé de 3 équivalents de chlore et de 1 èquiv. d’azote, composition analogue à celle de l’ammoniaque. De là sa formule = N Cl3.
Historique. Ce corps , si dangereux à manier, a été découvert par Dulong. Cette découverte lui a coûté un œil et un doigt. L’explosion eut lieu avec tant de violence , que la table sur laquelle se trouvait l’appareil de l’opérateur, fut enfoncée.
BROME
Étymologie. Brôme vient du grec , puanteur. Il y a d’autres corps,
comme , par exemple , le chlorure de soufre , qui mériteraient bien mieux l'épithète de brôme.
Propriétés physiques. Le brôme est un corps liquide, ayant une grande tendance à prendre l’état élastique. Vu en couches épaisses il est d’un rouge très-foncé ; en couches minces il est d’un beau rouge hyacinthe. Sa densité est 2,966. Son odeur et sa saveur sont analogues à celles du chlore. Il bout à W°, et répand des vapeurs jaunes qui ressemblent aux vapeurs nitreuses ; mais elles se distinguent facilement des dernières par leur densité qui est 5,393. A la température de — 20», le brôme se solidifie et prend l'aspect de l’iode. Il est très-peu soluble dans l’eau. Le véritable dissolvant du brôme est l’éther qui en peut dissoudre une grande quantité. Il est également soluble dans l’alcool , mais moins que dans l’éther.
Propriétés chimiques. Le brôme produit , avec les autres corps , à peu près les mômes combinaisons que le chlore et l’iode. Les bromures ont la plus grande analogie avec les chlo-
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r nros et les ioduros. Il agit, comme le chlore, sur les substances organiques , seulement avec ün peu moins d’intensité. Comme le chlore , le brome décolore les couleurs végétales ; sou action décolorante est peut-être un peu moins énergique. Comme l'iode , il colore la peau en jaune, et la tache ne tarde pus à disparaître d’elle- même. Des traces de brème colorent l’amidon en jaune. L’amidon est presqu’un aussi bon réactif du brôme que de l'iode.
Caractères distinctifs. L’état liquide, la couleur , le point d’ébullition , la densité énorme des vapeurs, distinguent facilement le brome de tous les autres corps. Si on le met en contact avec Je phosphore , il y a combinaison instantanée, avec déflagration , élévation de température et dégagement de lumière ; l’excès de phosphore est projeté au loin avec violence. II se forme un bromure de phosphore qui, étant mis dans l’eau, se décompose instantanément en acide bromhydrique et en acide hypophosphoreux , aux dépens de l’hydrogène et de l’oxygène de l’eau.
Le brème est un corps simple. Son symbole est Br ou Br’, (2 vol. ou atomes), représentant 978,300 (équivalent en poids).
État. Le brôme accompagne les composés d iode et de chlore dans les eaux de la mer, dans les plantes marines , et en général dans toutes les substances animales et végétales qui se rencontrent dans les eaux de la mer. Les eaux d'Aix et d’autres eaux minérales contiennent del iode et du brôme combiné avec un alcali.
Préparation. Le brôme se prépare de la même manière que le chlore et l'iode. On chauffe dans une cornue un mélange de bromure de sodium , d’acide sulfurique et de peroxyde de manganèse ; aussitôt des vapeurs jaunes de brôme se dégagent pour venir se condenser dans un récipient entouré d’un mélange réfrigèrent. On se procure d’abord le bromure de sodium , de la manière suivante : on fait arriver dans les eauxmères de la soude de varec ( résidu de l’incinération de plantes marines ), ou dans une grande quantité d’eau de mer, un eou-
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rant de gaz chlore; celui-ci se substitue au brômc qu'il chasse de ses combinaisons; les eaux se colorent sensiblement en jaune par la présence du brome ainsi mis en liberté. Le brâme est ensuite séparé par 1 elher qui le dissout en laissant les autres substances intactes. Enfin, la dissolution éthéréedu brome mise en contact avec de la potasse ou de la soude donne naissance à du bromure de potassium ou de sodium trés-soluble, avec un peu de bromate de potasse ou de soude, beaucoup moins soluble dans 1 eau . Le bromure de potassiumou de sodium ainsi obtenu , est ensuite traité comme nous venons de l'indiquer.
Usages. Le brôme peut servir à peu près aux mêmes usages que le chlore et l’iode ; mais , comme il est plus rare que le chlore et l’iode , et que d’ailleurs ses propriétés sont moins prononcées que celles de ces deux corps auxquels il ressemble , ses usages sont extrêmement restreints.
Historique. Le brome a été découvert par M. Balard, en
Acide bromhydrique.
Synonymes. Acide hydrobromique, Bromwasserstojfsâure (aliéna.).
Propriétés physiques. L’acide bromhydrique est un gaz incolore , fumant à l’air comme l’acide chlorhydrique. Il a une saveur fortement acide, et une odeur qui rappelle celle de l’acide chlorhydrique. Sa densité est 2,721 ; résultat qui s’éloigne à peine de celui fourni par le calcul, et qui est 2,7309.
L’eau en dissout près de 500 fois son volume. A une température élevée, il se décompose en partie; il est par conséquent moins stable que l’acide chlorhydrique.
Propriétés chimiques. Mis en contact avec les métaux et les oxy-bases, il se comporte absolument comme l’acide chlorhydrique : il se produit des bromures , analogues aux chlorures. L’acide bromhydrique rougit fortement la teinture de tournesol , et détruit même en partie les couleurs végétales.
Il donne, avec le nitrate d’argent, un précipité blanc qui jaunit aussitôt et finit par devenir noir sous l’influence de la lumière.
i3fi
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Caractères distinctifs. En dirigeant quelques bulles de chlore sur du gaz acide bromhydrique , on donne naissance à des vapeurs jaunes de brôme ; il y a en même temps formation d’acide chlorhydrique qui précipite le nitrate d’argent. Le chlore a donc plus d’aflinité pour l’hydrogène que le brôme.
État. L’acide bromhydrique peut se rencontrer dans la nature partout où des bromures se trouvent accidentellement en contact avec des acides forts.
Préparation. On pourrait préparer l’acide bromhydrique par la réaction de l’acide sulfurique du commerce sur du bromure de sodium , si l’acide bromhydrique ne se décomposait pas partiellement en brôme et en eau, aux dépens d’une partie de l'acide sulfurique qui passe à l’état de gaz acide sulfureux. Pour préparer l’acide bromhydrique pur , on met des fragments de phosphore dans un petit vase auquel est adapté un tube ; on verse par-dessus une couche d’eau , et enfin , on y ajoute le brôme. Une vive réaction a aussitôt lieu à froid. Il se forme un bromure de phosphore , qui décompose l’eau et donne naissance à de l’acide hypophosphoreux qui reste, et à de l’acide bromhydrique qui se dégage. Celui-ci peut être recueilli comme le chlore , dans un flacon rempli d'air.
Composition. La composition de l’acide bromhydrique est analogue à celle de l’acide chlorhydrique. Formule. =Br H.= BriHs= 1 équivalent. On en fait l’analyse au moyen du potassium.
Détermination de la densité de l’acide bromhydrique :
0,0688 (poids de 1 vol. d’hydrogène).
5,3930 ( poids de 1 vol. de vapeur de brôme).
5,4618 = 2 vol. d’acide bromhydrique.
Le poids de 1 vol. ou la densité est donc 2,7309.
Pour trouver l’équivalent du brôme , on n’a qu’à établir la proportion suivante :
x — 978,30 = Br.
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Delà 978,30 = Br 12,48 = H
990,78 = Br H = 1 équivalent d'acide bromhydrique. Bromures.
Ce que nous avons dit des chlorures s’applique en grande partie aux bromures. Les bromures sont isomorphes avec les chlorures. Lorsque les chlorures sont anhydres et volatils, les bromures correspondants le sont également.
Le chlore est plus puissant que le brome , puisqu’il chasse celui-ci de ses combinaisons.
Comme les chlorures, les bromures précipitent les sels de mercure au minimum, les sels de plomb et les sels d’argent ; en d’autres termes, le protochlo-bromure de mercure, les bromures de plomb et d’argent sont très-peu solubles. Le bromure d’argent est jaunâtre et un peu moins insoluble que le chlorure d’argent. Du reste , il noircit à la lumière , comme le chlorure.
Les bromures étant chauffés avec de l’acide sulfurique et du peroxyde de manganèse , donnent tous des vapeurs rutilantes de brôine, plus pesantes que les vapeurs nitreuses ( meilleur caractère ).
La préparation et la composition des bromures sont analogues à celles des chlorures.
Les bromures peuvent , dans certains usages , parfaitement bien remplacer les chlorures.
Formules :
Br M (équivalents).
Br1 M (atomes).
Acide bromique.
St». Bromsdure (allem.).
Propriétés physiques. L’acide bromique est liquide, incolore et inodore. Comme l’acide chlorique, auquel il est entièrement analogue , il contient au moins 1 éq. d’eau qui en
l38 CHtORACÉS.
rend les éléments plus stables. Sa saveur est franchement acide.
Propriétés chimiques. H rougit la teinture de tournesol, qu'il finit par décolorer.
Il est facilement décomposé par lés corps qui se combinent directement avec l’oxygène. Il est isomorphe avec l’acide iodique et avec l’acide chlorique.
Avec les bases , il forme des broinatcs analogues aux chlorates et aux iodates.
La chaleur , en lui enlevant son eau, le décompose en brome et en oxygène.
Préparation. L’acide bromique se prépare comme l’acide chlorique. En faisant arriver un courant de vapeurs de brôme dans une dissolution de potasse , on obtient un mélange de bromure de potassium et de bromate de potasse ,une partie du brôme ayant absorbé une partie de l’oxygène de la potasse pour passer à l'état d’acide bromique. Comme le bromate de potasse est bien moins soluble et qu’il cristallise moins facilement que le bromure de potassium , il est facile d’en obtenir la séparation. Le bromate de potasse est ensuite , par voie de double décomposition , changé en bromate de baryte , dont on précipite la baryte par l’acide sulfurique. Enfin, l’acide bromique qui reste en dissolution, est évaporé et concentré au moyen d’une légère élévation de température ; car une chaleur trop forte le décomposerait.
Composition . La chaleur décompose l’acide bromique en 2 volumes de brôme et en 5 volumes d’oxygène. Sa formule est = Br O5 ou Br2 O5 (atomes).
Il reste à découvrir l’acide perbromique (BrOT) , analogue aux acides périodique et perchlorique.
Bromates.
Ce que flous avons dit des chlorates s’applique en grande partie aux bromates. Ils sont isomorphes avec les chlorates.
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et se décomposent , par l’action de la chaleur, en oxygène et en bromures analogues aux chlorures. Ils fusent sur les charbons ardents , et mêlés avec du soufre et du phosphore , ils détonnent vivement , sous le choc du marteau.
Traités par un corps désoxygénant , comme l'acide sulfureux , ils douueut naissance à du blême qui colore la liqueur en jaune rougeâtre. Le chlore produit le même effet.
Tous les broinates sont solubles dans l’eau , excepté les broinates d'argent et de protoxyde de mercure.
Composition. Gomme dans les chlorates , l’oxygène de l’acide est à l’oxygène de la hase , comme 5:1.
Les bromates peuvent servir aux mêmes usages que les chlorates.
IODE
Ktymoi.oc.if-. Le nom d’iode vient du grec ixîtit (violet) , en fusant allusion à la couleur des vapeurs de ce corps élémentaire.
Propriétés physiques. L’iode est un corps solide, d'un gris noir , se présentant sous forme de paillettes d'un éclat métallique. II peut cristalliser en octaèdres , soit par voie de sublimation , soit par la conservation de l’acide iodhydrique aqueux dans des vases incomplètement fermés. Il a une odeur trèsfaible à la température ordinaire. Cette odeur, rappelant un peu celle du chlore , devient de plus en plus forte, à mesure que la température s’élève. Sa saveur est âcre. Sa densité est 4,948. Il fonda 107°, et bout entre 175 et 180°. L’iode répand alors des vapeurs violettes très-caractéristiques, tout à fait semblables à celles de l’indigo. Ces vapeurs sont tellement épaisses et intenses , qu’elles paraissent noires. La densité de la vapeur d’iode est 8,7°. Déjà, à la température ordinaire, l'iode se volatilise, et disparaît peu à peu, lorsqu’il est exposé à l’air. On distille l’iode entre 175° et 180°. On peut le distiller à une température bien plus basse, en faisant intervenir un autre corps volatil, comme de la vapeur d’eau , qui
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entraîne les vapeurs d'iode. I/iode est très-peu soluble dans l'eau. L’eau en prend j~. Il sedissout assez bien dans les dissolutions aqueuses de sulfate d'ammoniaque , de chlorure d'ammonium et d’iodure de nickel; mais son véritable dissolvant est l’alcool , qu'il colore en brun jaunâtre ( teinture d’iode).
Propriétés chimiques. L’iode, comme le chlore, forme avec l’hydrogène un hydracide dont la composition est analogue à celle des acides chlorhydrique , bromhydrique et fluorhydrique. Les oxacides d’iode sont aussi peu stables que les oxacides de chlore. L’iode , comme le chlore, se combine directement avec beaucoup de métaux , pour donner naissance à des iodures isomorphes avec les chlorures correspondants. L’iode colore l’amidon en violet foncé , en bleu et en rouge bleuâtre. Cette coloration n’a point lieu lorsque l’iode est combiné avec un autre corps , ou à l’état d’iodure, d’acide iodhydrique, etc. L'iode est mis en liberté par le chlore, et la coloration (amidurc d’iode), se manifeste, tant que le chlore n’est pas employé en excès. L’amidure d’iode se décolore à la température voisine du point d'ébullition de l’eau , et il recouvre sa coloration par refroidissement (Sérullas).
Caractères distinctifs. L’iode tache la peau, le papier, etc., en jaune; mais, la tache disparait au bout de quelques instants, ce qui la distingue de la tache, également jaune, produite par l’acide nitrique , laquelle persiste et ne disparait qu’après la destruction de l’épiderme (1). La coloration par l'amidon et les vapeurs violettes distinguent l’iode de tous les autres corps.
État. L’iode existe combiné avec le potassium , le sodium , le magnésium ( iodures ) dans les eaux de la mer et dans certaines eaux minérales. Il existe, dans quelques mines du Mexique , combiné avec l’argent et le plomb. Les plantes marines, les éponges , différentes espèces de fucus , et en particulier le
(O Le perchlorurc de platine tache également la peau en jaune. Cette tache ne se volatilise pas à l’air, ne détruit pas l’épiderme , et s'enlève par
l'eau.
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fucus zaccharinus , laissent après leur combustion une cendre ( soude de varec ) , qui renferme, outre un grand nombre de sels de soude (carbonate, sulfate, chlorure de sodium, etc.), de l'iode combiné avec le sodium ou le potassium , le tout soluble dans l'eau- Les eaux qui surnagent et qui tiennent ces sels en dissolution, s'appellent eaux-mères.
Préparation. On retire l'iode des cendres des plantes marines ( soude de varec). A cet effet, on dissout la soude de varec dans l'eau , et l’on sépare , par voie de cristallisation , le carbonate et d’autres sels de soude. L’iodure de sodium cristallisant le dernier, reste dans les eaux-mères. En chauffant dans une cornue un mélange d’iodure de sodium, d’acide sulfurique et de peroxyde de manganèse , on obtient l’iode qui se volatilise sous forme de vapeurs violettes , lesquelles viennent se condenser dans le col de la cornue ou dans le récipient , en lamelles grisâtres, cristallines. La théorie de la préparation de l'iode est absolument la même que celle de la préparation du chlore ( voy. Préparation du chlore ).
Equivalent de l'iode: I = F (2 atomes) = 1579,50.
Usages. L’iode, paraissant exercer une action particulière (altérante ) sur le système glandulaire, et notamment sur la glande thyroïde , est souvent employé en médecine contre les goitres et les scrofules. Pris à la dose de quelques gros , l’iode agit comme un poison corrosif, sur l’estomac et les voies digestives ( Or fila).
Historique. L’iode a été découvert en 1813, parM.Courtois.
Acide iodhydriquc.
SïSONïmes. Acide hydriodiquc , lodwasserstoffsiiure (altcin.).
Propriétés physiques. L’acide iodhydriquc est un gaz incolore, fumant à l’air. Il a une saveur acerbe et astringente. Son odeur est analogue à celle des acides chlorhydrique et bromhydrique. Sa densité est 4,38495 (calculée). Il est très-soluble dans l’eau , comme les acides chlorhydrique et
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bromhydriquc. L’acide iod hydrique dissout une assez grande quantité d’iode : la dissolution est d’un brun foncé.
Propriétés chimiques. L’acide iodhydrique est moins stable que l'acide bromhydriquc qui , comme nous l’avons vu , est lui-mème moins stable que l’acide chlorhydrique. En faisant passer de l’acide iodhydrique, avec de l’oxygène, à travers un tube incandescent, il y a décomposition complète et formation d’iode et d’eau. La dissolution aqueuse d’acide iodhydrique se décompose à l’air. L’oxygène de l’air forme , en se combinant avec l’hydrogène, de l’acide iodhydrique , de l’eau, et l’iode est mis en liberté. La dissolution se décolore de plus en plus, et au bout d’un certain temps , la décomposition de l’acide iodhydrique est complète. L’iode , en se déposant lentement, forme de très-beaux cristaux octaédriques (\oy. Iode). L’acide iodhydrique se comporte avec les métaux et les oxybases , comme les acides chlorhydrique et bromhydriquc.
Caractères distinctifs. 1° Quelques bulles de chlore qu’on fait passer dans un tube de verre contenant du gaz acide iodhydrique , produisent aussitôt des vapeurs violettes d’iode. Ces vapeurs , en se condensant , laissent déposer de petits cristaux diode.
2° L’acide iodhydrique précipite le nitrate d’argent en blanc jaunâtre , qui se fonce sous l’influence de la lumière. Ce précipité est très-peu soluble dans l’ammoniaque.
3" L’acide iodhydrique ne colore l'amidon en bleu qu’a près que l’on a mis préalablement l’iode en liberté, au moyen du chlore qu’il faut ajouter avec précaution; autrement il se formerait du chlorure d iode qui ne colore pas l’amidon.
État. L’acide iodhy drique peut se rencontrer dans la nature partout où des iodures naturels ( iodures de potassium, de sodium) se trouvent accidentellement en contact avec des acides puissants.
Préparation. On pourrait préparer l’acide iodhydrique avec l’iodurc de sodium et de l’acide sulfurique , si ( comme pour l’acide bromhydriquc), il ne se produisait pas, en même
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temps , un peu d’iode et d’acide sulfureux qui rendent l’acide iodhydriquc impur. Pour préparer l’acide iodhydrique hydraté, on fait arriver du gaz acide sulfbydrique sur un mélange d’eau et d’iode très-divisé. L’acide sulfhydrique cède son hydrogène à l’iode et laisse déposer du soufre qu’on sépare par la tiltration. La chaleur chasse l’excès d’acide sulfhydrique, et il reste de l’acide iodhydrique dissous dans l’eau. Cette dissolution suffisamment concentrée boutà 128°, et sa densité est 1,7.
Procédé pour préparer l’acid# iodhydrique an/y </re(gazeux):
On met dans une cornue un mélange d’iode , de phosphore et d’un peu d’eau à laquelle on peut ajouter du verre grossièrement pilé. Par une légère élévation de température l’eau se décompose et ses éléments donnent naissance à de l’acide iodhydrique qui se dégage , et à de l’acide hypophosphoreux qui reste. Le gaz acide iodhydrique étant très-dense, on peut le recevoir, comme le chlore , dans un flacon rempli d'air, au fond duquel vient se rendre le tube par lequel se dégage l’acide iodhydrique ; ce gaz ne peut être recueilli ni sur le mercure ni sur l’eau , car il attaque le mercure et il est absorbé par l’eau.
Composition. La composition de l’acide iodhydrique est tout à fait analogue à celle des acides bromhydrique et chlorhydrique. Formule : I H= P H* == 1 équivalent. On en fait l’analyse au moyen du potassium.
Détermination de la densité de l’acide iodhydrique par le calcul : 0,0688 = 1 vol. d’hydrogène.
8,0711 = 1 vol. de vapeur d’iode.
8,7699 =2 vol. d’acide iodhydrique, la moitié = 4,38495 = 1 vol. d’acide iodhydrique.
100 parties d’acide iodhydrique , se composent de 99,216 d’iode.
0,784 d’hydrogène.
Avec ces données on trouve l’équivalent de l’iode = 1579,50 (1).
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Usage. L’acide iodliydrique est un excellent réactif des sels de palladium ( Lassaigue).
Jodures.
Les iodures sont tout à fait analogues aux chlorures et aux bromures , avec lesquels ils sont isomorphes. Ils précipitent les sels de protoxyde de mercure , de plomb et d’argent , comme les chlorures et les bromures. Le précipité hlanc d’iodure d’argent est insoluble dans l’ammoniaque , tandis que le chlorure s’y dissout facilement.
Caractères distinctifs. 1° Le chlore , plus puissant que l’iode, décompose les iodures en mettant l’iode en liberté. L’addition d'un peu d’empois ou d’amidon donne la coloration bleue caractéristique de l’iode.
2° Chauffés avec de l'acide sulfurique et du peroxyde de manganèse , les iodures donnent naissance à des vapeurs violettes diode.
3° Les iodures , chauffés avec un chlorure alcalin , dégagent des vapeurs d’iode. Les iodures de potassium et de sodium font exception.
Les iodures sont généralement moins stables que les chlorures. Du reste, leur préparation et leur composition sont analogues à celles des chlorures et des bromures, que les iodures peuvent remplacer dans une foule d’usages.
Formules :
1 M ( équivalents).
1* M ( atomes).
Acide périodique.
Etymologie. Acide lieptaiodiquc , du grec m « (sept), par allusion aux y vol. d’oxygène qui font partie de L’équivalent de cet acide.
Syn. Acide iodique (de quelques auteurs); acide hyperiodique, lodsiiure (allem.).
Propriétés physiques . L'acide périodique existe sous forme cristalline ; il n’attire pas l’humidité de l’air ; il est insipide et
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inodore. La chaleur le décompose en vapeurs d’iode et en oxygène.
Propriétés chimiques. L’acide périodique est moins stable que l’acide iodique. Il cède facilement son oxygène aux corps qui en sont avides. II est isomorphe avec l’acide perchlorique.
Préparation. On fait arriver du gaz chlore dans une dissolution d'iodate de soude , à laquelle on ajoute trois fois autant de soude qu’il y en a dans l’iodate neutre. Il se produit du chlorure de sodium très-soluble et du periodate de soude peu soluble. On transforme ensuite , par voie de double décomposition , le periodate de soude en periodate d’argent. Celui-ci , d’un jaune orangé , donne , traité par l’eau, de l’acide périodique soluble , et un sous-iodate d’argent d’un jaune paille, insoluble.
Composition. L’acide périodique se décompose, par la chaleur , en 2 volumes de vapeurs d’iode et en 7 volumes d’oxygène ; de là sa formule = I O1 ou I* O7 ( atomes ).
Periodates, heptaiodates ( iodates de quelques auteurs).
Les periodates ont à peu près les mêmes propriétés que les perchlorates avec lesquels ils sont isomorphes.
Traités par un corps désoxygénant , comme les acides sulfureux , azoteux , ils donnent de l’iode qui colore l’amidon en bleu (Voy. Iodates).
Composition. MO, IO7 : l’oxygène de l’oxy-base est à l’oxygène de l’acide comme 1:7.
Usages. Les periodates peuvent servir dans les mêmes circonstances que les iodates et les chlorates.
Acide iodique.
Syn. Acide iodeux (de quelques chimistes ).
Propriétés physiques. L’acide iodique est solide , ayant l’aspect d’une poudre blanche, cristallisable en lames hexagonales , attirant fortement l’humidité et tombant en jjéliquium.
CHLO RACÉS.
Son odeur rappelle celle de l’iode. Sa saveur est acerbe et astringente. Plus stable que l’acide chlorique et que l’acide bromique , l'acide iodique ne se décompose qu’à la température de 250°, en oxygène et en vapeurs d’iode.
Propriétés chimiques. II décolore les couleurs végétales. Comme les oxacides de chlore et de brème , il cède facilement son oxygène aux corps qui en sont avides; si les produits de la réaction sont gazeux , la décomposition est ordinairement accompagnée de détonation et de dégagement de lumière. L’acide iodique est isomorphe avec l’acide chlorique et avec l’acide bromique. Uni aux bases , il forme des iodates isomorphes avec les chlorates et les bromates.
Préparation. On prépare l’acide iodique par un procédé analogue à celui qui sert à préparer les acides chlorique et bromique. A cet effet , on ajoute à une dissolution bouillante de soude , des quantités successives d iode jusqu’à ce que la dissolution reste définitivement colorée en jaune. Il se produit de l’iodure de sodium très-soluble et de l’iodate de soude peu soluble. Le filtre opère la séparation de l’iodate de soude. Celui-ci est, par voie de double décomposition , changé en iodale de baryte, auquel on ajoute de l’acide sulfurique pour former du sulfate de baryte insoluble; l’acide iodique reste en dissolution.
On prépare également l’acide iodique en chauffant 1 partie d’iode avec 5 parties d’acide nitrique pur concentré. Il se dégage des vapeurs nitreuses ; et en chassant, par la chaleur, l’excès d’acide nitrique employé , on obtient pour résidu de l’acide iodique aqueux.
Composition. A la température de 250°, l’acide iodique se décompose en 2 volumes de vapeurs d’iode et 0 volumes d’oxygène. De là sa formule = IOs ou 1*0*.
Iodates ( iodites de quelques auteurs).
Les iodates sont tout à fait analogues aux chlorates et aux bromates , avec lesquels ils sont isomorphes, iis sont tous éga-
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lement décomposés par la chaleur, avec dégagement d’oxygène et formation d’iodures.
Traités par un corps désoxygénant , tel que l’acide sulfureux , les iodates donnent un précipité d’iode qui communique à l’amidon une teinture bleue caractéristique.
Quand on les traite par le chlore , il y a également de l’iode mis en liberté.
Composition. Comme dans les chlorates et dans lesbromates, l’oxygène de l'acide est à l’oxygène de la base comme 5:1.
Les iodates sont , en général , insolubles ou peu solubles dans l’eau.
Préparation. Pour préparer les iodates (alcalins) , on mêle de l’iode en poudre avec un alcali en dissolution. Il se produit un iodate peu soluble qui se dépose , et un iodure qui reste en dissolution. Ainsi, pour préparer, par exemple, l’iodate de potasse , on mêle de l’iode en poudre avec une dissolution de potasse concentrée. On l’y mêle par portions successives, jusqu’à ce que la dissolution reste colorée. Par le repos, il se dépose de l’iodatede potasse; et l’iodure de potassium reste en dissolution. Il se produit lèquiv. d’iodatepour 5 équiv. d’iodure ; car l’iode enlève 5 équiv. d’oxygène à 5 équiv. de potassium pour former léquiv. d’acide iodique. Cette réaction peut être formulée de la manière suivante :
CI + 6KO = IO\ KO + SKI
Les iodates de soude, de chaux , de baryte, de strontiane, se préparent comme nous venons de l’indiquer.
Lesbromates se préparent de la même manière que les iodates.
Iodure d'azote.
Syn. Azolide d’iode.
Propriétés physiques. L’iodure d’azote a l’aspect d’une poudre noirâtre. Desséché, il est, pour ainsidire , intangible. Le choc le plus léger sufiît pour le faire détoner violemment ; c'est ce qui rend ce corps si dangereux à manipuler.
CHLORACÉS.
On prévient cependant cet inconvénient en mélangeant la matière explosible avec des grains de sable , avec de la farine , de la sciure fine de bois , enfin avec des parcelles d’un corps étranger, pour écarter, les unes des autres, les molécules de la matière explosible. D’autres substances intangibles , telles que le fulminate d’argent , le fulminate de mercure, etc., sont ainsi rendues manipulables.
Propriétés chimiques. L’iodure d’azote détonne par le choc parce que les deux éléments dont il se compose se désagrègent subitement , pour reprendre l’état de fluides élastiques. L’eau le décompose mieux à chaud qu’à froid; il se produit de l'ioditeet l’iodhydrate d’ammoniaque, un peu d’azote, et de l’iode qui colore la liqueur. L’iodure d’azote a beaucoup d’analogie avec le chlorure d’azote.
Préparation. L’iodure d’azote se produit en faisant réagir sur une dissolution d’ammoniaque , de l’iode très-divisé , obtenu en précipitant In teinture d’iode par l’eau. Explication. L’ammoniaque se compose d’hydrogène et d’azote (NH3) : une partie de l’iode se substitue à l’hydrogène de l’ammoniaque, pour former l’iodure d’azote qui se dépose; et une partie de l’ammoniaque non décomposée, produit avec l’iode , de l’iodhydrate d’ammoniaque soluble. Du reste , cette réaction est tout à fait analogue à celle du chlore sur l’ammoniaque (Voy. Préparation du chlorure d'azote).
Composition. L’iodure d’azote peut être considéré comme de l’ammoniaque dans laquelle l’hydrogène a été remplacé par l’iode.
Formule : =NI3=AzT.
M. Millon avance que les composés détonants d’iode , de chlore et de brème, contiennent de l’hydrogène; et M. Marchand, ayant repris les travaux de M. Millon, donne, pour la formule de l’iodure d’azote :l’Az’H4 (1).
(1) Annales de Physique et de Chimie . Janvier, 18.40.
FLUOU.
Synonyme. Phthor ( , je détruis ) Ampère.
Le fluor paraît se combiner directement avec tous les corps connus; de là l’extrême difficulté qu’on éprouve à l'isoler. L’étude des composés, dans lesquels entre ce corps , nous porte à croire qu’il doit avoir la plus grande analogie avec le chlore , le brôme et l’iode , et former avec eux un groupe de corps très-naturel.
L’acide fluorhydrique , exposé à l’action de la pile, donne de l’hydrogène au pôle négatif, et une masse brunâtre au fil de platine du pôle positif, laquelle masse n’est autre chose que du fluorure de platine. Un courant de gaz chlore qu’on fait arriver sur du fluorure d’argent, produit du chlorure d’argent , et le fluor, en se séparant , se combine aussitôt avec la substance des vases dans lesquels on opère. Cependant, lorsqu’on fait l’opération dans un vase fait avec du fluorure de calcium , seule substance qui ne soit pas attaquée par le fluor, on remarque un gaz d’un brun jaunâtre qui prend naissance. Ce gaz est probablement le fluor dont on n’a pas encore examiné les propriétés physiques. Le symbole du fluor est :
F=233,800 (1 équivalent ) =FJ (2 atomes).
Acide fluorhydrique.
Synonymes. Acide hydrofluorique , acide fluor i que y acide hydro-phthorique , Fluss-saure , Flusswasserstoffsdure (allem.).
Propriétés physiques. L’acide fluorhydrique est analogue à l’acide chlorhydrique. Il a une saveur excessivement caustique et une odeur très-pénétrante. Il devient liquide à la température de 0° ; tandis que l’acide chlorhydrique ne se liquéfie qu’à la température de — 60°. Sa densité varie de 1,06 à 1,26 lorsqu’il contient une certaine quantité d’eau.
L’acide fluorhydrique répand à l’air des fumées blanches et
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épaisses. Il est, comme l’acide chlorliyrique, très-avide d'eau, et il s’y dissout avec une sorte d'effervescence. Il l>out à 15°, et ne se congèle pas à — 20°.
Propriétés chimiques. L’acide fluorhydrique est très-stable , c’est-à-dire que l'affinité du fluor pour l'hydrogène est très-grande. Cette affinité est même plus grande que celle du cldore pour l'hydrogène ; ce qui le prouve , c’est qu’en faisant arriver du chlore sur du fluorure d’argent, on obtient un chlorure d'argent , et le fluor, ainsi éliminé , décompose l’eau à froid et dans robscurité aussi bien qu'à la lumière , ce que ne fait pas le chlore.
L’acide fluorhydrique rougit fortement la teinture de tournesol. On le décompose en le faisant arriver dans un tube incandescent , contenant du fer, de l’argent , etc : il se produit un fluorure de fer, d’argent , etc., et l'hydrogène se dégage. En général , tous les corps qui décomposent l’acide chlorhydrique, décomposent aussi l’acide fluorhydrique. Il forme, avec les bases, des fluorures tout à fait analogues aux chlorures , bromures , iodures et cyanures.
L’acide fluorhydrique exerce une action très-énergique sur l’économie animale. Il est facilement absorbé par les tissus qu’il corrode et détruit. Une goutte de cet acide, mise sur la peau , produit d’abord un picotement semblable à la piqûre d’une ortie ; bientôt (au bout de deux heures environ), il se forme , sur cet endroit de la peau, une grosse ampoule causant une sensation de cuisson insupportable, souvent accompagnée de symptômes fébriles. C’est un des poisons corrosifs les plus violents.
Caractères distinctifs. L’acide fluorhydrique est le seul corps qui , dans les circonstances ordinaires , attaque la silice libre ou combinée. On a mis cette propriété à profit pour graver sur verre. A cet effet, on recouvre celui-ci d’une mince couche de vernis bien uniforme ; ensuite on y trace , avec unejpointe d’acier, les dessins qu’on désire ; enfin, on fait arriver sur la plaque de verre où l’on a tracé le dessin , des va-
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peurs d’acide fluorhydrique, qui attaquent le verre partout où il a été mis a nu par la pointe d’acier. La couche de vernis protège toutes les autres parties (t).
Préparation. Nous avons vu que, pour préparer l’acide chlorhydrique , il fallait traiter le chlorure de sodium par l’acide sulfurique ordinaire. Pour préparer l’acide fluorhydrique, il suflit de substituer le fluorure de calcium ( spath fluor, fluale de chaux), au chlorure de sodium. Seulement ici , il faut opérer à chaud.
La réaction est semblable à celle qui se produit dans la préparation de l’acide chlorhydrique.
FCa \ FH (1 équ. d’acide fluorhydrique), SOJ,HO j = CaO.SO' (1 équ. de sulfate de chaux).
On recueille et l’on conserve l’&cide fluorhydrique dans des vases de plomb, de cuivre , d’argent ou de platine. On petit encore le conserver dans des bouteilles de caoutchouc. On doit rejeter les vases de verre, car l’acide fluorhydrique attaque le verre et tous les vases dans la composition desquels entré la silice.
100 parties d’acide fluorhydrique se composent de
94,933 de fluor 5,067 d’hydrogène.
Et en établissant la proportion suivante ,
5,067 : 94,933 12,48 : x, on a l’équivalent dü fluor
= 233,80 = Fl ou Fl(i) 2 ( en atomes).
Usage. On emploie l’acide fluorhydrique pour graver sur verre.
Historique. L’acide fluorhydrique a été découvert en 1771, par Scheele qui , le regardant comme un composé d’oxygène et de fluor, l’appela acide fluorique. Davy, Thénard et
(i) Ce procédé est analogue à celui dont on se sert pour graver sur cuivre ;
seulement, à la place de l'acide fluorhydrique , on se sert de l’acide azotique.
ClILORACÉS.
Gay-Lussac ont les premiers démontré que l’acide fluorique de Sclieele est un hydracide.
Fluorures.
Sys. Phlhorures , ftuates.
Les fluorures sont analogues aux chlorures, bromures et iodures. Ils sont généralement solubles. Le fluorure d’argent lui-même est soluble. Le fluorure de calcium est seul insoluble.
Caractères distinctifs. C’est l’acide fluorhydrique qui caractérise les fluorures.
1° Les fluorures, traités par l’acide sulfurique bouillant, dégagent des vapeurs d’acide fluorhydrique dont le principal caractère est de corroder le verre, en donnant naissance à du fluorure de silicium.
2° En faisant arriver un courant de chlore sur un fluorure, et particulièrement sur le fluorure d'argent soluble, contenu dans un vase fait avec du fluorure de calcium , on obtient un gaz d’un jaune fauve, qui, probablement, n’est autre chose que le fluor ou le phthor. Ce gaz attaque rapidement tous les autres vases , et décompose l’eau en donnant naissance à de l’acide fluorhydrique.
3° Les fluorures, chauffés avec de l’acide borique , à une température très-élevée , donnent lieu à des vapeurs excessivement épaisses , très-fumantes , de fluorure de bore (acide fluo-borique).
La composition des fluorures est analogue à celle des chlorures. Formules: FIM (équivalents),
FI’M (atomes).
Fluorure de silicium.
Synonymes. Acide phthoro-iilicique , acide Jlitosiliciquc , phthorure de silicium.
Propriétés physiques. Le fluorure de silicium est un gaz incolore , fumant beaucoup à l’air. Il a une saveur et une
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odeur analogues à celles de l’acide chlorhydrique, avec lequel il avait été autrefois confondu. Sa densité est 3,597. L’eau en absorbe 365 fois son volume. Sa dissolution aqueuse ne tarde pas à se décomposer : il se produit , aux dépens des éléments de l’eau , de l’acide silicique insoluble sous forme de gelée , et de l’acide fluorhydrique qui reste en dissolution ( Yoy. Propriétés chimiques ).
Propriétés chimiques. Le fluorure de silicium rougit fortement la teinture de tournesol. 11 se décompose dans l’eau en 1 éq. d’acide silicique et en 1 éq. d’acide fluorhydrique. Celui-ci se combine avec 2 éq. de fluorure de silicium non décomposé , pour donner lieu à un composé stable , que l’eau ne décompose plus (Voy. sfcidehydro-Jluo-silicique).
Préparation. On prépare le fluorure de silicium en faisant agir de l’acide sulfurique ordinaire sur du fluorure de calcium mélé de fragments de verre pilés ou de grains de sable. 11 faut éviter de le recueillir sur l’eau.
CaF
SiO
SO’HO
) CaOS03,HO (sulfate de chaux -j-1 éq. d’eau), 4 FSi , (fluorure de silicium).
Formule. Si Fl ou Si Fl* (atomes); et suivant Berzélius , Si’ Fl°.
Fluorure de bore.
Synonymes. Acide phthoroborique , acide Jluoboriqite.
Propriétés physiques. Le fluorure de bore est un gaz incolore. Il a une odeur suffocante et une saveur fortement acide. Sa densité est 2,3t. Il est extrêmement soluble dans l’eau qui , suivant Davy , en absorbe jusqu’à 700 fois son volume. Il carbonise le bois comme l’acide sulfurique concentré. Il n’attaque pas le verre. C’est de tous les gaz celui qui fume le plus à l’air.
Propriétés chimiques. Dissous dans l’eau , le fluorure de bore Unit par s’y décomposer , en donnant naissance à de
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l’acide borique qui se précipite, et à de l’acide fluorhydrique qui reste en dissolution (l).Une partie de l'acide fluorhydrique se combine avec une partie d'acide borique , pour former un composé soluble , qui a été appelé acide hydro-Jluo-borique.
Le gaz fluo-borique, de même que le gaz fluo-silicique , est absorbé , en quantité considérable , par l’alcool absolu ; les combinaisons qui en résultent, sont décomposées par une chaleur d'environ l rtO°, laquelle en sépare de l’éther sulfurique (2).
Préparation. En faisant agir 2 parties d’acide sulfurique concentré sur 1 partie d’acide borique et 2 parties de fluorure de calcium , il se produit de l’acide fluorhydrique qui , en se portant sur l’acide borique, donne naissance à du fluorure de bore et à de l’eau ; aussi peut-on le préparer en faisant agir directement l'acide fluorhydrique sur de l’acide borique.
Formule. B Fl3 (?).
Acide hydro-Jluo-siliciquc.
SyhoSîmes. Hydro-phthoro-siliciquc , fluorure OU phthorure double d'hydrogène et de silicium.
Propriétés physiques. Cet acide eSt liquide , inodore et d’une saveur fortement acide. Il est encore peu connu.
Propriétés chimiques. L’acide hydro-fluo-silicique forme avec les oxy-bases et particulièrement avec les alcalis , des fluorures doubles de silicium et de la base employée. Ces fluorures doubles sont, en général, très-peu solubles. Avec la potasse et les sels de potasse , il donne un précipité gélatineux qui se compose de 2 équivalents de fluorure de potassium et de 1 équiv. de fluorure de silicium. Avec la soude , il n’y a pas de précipité , le fluorure double de sodium et de silicium étant
(ij Cette réaction est analogue à celle du (luorure de silicium dans l’eau. (3) Kuhlmann , dans les Comptes rendus des séances de i Académie des Sciences; année 183g, pag. 499.
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soluble. Ces précipités (fluorures doubles) sont analogues aux précipités produits par le cyano-ferrure de potassium. Dans ces derniers , le cyanure de potassium ( 2 équiv. ) constitue l’élément mobile; c’est-à-dire l’élément qui est remplacé par la base qu’on précipite ; tandis que le cyanure de fer ( 1 éq.) constitue l’élément immobile , qui se retrouve dans tous les précipités formés par la cyano-ferrure de potassium. Il en est tout à. fait de même des précipités formés par le fluorure double d’hydrogène et de silicium. Le fluorure de silicium constitue l’élément immobile , et le fluorure d’hydrogène, l’élément mobile.
Préparation. On l’obtient en faisant arriver le gaz acide fluorhydrique dans l’eau. Celle-ci est décomposée : il se produit de l’acide silicique (silice) et de l’acide fluorhydrique. Afin que la silice qui se produit ne bouche pas le tube par lequel se dégage l’acide fluorhydrique , il faut faire plonger ce tube dans une couche de mercure maintenue sous l’eau. Chaque bulle qui s’élève s’entoure , à la surface de l’eau, d’une pellicule mince de silice ; et , à la fin de l’opération , toute l’eau se trouve convertie en une masse gélatineuse qu’on traite par le filtre. Le liquide qui passe , est l’acide hydro-fluo-silicique ; la silice reste sur le filtre.
Composition. L’acide hydro-fluo-silicique se compose de i équivalent d’acide fluorhydrique (Fl H) et de 2 équiv. de fluorure de silicium ( 2F1 Si). De là , sa formule :
=F3SiH = F'J SiHs(alom.)=léq. d’acide hydro-fluosilicique.
Usage. L’acide hydro-fluo-silicique est un bon réactif des sels de potasse.
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CYANOGÈNE.
Nom. KuimytTiit de xi/«*ot (bleu) , et de yiyiyta.i (je prends naissance) (i).
Propriétés physiques. Le cyanogène est un gaz incolore , doué d’une saveur piquante et d’une odeur suigeneris, aussi pénétrante que celle de l’ammoniaque. Il se liquélie sous une pression de 3 ~ atmosphères, et à la température de 5° cenlig. L’eau en dissout 4- fois son volume. L’alcool en dissout jusqu’à 30 fois son volume. Sa densité est 1,819.
Propriétés chimiques. Le cyanogène est un radical composé, fonctionnant exactement comme le chlore, l’iode, le brôme. Il brûle avec une belle flamme pourpre, en donnant naissance à de l’azote et à de l’acide carbonique. Il est trèsstable et résiste à une température élevée.
L’hydrogène sec n’exerce sur lui aucune action. Brûlé avec l’oxygène , il donne de l'acide carbonique et de l’azote.
Mis en contact avec le fer chauffé au rouge , il cède son carbone au fer et laisse dégager l’azote. En le chauffant légèrement avec une petite quantité de potassium dans un tube de verre , il se produit une incandescence notable , avec formation de cyanure de potassium.
La dissolution aqueuse de cyanogène se colore rapidement en brun à la lumière. Il se dépose une matière brune, analysée par MM. Pelouze et Richardson ( 2 N’ C’-4-HO) , et la liqueur contient de l’acide cyanhydrique , de l’acide carbonique, de l’ammoniaque, de l’urée et de l’oxalate d’ammoniaque (Woehler).
État. Le cyanogène n’existe pas dans la nature à l’état de liberté. Presque toutes les substances organiques , contenant du carbone et de l’azote , peuvent , dans certaines circonstances, donner naissance à du cyanogène.
(i> La composition de ce mot est aussi fautive que celle du mot oxygène (Y. Oxygène. )
CflLORACKS.
Préparation. On obtient le cyanogène à l’état de fluide élastique, en chauffant du cyanure de mercure, parfaitement sec, dans une cornue en verre , absolument comme on obtient l'oxygène , en chauffant le peroxyde rouge de mercure. Tout le mercure se sublime dans le col de la cornue ; et il reste au fond de celle-ci, un peu de matière charbonneuse azotée ( paracyanogène ).
On prépare le cyanogène en grand ( fabriques de bleu de Prusse), en calcinant des substances animales , telles que le sang, les muscles , etc. , avec de la potasse ou de la soude; mais alors le cyanogène s’obtient à l’état de cyanure. Composition. En mettant dans l’eudiomètre :
100 vol. de cyanogène 300 vol. d’oxygène
On a : total 400 volumes;
après étincelle = 400 vol. (le volume ne change pas); après potasse =200 vol. (200 vol. d’acide carbonique absorbé, représentant 200 v. d’oxygène); après phosphore = 100 vol. (100 vol. d’oxygène absorbé).
Les 100 volumes qui restent, sont de l’azote pur.
Ainsi , 100 volumes (1 vol.) de cyanogène se composent de 200 volumes (2 vol.) de vapeurs de carbone (puisque l’oxygène prend exactement son volume de vapeurs de carbone pour former de l’acide carbonique), et de 100 volumes ( 1 vol.) d’azote.
Formule : C* N = 1 vol. de cyanogène. Or , l’équivalent du cyanogène , comme celui de l’hydrogène , représente deux volumes de gaz (1). Delà, G‘N’= 2 vol. de cyanogène (1 éq.) = Cy ou Cy’ (atomes).
(i) L'a quantité d'hydrogène dégagée par suite de la décomposition de l'eau, au moyen du potassium , représente exactement la quantité de cyanogène qu'aurait prise ce même potassium pour former du cyanure de potassium.
l58 CTlLOfl ACÉS.
D’après ces données , le poids de 1 volume de cyanogène est 0,4214
total = 1,8188 = poids de 1 vol. de cyanogène ou la densité de ce gaz.
L’équivalent du cyanogène est égal à la somme de deux équivalents de carbone ( 4 vol. de vapeurs de carbone) et de 1 équivalent d’azote (2vol. d’azote).
329,930 = Cy on Cy’= 1 équiv. de cyanog.
Historique. Le cyanogène a été découvert par M. Gay- Lussac.
Acide cyanhydrique.
Synoktmes. Acide hydrocyanique , acide prussique , lilaussiiurc (allom.).
Propriétés physiques. L’acide cyanhydrique est un liquide incolore , d’une saveur d’abord fraîche , puis brûlante comme celle des huiles essentielles. Son odeur est caractéristique ; elle rappelle l’odeur du kirsch , des noyaux de cerises , des amandes amères pilées ou des fleurs de pécher. L’odeur de ces substances est elle-même due à la présence d’une certaine quantité d’acide cyanhydrique. Il bout à 26J,5; aussi, dans une atmosphère de 27°, est-il naturellement gazeux. On le conserve dans une atmosphère d’oxygène, afin de ralentir les effets d’une trop grande volatilité. Lorsqu’on met une goutte d’acide prussique sur un morceau de papier , on remarque qu’une partie se volatilise, tandis que l’autre se solidifie sous forme de petits cristaux. Sa densité à 0°, est 0,776. La densité de sa vapeur est 0,9476, par l’expérience directe, et 0,9438, par le calcul. Il se congèle à — 15n, sous forme d’une masse fibreuse. Suivant Schulz , l’acide prussique ne se congèle à cette tempé-
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rature qu’en vertu d’une petite quantité d’eau qu’il renferme ; parfaitement anhydre, il est, selon lui, encore liquide à — 49°. Il se mêle en toutes proportions avec l’eau , l’alcool et l’éther.
Propriétés chimiques. L’acide cyanhydrique rougit faiblement la teinture de tournesol ; il a des propriétés acides peu prononcées. L’acide carbonique lui-même peut le chasser de ses combinaisons. Mis en contact avec le potassium et le sodium , l'acide cyanhydrique forme des cyanures , avec dégagement d’hydrogène ; avec la potasse , la soude , etc., il forme également des cyanures, mais sans dégagement d’hydrogène. (Voy. Acide chlorhydrique .) Le cyanure de potassium donne du bleu de Prusse , avec les sels de fer. L’acide prussique s’enflamme facilement et brûle avec une flamme blanche , en produisant de l’acide carbonique.
Il est difficile de conserver cet acide longtemps sans qu’il s’altère. Le contact de la lumière et la présence de l’eau sont surtout propres à hâter l’altération profonde qu’il peut subir. Mais en évitant même toutes ces circonstances , il se décompose quelquefois dans l’espace de 2k heures. D’autres fois il se décompose dans l’espace de 2 à 3 heures après sa préparation , sans qu’on en connaisse la véritable cause. Cette singulière tendance à la décomposition rend certainement plus rares les accidents et les cas d’empoisonnement auxquels l’acide prussique peut donner lieu. Les produits de sa décomposition ne sont point dangereux ; c’est de l’ammoniaque et de l'acide formique (cyanhydrale et formiate d’ammoniaque), et une matière brunâtre , insoluble (dépôt). La présence d’un acide minéral (acide chlorhydrique) hâte puissamment la formation de l’acide formique et de l’ammoniaque , aux dépens de 1 éq. d’acide cyanhydrique et de 3 éq. d’eau {Pelouze).
C* N H (1 équiv. d’acide cyanhydrique )
H* O* ( 3 éq. d’eau ) ,
total C3 N H* O* = N Hs (1 éq. d'ammoniaque )
CJ HO* (1 éq. d’acide formique).
CHLORACES.
Il est à remarquer que le formiatc d’ammoniaque , produit de l’altération de l'acide prussique à la température ordinaire, se décompose lui-méme , à l’aide de la chaleur ( 180"), en acide prussique et en eau. L’action de l'acide prussique sur l’homme et sur les animaux, est instantanée : il tue comme un coup de foudre , sans aucune lésion apparente de tissu. Il exerce une action délétére même sur les végétaux. L’ammoniaque , ou une dissolution chlorée , est son contre-poison.
État. L’acide cyanhydrique existe dans presque toutes les plantes de la grande famille des rosacées, telles que le pêcher, l’amandier , le cerisier , le prunier , le laurier-cerise, etc. Il est contenu dans l’eau distillée des feuilles et des fleurs des rosacées amygdaloides . D ailleurs, il se produit dans une foule de circonstances : dans la distillation sèche de plusieurs substances organiques azotées, dans celles du formiate d'ammoniaque, par l'action des acides sur les cyanures alcalins, etc.
Préparation . Les procédés qu'on emploie pour préparer l’acide prussique, sont tout à fait analogues à ceux qu’on emploie pour préparer l’acide chlorhydrique , l’acide bromhydrique , etc. A cet effet , on traite un cyanure par un acide , comme l’acide sulfurique, l’acide sulfhydrique , l’acide chlorhydrique. On choisit de préférence le cyanure de mercure et l'acide chlorhydrique concentré. Il se produit , par voie de double échange, du chlorure de mercure (protochlorure) et de l’acide cyanhydrique qui se dégage.
Hg Cy I _ Hg Cl (léq. de protochlorure de mercure) Cl H I — Cy H ( 1 éq. d’acide cyanhydrique).
Pour enlever à cet acide l’eau et un peu d’acide chlorhydrique qu’il peut entraîner , on place dans le tube par où l’acide cyanhydrique se dégage , des fragments de marbre (pour retenir l’acide chlorhydrique), et du chlorure de calcium ( pour enlever l’eau). On condense l’acide cyanhydrique dans un récipient entouré d’un mélange réfrigérant. Ce
Digitizc
CHLOKACÉS. 1 6 X
procédé , indiqué par M. Gay-Lussac , est de tous les procédés le meilleur.
Le procédé le moins coûteux consiste à brûler du sang et à traiter le résidu de l’incinération par de l’acide sulfurique étendu. Par l’action de la chaleur , l'acide cyanhydrique passe à la distillation. Dans cet état, il est impur et contient beaucoup d'eau. En faisant digérer avec de l'eau , des amandes amères , des feuilles de laurier cerise, des noyaux de pèches, de cerises, de pruneaux , on obtient , par la distillation , des vapeurs d'acide cyanhydrique qui se dégagent les premières. Il faut arrêter la distillation à temps, atin que l’acidc ne contienne pas une trop grande quantité d’eau.
Procédé de Traiti-wein : On distille , à une douce chaleur, 15 parties cyanoferrure de potassium bien pulvérisé , avec un mélange de 9 parties d’acide sulfurique et 9 parties d’eau. On recueille le produit dans un récipient refroidi , contenant 5 parties de chlorure de calcium concassé. On arrête la distillation dès que le chlorure de calcium est couvert par le liquide passé dans le récipient. L’acide cyanhydrique ainsiobtenu est anhydre. /
Composition. Pour brûler complètement (dans l’eudiomctre), 100 volumes de vapeurs d’acide cyanhydrique, il faut employer exactement 125 vol. d’oxygène.
100 vol. d’acide cyanhydrique 125 vol. d'oxygène
total 225 vol.
après étincelle = 150 ( absorption d’oxygène par le carbone
et l’hydrogène ) ,
après potasse = 50 ( 100 Vol. d’acide carbonique absorbé , représentant 100 vol. d’oxygène).
Les 50 vol. qui restent sont de l’azote pur.
Enfin 25 vol. d’oxygène ont disparu à l’état d’eau, en absorbant 50 vol. d’hydrogène.
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Or, puisqu’il faut 2Ô0 vol. d’oiygène pour brüler exactemèfit 100 vol. de cyanogène à l’état d’acide carbonique (Vo^. Cyanogène) , et qu’il ne faut , d’un eftté , que 100 vol. d'oxygène pour convertir 100 vol. d’acide cyanhydrique , en acide carbonique, et que , d’un autre côté , 25 Vol. d’oVygène driparaissent à l’état d’eau , il s’ensuit que 100 voi. d’acide cyanhydrique se composent de 50 de cyanogène et de 50 d’hydrogène; en d’autres termes, 1 vol. d’acfdè <r compose de ^ vol. de cyanogène et de ; d’hydrogène, le cyanogène s’unit donc à l’hydrogène, sans condensation , pour former de l’acide cyanhydrique ; de mêihe que le chlore s’unit à l'hydrogène sans condensation pour former de l’acide chlorhydrique. En faisant absorber 100 vol. d’acide chlorhydrique par du potassium , on obtient 50 vol.d’hydrdgfehé. tl éh est absolument de même pour l’acide cyanhydrique. L'équivalent de ce dernier est donc tout à fait semblable ati premier.
1 éq. de cyanogène = 329,910
1 éq. d’acide cyanhydrique = 442,239 = C’NH = C*N*H! ( atomes) saturant 1 éq. de bàse.
Usage. L’acide prussique étendu d’eau est quelquefois employé en médecine.
Historique. L’acide prussique a été découvert par Scheele.
Cyanures.
Les cyanures sont analogues aux chlorures , bromures, indurés et fluorures.
Les cyanures, alcalins et terreux sont solubles dans l’eau-, les cyanures .métalliques sont peu solubles.
Les cyanures alcalins- ont tous une réaction fortement ajcalipe,. et iljs. exhalent, à une température peu élevée, une odeur d acide prussique. Ils sont , sous ce rapport , semblables pux sulfures alcalins. Comme ceux-ci , les cyanures
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se convertissent , à la longue, en carbonates, sous l’influence de l’acide carbonique de l’air.
A l’abri du contact de l’air et de l'humidité , les cyanures alcalins peuvent supporter une très-haute température sans se décomposer. lisse transforment en formiates, lorsqu’on Tes fait bouillir avec un excès d’alcali.
Tous les cyanures se changent, par l’action de l’acide chlorhydrique , en chlorures, et en acide formique , et par l’action de la potasse caustique, en ammoniaque et en acide formique. Les cyanures des métaux (Jont les carbonates sont décompo- Sabtes au-desSous de la chaleur rouge , donnent , par la calcination avec l’oxyde dé cuivre , des volumes d’a/ole et d’acide carbonique, dans le rapport de 1 à 2.
Les cyanures de mercure et d’argent dégagent, par la chaleur , du cyanogène pur.
Composition. M Cy = MCyi = MN*C*.
Préparation. Tous les cyanures insolubles peuvent s’obtenir en traitant l’acétate du métal par l'acide cyanhydrique.
Nous 11e traiterons pas des nombeux composés que le cyauogède forme avec l'oxygène, le soufre, le chlore, le brème , l’iode , e(c. lous ccs composés , Ainsi que le cÿanocèlie et l’acide cyanhydrique cux-mèines sont dn ressort de la chimie organique ptntrtt que do la chimie minérale. Nous avons décrit le cyanogène et l’acide cyanhydrique , aliu de compléter le tableau de la famille des chloracés.
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L'azote et Yhydrogène ne constituent pas une famille naturelle. On pourra les regarder comme formant, pour ainsi dire , la transition des corps minéralisateurs aux alcalis. L’azote et l’hydrogène, combinés ensemble, constituent le radical non isolé ( ammonium = ML) d'une base alcaline puissante ( voy. Kaliacés ). L’azote ne sc combine avec l’oxygène que par voie indirecte. Les oxacides d’azote sont peu stables et abandonnent facilement leur oxygène aux corps qui en sont avides. Ce caractère rapproche l’azote des chloracé*. L’hydrogène a également quelque analogie avec les chloracës ; son équivalent représente le double (en volume) de l’équivalent de l’oxygène, pans les composés organiques , le chlore , le hrôme, l’iode , etc., peuvent remplacer, équivalent pour équivalent , l’hydrogène et même l’azote , sans changer le type du composé.
AZOTE
Étymologie. Azote dérive de a priv. et de Ç»» , vie , c’est-à-dire gaz qui prive de la vie (i).
' Sysonymes. Nitrogène . atca/igène , septone , air phlogistiquè , air vicié , mo~ jette atmosphérique , Stickitojf ( allemand).
Propriétés physiques. L’azote est un gaz un peu plus léger que l’air. Sa densité est 0,9760. Un litre de ce gaz à 0° et sous la pression de 0m,7G pèse 1 gramme, 2674. C’est un fluide élastique permanent. Il est complètement inodore, insipide, incolore. Son pouvoir réfringent est 1,020. Il est peu soluble dans l’eau. 100 litres d’eau dissolvent 2IU, 4 d’azote.
Propriétés chimiques. Bien différent de l’oxygène qui se combine facilement avec la plupart des autres corps simples, l’azote ne se combine avec aucun corps par voie directe.il se distingue de l’oxygène par des propriétés négatives, quoiqu’il soit le congénère de ce gaz, dans la constitution de l’air atmosphérique. L’azote se combine , à l’état de gaz naissant , c’est-à-dire au moment où il se dégage d’un corps en décomposition, avec l'hydrogène pour produire de l’ammoniaque, avec le carbone
(i) Le mot azote , a nsi formé , signifie plutôt corps sans vie.
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pour former le cyanogène, avec l’oxygène en différentes proportions pour former une série de composés acides ou indifférents.
Caractères distinctifs. L’azote, comme l’acide carbonique, éteint les corps en combustion , mais il se distingue de ce dernier , en ce qu’il ne rougit pas la teinture de tournesol , qu’il ne précipite pas l’eau de chaux , et qu’il a une densité moins grande. Il est irrespirable comme l’hydrogène, et comme ce dernier, il produit l’asphyxie , non pas en détruisant les tissus , mais en privant la respiration de son aliment indispensable.
État. L’azote existe dans l’air, à l’état de liberté. Il existe à l’état de combinaison , dans l’ammoniaque , dans l’acide nitrique, dans presque toutes les substances animales et dans un grand nombre de substances végétales , telles que la farine ( gluten ) , les alcalis végétaux , comme la quinine , la morphine, la strychnine , etc.
Préparation. En enlevant à l’air l’oxygène, on obtient pour résidu l’azote. Il y a différents moyens d’enlever cet oxygène :
1° Avec le phosphore qu’on brûle sous une cloche contenant de l’air atmosphérique. Il se produit des vapeurs blanches et épaisses d’acide phosphorique , qui se dissolvent dans l'eau. L’eau monte au-dessus de son niveau, à mesure que l’oxygène est absorbé. L’azote qui reste est mêlé d un peu d’acide carbonique , qu'on enlève facilement au moyen de la potasse caustique.
2° Avec la limaille de fer , chauffée au rouge dans un tube de porcelaine. L’air qu’on y fait arriver, perd son oxygène qui se pqrte sur le fer pour l’oxyder , et l’azote peut être recueilli sous l’eau, à l’autre extrémité du tube.
3" Avec l’hydrogène (lampe des philosophes), qu’on enflamme sous une cloche contenant de l’air. Le gaz qui reste est de l’azote , mélé d’un peu d’acide carbonique.
4° Pour avoir l’azote parfaitement pur , on remplit un long tube de verre avec parties égales de chlore et d’ammoniaque , on agile un peu , en tenant les deux extrémités du
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tul»e hermétiquement fermées. Bientôt l’azote se dégage, peur venir occuper la partie supérieure du tube.
Dans celte action , lq chlore décompose une partie de l’ammoniaque (RHS) pour former ayec l'hydrogène de celle-ci de l’acidq chlorhydrique qui , à, sOp tour, se porte SUT une partie d’ammoniaque noq décomposée pour former du chlorhydrate, d'ammoniaque. L'azote de l’ammoniaque décomposée se dégage (1).
Formule de l’azote == N ( nitrogyne ) ou Az’ = 177,036 (2 atomes) = 1 équivalent.
Usages. Qn se sert quelquefois de l'azote pour former des atmosphères artificielles , lorsqu’on veuf opérer sur des corps qui pourraient $c dénaturer dans l'air atmosphérique.
4ir
Propriétés physiques. Les anciens ignorajent, que l’air fût pesanf Cependant, lq yqnt, le soulèvement dps vagues et tant d'autres phôpoi^ènes physiques auraient dû faire penser que l’air étajt un corps matériel. Comparé ô l'eau, l’air pèse Un litre d’air pèse 1 gr. 2986. Par sa pressipn, l’air fait équilibre à une colonne de mercure de 0m,76(baromèlre), ou à une colonne d’eau de 32 pieds. L’élasticité de l’air étant égale à sa pression , il s'ensuit qu’un très-petit volume d’air peut faire équilibre à un poids égal à celui de l’atmosphère. C’est ce qui explique comment une éprouvette remplie d’air ( ou de tout putre gaz), et maintenue au-dessus d’une surface d'eau, ne permet pas à l’eau de monter dans l’intérieur de cette éprouvette, quoique l’eau soit pressée extérieurement snr toute sa surface pqr tout le poids de l’atmosphère. L'eau dissout environ ~ dé soi» vol. d’air, ou, plus exactement, 100 litres d’eau dissolvcnjt 2m ,8 d’air, à la température de 10° et sousla pression de 0"',76. f^’air dissous dans j’eau est plus riche en oxygène que l’air
(O La réaction est représentée par la formule suivante :
3C1 + 4NHJ = 3HC1 + N + 3NU3 = (NH3, UCl ) + N.
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atmosphérique ; il contient environ 33 p. 0/0. d oxygène. De 0» à 100° 1 air augmente de 0,375, ou bien de 7^ de son vo|. par chaque degré du thermomètre centigrade fGay-Lussac). Tou^ les gaz permanents sont soumis à cette loi , quelle que soit la pression , pourvu quelle reste constante pendant toute la durée de l'expérience.
Comme le volume de tous les corps, mais surtout des corps gazeux, augmente ou diminue suivant le degré d élévation ou d’abaissement c|e la température , il est important de tenir compte de l'indication thermométrique dans les analyses et surtout dans la détermination des poidsspécifiques.
Cpnstitution. L'air est composé des corps suivants :
1° Oxygène et azote. lüO volumes d'air renferment , ferme moyen, 21 volumes d'oxygène et 7!) volumes d azote.
’ 4" Acide carbonique. 1000 volumes d'air renferment, terme moyen , V volumes dacidc carbonique (SausMiiej.
3- liau , à l étal de vapeur , i) peu près dans la même proportion que l'acide carbonique.
4° Des parcelles très -petites de substances animales et végétales , dont les quantités varient suivant les localités.
Anal) sc qualitative de l’air pour 'découvrir : 1" l 'oxygène. Quand on brûle du fer dans l'oxygène préparé au moyen du chlorate dépotasse ou du peroxyde de manganèse ( Yoy. préparation de loxy^inc ), on obtient le même produit j oxyde de Cer) que lorsqu'on Je brûle dans l'air. Quand on brûle cfu charbon dans l'oxygène , on obtient le même gaz ( acjde carbonique) que lorsqu’on brûle le charbon dans l'air. Il est inutile de multiplier les exemples de ce genre. De là , nous sommes conduits à conclure qu'il y a de l’oxygène dans l’air.
2 V azote. Quand on a fait brûler du fer, du cuivre, du phosphore , sous une cloche contenant de l’air , on obtient un résidu galeux qui éteint les allumettes et ne précipite pas l’eau de chaux; ce gaz est l'azote. $n meltanf ensemble de l’oxygène et de l’azote , à peu près dans le rapport de 1 : k on a un mélange dans jequel les corps combustibles brû-
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lent , et les animaux respirent comme dans l'air. Le rapport de l'oxygène à l’azote n’est jamais altéré par la présence de la vapeur d’eau , quelle que soit la proportion de celle-ci.
3 L 'acide carbonique. La végétation et la respiration des animaux attestent l’existence de l’acide carbonique dans l’air. Les landes de Bordeaux se composent d'un terrain siliceux et alumineux , contenant très-peu de matière organique , et pourtant ce terrain est couvert d’immenses forêts. Les plantes respirent, en quelque sorte , d’une manière tout à fait inverse de celle des animaux ; car elles absorbent, pendant le jour , de l’acide carbonique pour le décomposer en carbone qui se fixe et en oxygène qui se dégage. Cet acte de respiration n’a lieu que sous l'influence de la lumière. Les animaux, au contraire, absorbent de l’oxygène, par l’acte d'inspiration , et rendent de l'acide carbouique, pendant l'expiration. Aussi, lorsqu’on souille , au moyen d’un tube , dans de l’eau de chaux, on remarque que celle-ci 6e trouble , parce qu’il se produit du carbonate de chaux insoluble. De l’eau de chaux , exposée à l’air , se recouvre bientôt d’une pellicule de carbonate de chaux. (crème de chaux des anciens) qui , au contact d’un acide , dégage de l’acide carbonique.
k" L’eau. Un vase rempli d’eau froide se recouvre , dans un appartement chaud , d’une rosée ou de gouttelettes d’eau qui ruissellent quelquefois le long des parois du vase ; cette eau était en suspension dans l’air à l’état de vapeur. Le chlorure de calcium , le carbonate de potasse solide, etc., se changent, étant exposés à l’air, en véritables dissolutions aqueuses. D’ailleurs, beaucoup de phénomènes météorologiques, comme la rosée, la pluie, les orages, etc., prouvent qu’il y a de l’eau dans l’air.
5° Des molécules de matière organique. Lorsqu’on laisse, par une petite ouverture , pénétrer dans un appartement obscur un rayon direct du soleil, on remarque, an milieu dece rayon, une foule de petits corpuscules , semblables à de la poussière, s’agiter en sens divers. Ces corpuscules sont de nalure orga-
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nique; ils proviennent do débris de végétaux on d'animaux.
De l’acide sulfurique, exposé longtemps à l'ait libre , prend une couleur de plus en plus foncée, et finit par devenir complètement noir, par suite de la carbonisation des parcelles organiques qui étaient suspendues dans l’air.
Analyse quantitative. Lavoisier et Scheele ont les premiers analysé l’air , à peu près à la môme époque. Lavoisier s’était, à cet effet, servi du mercure qu'il avait chauffé (oxydé) au contact de l’air; et Scheele avait employé une dissolution de sulfure de potassium, quia la propriété d’absorber l’oxygène de l’air. L’un et l’autre se trompèrent d’abord dans leurs analyses.
Eudiomctrie. L’analyse par l’eudiomètre consiste à introduire un mélange d’air et d’hydrogène dans un tube de verre gradué et à parois épaisses ( eudiometre ) , et d'y faire passer une étincelle électrique.
Il faut se rappeler préalablement que l’hydrogène forme, avec l’oxygène , de l’eau , et que l’oxygène y entre pour j et l’hydrogène pour } ; en d’autres termes , l'oxygène prend , à l’aide de l’étincelle électrique , la moitié de son volume d’oxygène pour former de l’eau; de sorte que, la quantité d’hydrogène étant connue , celle de l’oxygène l’est également.
Si l’on emploie l’hydrogène en excès par rapport à l’oxygène, il y aura un résidu d’hydrogène. Si l’on dépasse certaines proportions, et que , par exemple , l’hydrogène soit à l’oxygène comme IG : 1 , l’étincelle électrique 11e produira plus aucun effet. La présence d’un gaz étranger, tel que l'azote, l’acide carbonique, etc., en trop grande quantité, s’oppose également à ce que la combinaison de l’hydrogène et de l’oxygène soit complète. Il est important de se procurer de l’hydrogène pur.
C’est dans ces cas que l’emploi des boules de platine de Dobereiner (Voy. Hydrogène), offre un immense avantage. Quelles que soient les proportions d’hydrogène et d'oxygène, quel que soit le gaz étranger qui s’y trouve mêlé, la combinaison ou absorption est toujours complète. Avant d’in-
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traduire la boule dans le tube , il faut d'abord la faire rougir un peu à la lampe à alcool. Avec ces boules de platine on n'a jamais à craindre que le tube soit brisé ; ce qui arrive quelquefois en employant l'étincelle électrique. La combinaison de 1 oxygène et de l'hydrogène s’opère graduellement et non point d une manière brusque et instantanée. Aussi peut-on se dispenser de l'ancien eudiomètrc, d une construction assez compliquée , et même de l’cudiomètre simplifié de M. Gay- Lussac. Lu petit tube de verre gradué en centièmes, et une petite boule de platine delà grosseur d un pois, voilà tout l’appareil eudjométrique réduit à sa plus grande simplicité çt
comportant une assez grande exactitude.
fl » . . t * i
Exemple d'analyse. On met dans un tube gradué ,
100 vol. d’air 100 vol. d’hydrogène
total : 200 vol.
Après l’action de la boule de platine, il ne reste plus que 137 vol. Il y aeu, en conséquence, absorption (combinaison de l’hydrogène et de l'oxygène) de 63 volume?. Or, dans ces 63 volumes absorbés, l'hydrogène entre pour les deux tiers = ft.2 vol., et l’oxygène pour le {icrs=&l vol. Donc, de 100 vol. d'hydrogène employés , 58 vol. n’ont pas servi. On enlève ces 58 vol. d'Iivdrngène, en y ajoutant 29 vol. d'oxygène; la boule de platine les réduit à l’état d’eau. Enfin , il reste dans le tube un résidu de 79 vol. , résidu qui persiste et que la potasse n’absorbe pas : ce résidu c'est de l’azote. Donc, 100 volumes d’air se composent (Je 21 d’oxygène et de 79 d’azote.
Quelles que soient les localités dans lesquelles on opère, les proposions d'oxygène et d’azote sont toujours sensiblement les mêmes. L’eau et {'acide carbonique s’y trouvent en proportions variables. En général , plus la température est élevée , plus l’air est chargé d'eau.
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Acide carbonique. La quantité d'acide carbonique dans l’air est, terme moyen , de k vol. sur 1000 vol. d’air. Le maximum est 5,74. et le minimum 3,15. 11 y a plus d'acide carbonique dans l'air en hiver qu’en été. Il y en a plus la nuit que le jour. 11 en existe moins au-dessus de la surface de la mer quau-dessus de la surface de la terre.
Dosage de l’acide carbonique. On prend un grand ballon de verre d une capacité connue ; on y fait le vide. Après s’être transporté dans la localité dont on veut analyser l’air, on opvre le rojûpet. Aussitôt le ballon se remplit d'air. Ensuite on y introduit, à l'aide dun petit entonnoir, de l’eau de baryte qu’il faut préalablement saturer d’un peu de carbonate de baryte; car l’eau de baryte dissout un peu de carbonate de baryte ; et si on ne l'ajoutait pas auparavant, elle le prendrait plus tard aux dépens de celui qui aurait été formé par l’acide carbonique de l’air. On ferme le robinet et on agite. Au bout - de quelques minutes, l’acide carbonique est absorbé. Il faut se bâter déterminer l’opération, car la baryte ( Ba O ), restée pendant quelque temps au contact de (air, pourrait , en absorbant de l’oxygène , se transformer partiellement en peroxyde de baryum (Ba Q1 ) qui, étant insoluble, s’ajouterait au précipité (je carbonate de baryte ; et l’on (Josprait ainsi l’acide carbonique trop haut. Comme il faut opérer sur une grande quantité d’air , à cause de la petite quantité d acide carbonique qui s’y trouve, on recommence la même opération jusqu’à 10 fois. Qn opère ainsi (en supposant que Je ballon soit de 1Q litres) sur 100 litres d'air. L’opération étant terminée , on jette le précipité de carbonate de baryte, avec l’excès d’eau de baryte qui n’a pas servi, sur un filtre ; mais un peu de carbonate de baryte reste adhérent aux parois du ballon.. Pour l’enlever on y introduit de l’acide chlorhydrique qui, en s'emparant du carbonate de* baryte , forme une quantité équivalente de chlorure de baryum soluble. On précipite ensuite celui-ci au moyen du carbonate de soude qu’on peut employer en excès sans inconvénient. On ramasse enfin soigneu-
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sement le précipité de carbonate de baryte, qui reste sur le filtre, et on le pèse. Or, comme on sait que 100 parties de carbonate de baryte se composent de 22, VI (en poids) d'acide carbonique et de 77, 59 de baryte, il est facile de trouver la quantité en poids de l’acide carbonique qui existe dans le carbonate de baryte qu’on a obtenu , en opérant sur 100 litres d’air. On peut ensuite réduire le poids en volume.
yfppareil de Brunner. Cet appareil , à la fois simple et ingénieux , sert à doser en une seule fois , l’oxygène, C azote. Veau et l’acide carbonique • eu un mot , il donne une analyse complète de l'air.
a représente un flacon rempli d’eau ; b un vase dans lequel tombe l’eau à mesure qu'elle s’écoule du vase a ; c un tube contenant du chlorure de calcium * d un tube contenant du phosphore ; e un tube contenant de la potasse caustique (ce dernier tube pourrait, avec plus d’avantage, être remplacé par le petit appareil à boules deLiebig). Le tube /'contient de l’amiante mouillé avec de l’acide sulfurique. Dès qu’on brise l’extrémité g , fermée à la lampe, l'opération commence aussitôt et marche toute seule. L’air entre par g et traverse successivement tous les tubes de l’appareil. Dans le tube f, il dépose son eau ; dans le tube e, son acide carbonique , et dans le tube d , son oxygène. La différence du poids de l'amiante, de la potasse et du phosphore , indique les quantités d’eau d’acide carbonique et d’oxygène absorbées. Le chlorure de calcium du tube c absorbe l’humidité qui pourrait provenir du flacon a et altérer ainsi les résultats de l’analyse. Enfin le gaz qui arrive dans le flacon a est de l’azote pur. Celui-ci
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déplace exactement son volume d’eau qui tombe par le robinet x dans le vase b.
Ainsi, en une seule fois, et sans autre peine que celle de disposer l’appareil , on peut faire une bonne analyse de tous les éléments constitutifs de l’air.
Il est à remarquer que l’air est constitué par des gaz, (l’oxygène et l’azote) qui se distinguent l’un de l’autre par des propriétés tout à fait négatives.
L’oxygène étant sans cesse absorbé par les corps des trois règnes réunis , on se demande quelle est la source qui fournit à une perte aussi considérable que celle que l’oxygène de l’air éprouve à chaque instant dans la nature ! La végétation ne suffit pas pour réparer ces pertes qui , cependant, ne. font pas diminuer la proportion d’oxygène existant dans l’air.
A 6000 mètres au-dessus de la surface de la terre, comme sur la surface de la terre elle-même , la proportion de l’oxygène dans l’air, reste à peu près la même. MM. Gay-Lussac et Al. de Humbold , ont analysé de l’air pris dans une localité où se trouvait un très-grand nombre de personnes réunies ( Théâtre Français) , et ils n’ont pas trouvé de diminution notable de l’oxygène.
Quant au rôle que joue l’acide carbonique dans l’air, Yoy. Acide carbonique ( Propriétés chimiques). L’analyse n’a point jusqu’ici constaté d’hydrogène libre dans l’air.
Les gaz qui peuvent se mêler accidentellement à l’air, sont: l’ammoniaque , l’hydrogène sulfuré, l’hydrogène protocarboné , l’hydrogène bicarboné et l’hydrogène phosphoré. Ces gaz sont , en général , produits par la décomposition de substances organiques.
L’air est-il un mélange ou utie combinaison?
Quelques chimistes anglais sont d’opinion que l’air est une combinaison , en se fondant particuliérement sur les rapports de l’oxygène et de l’azote qu’ils regardent comme simples
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(1:4-). (liais, Voici les principales Tiisotis qui âulorlSeût à croire que l’air est un mélange et non une combinaison. ■"
1° L’analyse démontre rigoureusement 79 d’azote 'et 21 d’oxygène ;
Donc le rapport n’est pas simple.
2° 79 vol. d’azote unis à 21 vol. d’oxygène, n’amènent aucun changement de température ,ct ne donnent Heu à aucune condensation de volume.
3° Les phénomènes de réfraction de la lumière se comportent comme si l’air était un mélange (Dulong).
4° L’oxygène de l’air se dissout dans l’eau comme si l’azote n’existait pas ; et l’azote , à son tour, s’y dissout comme s’il existait tout seul dans l’air. Or, l’oxygène, étant plus soluble dans l’eau que l’azote , doit s’y dissoudre en plus grande quantité que l’azote. C’est ce qui a lieu en effet. Cette raison est , pour ainsi dire , péremptoire et rejette toute idée de combinaisoh.
Composés d’azote avec l’oxygène.
11 existe quatre combinaisons bien déterminées d’azote et d’oxygène : 1“ le protoxyde d’azote , 2° le bioxyde d azote] 3° l’acide azoteux ; 4° l’acide azotique.
U acide hypoazotique , qu’on décrit, dans les anciens traités de chimie, Comme Une combinaison particulière de l’azote avec l’oxygène, n’est qu’une combinaison intermédiaire de 1 équivalent d’acide azotique avec 1 équivalent d’acide âzoteùx (Voy. plds loin).
Protoxy de d’azote.
Synonymes. Gaz hilarant, (allemand).
Propriétés physiques. Le protoxyde d’azote est un gaz incolore et inodore. Sa densité est 1,(50 ; à la température de H" et sous une pression de 50 atmosphères , il devient liquide et réfracte la lumière moins que l’eau. 100 volumes
AZOTÉ ET HybltOGÉNÉ. 1^5
d’eau dissolvent 00 volumes de ce gaz ; à la température de
10 °. Cette dissolution a un goût douceâtre.
Propriétés chimiques. Le protoxyde d’azote est un gaz indifférent. Il est peu stable; ses éléments cèdent facilement à l’affinité d'autres corps. 11 rallume les corps en ignition comme l’oxygène avec lequel on pourrait le confondre sous ce rapport. Le fer, lephosphore, le charbon y brûlent à peu près connue dans l’oxygène. 11 entretient môme la combustion du soufre qui ne brûle pas dans le deutoxyde d’azote. 11 se décompose dans un tube chauffé au rouge, eu donnant naissance à de l’azote, à de l’acide hypoazolique. Mêlé avec de l’hydrogène ,
11 forme un mélange explosif qui détone par l'approche d un corps allumé; avec de l’hydrogène phosphoré, l’explosion a lieu spontanément à l’air.
Le protoxyde d’azote peut être respiré impunément pendant quelque temps seulement; il asphyxie comme l'hydrogène et l’azote, par privation d'oxygène. Suivant quelques chimistes anglais, ce gaz produirait, en le respirant, une sensation délicieuse , accompagnée d'un rire insolite ; de là son nom As gaz hilarant. Cette expérience ne s’est pas confirmée sur d’autres chimistes , qui l’ont répétée depuis.
Caractères distinctifs. Le protoxyde d’àzote allume, comme l’oxygène, les corps eh ignition. Comme celui-ci , il forme un mélange explosif avec l’hydrogène, mais il se distingue de l’oxygène, en ce qu’il n’est pas respirable, et en ce que, brûlé avec de l’hydrogène (1 vol. de ce gaz +2 vol. d’hydrogène), il donne un résidu gazeux qui h’est absorbé ni parla potasse , ni par le potassium et qui est de l’azote pur.
Préparation. On peut obtenir le protoxyde d’azote en faisant séjourner du bioxyde d’azote sur de la limaille de fer humectée. Dans cette expérience ( qui peut servir de moyen d’analyse), le bioxyde à’azote diminue de la moitié de son volume, et se convertit en protoxyde d'azote, en cédant uhe moitié de son oxygène au fer qui s'oxyde. On l’obtient également, mais impur, en faisant agir de l'acide azotique étendu,
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sur du zinc. Le meilleur procédé pour préparer le protoxyde d'azote , consiste à chauffer dans une cornue , de l’azotate d’ammoniaque. Si ce dernier sel est pur, il disparait sans résidu , et se transforme complètement en eau et en protoxyde d’azote. Voici cette réaction exprimée en formules :
K H1, NO5 (azotate d'ammoniaque réel) =
, HJOs (3 éq. d'eau J + JN’O1 (2 éq. de protoxyde d’azote).
Composition. En faisant l’analyse au moyen du potassium, on trouve, que 100 volumes de protoxyde d’azote donnent un résidu de 100 volumes d’azote, c’est-à-dire, que le volume ne change pas après l’opération. Le potassium s’est trausformé en potasse par 1 absorption complète de l’oxygène. En retranchant de la densité du protoxyde d'azote , trouvée par l’expérience directe , la densité de l’azote , on a la différence qui indique la quantité d’oxygène combinée avec l’azote pour former du protoxyde d'azote.
1 ,530 ( poids de 1 vol. de protoxyde d’azote )
0,976 ( poids de 1 vol. d’azote)
0,55k ce nombre représente sensiblement le poids de j vol. d’oxygène == ü”-.
De là N ; O 1 vol. de protoxyde d’azote ;
MO ou NO, — 2 vol. , analogue à H!0 ou HO = 2 vol. de vapeur d’eau.
Historique. Le protoxyde d’azote a été découvert en 1772, par Priestley qui l’obtint pour la première fois , en traitant le zinc par de l’acide nitriqucfaible.
Bioxyde d’azote.
Svnokymes. Dcutoxydc d’azote , Slickttoffoxyil (allemand).
Propriétés physiques. Le bioxyde d’azote est un gaz incolore comme le protoxyde d’azote. 11 est impossible d’en apprécier l’odeur , parce qu’il se convertit immédiatement , au contact de l’air , en un autre composé ( acide hypoazotique). .
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Sa densité est 1,0338. Il est beaucoup moins soluble dans l’eau que le protoxyde d’azote. 100 volumes d’eau n’en dissolvent que 5 volumes.
Propriétés chimiques. Le bioxyde d’azote est un composé indifférent comme le protoxyde d’azote. En évitant soigneusement tout contact de l’air, on constate qu'il ne rougit pas la teinture de tournesol ; mais à peine a-t-il le contact de l’air, qu’il passe, en absorbant la moitié de son volume d’oxygène , à l’état d’acide hypoazotique coloré en jaune orangé, lequel rougit la teinture de tournesol. A cause de cette faculté absorbante , on s’est servi quelquefois du bioxyde d’azote dans l'analyse de l’air; mais ce moyen est peu exact; car, dans certaines circonstances, le bioxyde d azote peut absorber une bien plus grande quantité d’oxygène , en formant un mélange d'acide azotique et d'acide hypoazotique. Le phosphore brûle dans le bioxyde d’azote avec un vif éclat, comme dans le protoxyde d’azote. Le soufre n’y brûle pas. Le bioxyde d’azote ne forme pas de mélange explosif avec l’hydrogène. Le mélange de bioxyde d’azote et d'hydrogène brûle avec une flamme d’un vert pâle, qu'on pourrait confondre avec la flamme du chlore. Lorsqu'on fait arriver du bioxyde d’azote dans de l’acide azotique à différents degrés de concentration , on obtient des colorations vertes, bleues, jaunes, et les différentes nuances de ces colorations ; en même temps le bioxyde d’azote est absorbé par l’acide nitrique. Une dissolution de sulfate de fer absorbe une très-grande quantité de bioxyde d’azote; et la dissolution, qui perd sa transparence, devient d’un brun trèsfoncé. Cette liqueur foncée, exposée à l’air, absorbe beaucoup d’oxygène , et se colore en jaune d’ocre. La dissolution de sulfate de cuivre , dans laquelle on fait arriver un courant de bioxyde d'azote , se colore en beau vert plus ou moins foncé, r Cette dissolution, abandonnée à l’air, laisse un dépôt noir. Le bioxyde d’azote étant chauffé dans un tube de porcelaine contenant du fer , se décompose en protoxyde d’azote et en oxygène qui se porte sur le fer pour l’oxyder.
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Préparation. En traitant des fragments de cuivre par de l’acide azotique étendu d’eau , ou obtient le bioxyde d’azote , qui se dégage avec effervescence. Les premières portions qui se -dégagent sont colorées en jaune ( acide hypoazotique); on ne les recueille point. Il faut recevoir le gaz sur le mercure ou sur de l’eau bouillie ( privée d’air). En faisant la même expérience avec le fer ou le zinc , l'action est extrêmement vive , et le bioxyde d’azote est toujours mêlé d’un peu de protoxyde d’azote. Dans tous les cas , l’acide azotique se décompose , oxyde le métal à ses dépens , et se réduit en un composé d'azote et d’oxygène , contenant moins d’oxygène que l’acide azotique. On a pour résidu un azotate du métal qu’on a employé.
Composition. Analyse au moyen du potassium :
100 volumes de bioxyde d’azote donnent un résidu de 50 volumes (azote) ; 50 volumes ont été absorbés par le potassium, et ces 50 volumes sont de l’oxygène. Donc 1 volume de bioxyde d’aZote se compose de { volume d’azote et de f volume d’oxygène.
Formule. NO* = 4 volumes de protoxyde d’azote.
0,4880 ( poids de { volume d’azote).
0,5513 ( poids de ^ volume d’oxygène) .
On a : 1,0393 (poids del vol. ou densité du bioxyde d’azote). '
• • : Km
Ce nombre , fourni par le calcul , ne s’éloigne guère de celui que donne l’expérience directe (1,0338).
Acide azoteux.
Synonyme. Acide hypomoteux ( de , quelques auteurs (i) ). ,
Propriétés physiques. I/acide azoteux est un liquide incolore à — 20®, et coloré en jaune foncé à la température ordinaire. Sa densité est 1,45. Il répand, à l’air, (les vapeurs
(1) Cet acide a été-regardc jusqaici comme boa isolé.
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rutilantes qui , une fois mêlées à l’air , ne se condensent quo très-difficilement. L’eau lui fait subir différents phénomènes de coloration : une petite quantité d’eau le colore en vert ; une quantité d’eau plus grande en bleu , jusqu’à ce que l’acide devienne incolore dans son plus grand état d’affaiblissement. L’acide azotique fumant du commerce présente les mêmes phénomènes au contact de l’eau.
Propriétés chimiques. L’acide azoteux se décompose au contact de l’eau : il se dégage du bioxyde d’azote , et l’eau qui reste tient en dissolution un mélange d’acide azotique et d’acide azoteux. Il éprouve une décomposition analogue au contact des alcalis. L’acide azoteux cède plus facilement son oxygène aux corps oxydables que l’acide nitrique.
État. L’acide azoteux existe dans l’eau forte ( acide nitrique) fumante, obtenue par la distillation du salpêtre avec une quantité d’acide sulfurique équivalente à la potasse du salpêtre employé.
Préparation . On obtient l’acide azoteux pur , en condensant du gaz bioxyde d’azote avec le quart de son volume d’oxygène à — 20° et à l’abri du contact de l’air. On l’obtient également pur et anhydre par la distillation de l’azotate de plomb desséché. Dans cette opération , il faut avoir soin d’entourer le récipient d’un mélange réfrigèrent.
Composition. L’acide azoteux se compose, en centièmes, de
37,11 d’oxygène,
62,89 d’azote ,
ou de 2 vol. d’azote et de 3 vol. d’oxygène = NO3 ou Az* O*.
Remarque. Les vapeurs rutilantes qui prennent naissance pendant la décomposition de l’acide azotique , ont été regardées, par quelques chimistes, comme appartenant à un acide particulier, appelé acide hypoazotique par les uns et acide azoteux par les autres. Cet acide, auquel on a donné la composition de N Ok ( 2 vol. d’azote combinés avec 4 volumes d’oxygène), ne se combine avec les bases ni directement
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ni indirectement, et il faudra le regarder comme une combinaison de 1 équiv. d’acide azoteux avec 1 équiv. d'acide azotique. En effet : * ;
NO" = 1 équiv. d’acide azotique,
N O3 = i équiv. d'acide azoteux.
N*0* = 2]NÔ
Le prétendu acide hypoazotique est donc un de ces acides conjugués dont la chimie organique offre de nombreux exemples.
Azotites ( hypoazotites ). •
Ce genre de sel offre peu d’intérêt. Les azotites ont de l’analogie avec les azotates. Comme ceux-ci , ils sont décomposés par le feu et par l’action des acides forts , avec dégagement de vapeurs rutilantes , mélange d'acide azoteux et d’acide azoïque. L’azotite de plomb est coloré en jaune.
Les azotites sont solubles dans l'eau,
Composition. Dans les azotites, (MO, NO5,) l'oxygène de l’acide est à celui de l’oxyde comme 3:1.
Préparation. On obtient les azotites par la calcination incomplète des azotates.
Acide azotique.
Synonymes. Acide nitrique, eau forte , Salpeter-sdure (allemand).
Propriétés physiques. L’acide azotique est liquide , incolore, inodore , d’une saveur brûlante et fortement acide. Sa densité est 1,55. Il se congèle à — 40°. Il bout à 86°. Étant bien concentré il fume à l’air. La lumière le décompose , en donnant naissance à de l’acide hypoazotique coloré en jaune, et à de l’oxygène. Il peut être mêlé d'eau en toutes sortes de proportions. Affaibli il ne fume plus , et ne se décompose plus sous l'intluence de la lumière ; de plus , il bout à une température plus élevée » et on ne, peut plus le décomposer que
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dans un tube de porcelaine chauffé au rouge. La dissolution aqueuse qui ne contient que quelques traces d’acide , bout à 100° comme l’eau. Entre l’acide le plus étendu et l’acide le plus concentré (qui bout à 86u), il y a un acide intermédiaire qui ne bout qu’à 120°. Ce fait remarquable prouve que l’eau joue ici comme partout un rôle important. Le poids spécifique de l’acide diminue en proportion de l’eau qu’il contient.
Propriétés chimiques. L’acide azotique rougit , comme tout acide fort , la teinture de tournesol en couleur pelure d’ognon. Dans son plus grand état de concentration, il contient au moins un équivalent d’eau. Eu le combinant avec une base on peut en éliminer toute l’eau , dont on évalue exactement la quantité en pesant l’azotate avant et après sa calcination. La différence du poids, après la calcination , indique la quantité d'eau contenue dans l’acide azotique. C’est un acide peu stable; il se décompose facilement, en cédant son oxygène à d’autres corps. Aussi ses éléments (oxygène et azote) ne se combinent-ils pas par voie «directe ; il faut au moins un éq. tîeau pour les maintenir en état de combinaison. Sous ce rapport, les acides ohlorique, bromique, iodique, ressemblent à l’acide azotique. En général, tous les composés obtenus par voie indirecte contiennent au moins un équivalent d’eau dans leur plus grand état de concentration. L’acide azotique est aussi utile pour oxyder les corps que le chhrbon pour les désoxyder (réduire). L’azote, le protoxyde ou le bioxyde d’azote résultant delà décomposition de l’acide azotique, ne se combinent pas avec les corps qu’on veu t oxyder; c’est ce qui donne à l’acide azotique, comme corps oxygénant , un grand avantage sur les acides chlorique, iodique et bromique.
L’acide azotique, mis en contact avec des corps auxquels il cède son oxygène , soit à froid , soit à chaud , peut donner naissance au moins à quatre produits différents , suivant que l’affinité de ces corps pour l’oxygène est plus ou moins grande.
1° Le potassium , le sodium, le fer à la température rouge, mis en contact avec l’acide azotique , donnent de l'azote.
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2° Le cuivre , le plomb et le zinc , donnent du bioxyde d’azote, mêlé d'un peu de protoxyde d’azote.
3° Le fer à froid et l’azotate d’ammoniaque à chaud donnent du protoxyde d’azote.
Le mercure, le soufre , le phosphore et beaucoup d’autres corps , donnent de l’acide bypoazotique mêlé de bioxyde d’azote ; une partie d’acide azotique se décompose , oxyde le métal employé , lequel se dissout dans la partie d’acide azotique non décomposée pour former un azotate. Le plomb , le cuivre, le zinc, le fer, sont dans ce cas ; pour ces deux derniers métaux , l’action est si vive , même à froid , que nonseulement l'acide azotique , mais une partie de l’eau de l’acide se décompose pour former de l’ammoniaque. L’acide azotique le plus concentré possible n’attaque ni le fer ni le zinc. On peut préserver ces métaux de l’oxydation , en les conservant dans de l’acide azotique bien concentré ; mais, dés qu’on y ajonte un peu d’eau , la réaction a lieu instantanément avec beaucoup de violence. L’acide azotique forme des azotates avec les exy-bases.
Il détruit les étoffes de nature organique. Il perce le drap avec une grande facilité, et cautérise la peau.
Caractères distinctifs. L’acide azotique tache la peau eu jaune. Cette tache, qui est sans odeur , persiste jusqu’après la destruction de l’épiderme. La tache d’iode avec laquelle on pourrait la confondre , ne persiste pas; elle disparaît d’ellemênte an bout de peu d’instants en répandant l'odeur de l’iode (1). -Mis en contact avec de la planure de cuivre , il se décompose à froid , en répandant ( à l’air ) des vapeurs rutilantes que l’odeur et leur densité ne permettent pas de confondre avec les vapeurs de brème, qui ont le même aspect. L’acide azotique , mêlé d’un peu d’acide sulfurique , enflamme à froid l’huile essentielle de térébenthine. Quant à son action
(i) On pourrait confondre cette tache jaune avec celle que produit le per chlornre de platine sur la peau -, mais la tache de platine ne détruit pas l'épiderme et l'enlève par l'eau.
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sur le bioxyde il azote ( voy. Bioxyde d’azote ), mêlé avec de l'acide chlorhydrique , il produit l'eau régale qui dissout l’or {rex metallomm). L’eau régale a été appelée à tort acide liydrocltloro-nitrique , car ce n'est pas un acide particulier , mais un mélange d’acide hypoazolique, d’acide azotique, d’un peu d'acide chlorhydrique , d'eau et de chlore. C'est surtout le chlore qui prédomine , et c'est à lui que l’eau régale doit sa propriété dissolvante. Ce chlore provient de la décomposition partielle «le l'acide azotique dont une partie de l’oxygène forme, avec l’hydrogène de l'eau , de l’acide chlorhydrique, en mettant le chlore en liberté. L’acide azotique est , en se décomposant , réduit à 1 état d’acide liypoazotique coloré en jaune (1).
Préparation. Comme les éléments de l’acide azotique existent dans l'air, Priestley eut le premier l’idée de faire de lucide azotique , en foudroyant de l’air pâr une série d’étincelles électriques. Mais , l’expériéncene répondit pas d’abord à son idée. Enfin, après avoir ajouté un peu de potasse à l’air emprisonné dans un siphon de verre placé sur le mercure , le célèbre physicien anglais obtint de l’acide azotique combiné avec la potasse ( nitre ). Ce fait est susceptible de nombreuses applications en chimie. On peut même l’ériger en loi en établissant que les corps qui ne se combinent pas directement ( comme l’oxygène et l’azote ) , se combinent entre eux , dès qu’on les met en présence d’un autre corps pour lequelle composé qui pouirait prendre naissance , a beaucoup d’affinité.
En foudroyant par une série d’étincelles électriques, un mélange d’oxygène et d’azote, placé sur l’eau , on produit un peu d’acide azotique qui se dissout immédiatement dans l’eau; mais la combinaison n’est pas aussi complète qu’avec la potasse , parce que celle-ci a une bien plus grande affinité que l’eau pour l’acide qui se produit.
Aucun de ces moyens n’est employé pour préparer l’acide
(i) Formule de cette réaction : NU6 + ClH=NO*+ Cl + HO.
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azotique pour les usages ordinaires. Pour le préparer en grand , on distille ensemble de l’acide sulfurique et de l’azotate de potasse ou de l’azotate de soude ( salpêtre du Chili). L’acide sulfurique prend la place de l’acide azotique qu’on recueille. Si l’on n’emploie que la quantité d’acide sulfurique exactement nécessaire pour former avec la potasse de l'azotate , du sulfate neutre de potasse , on n’obtient pas tout l’acide azotique qu’on devrait obtenir. C’est ce qui fait que l’on est obligé d’employer un peu plus d’acide sulfurique qu’il ne faut , afin d’obtenir du sulfate acide de potasse pour résidu. Pendant cette action , la cornue se remplit d’une vapeur rouge (acide hypoazotique) , que l’eau dissout pour former de l’acide azotique, qui s’ajoute à celui qui se dégage tout formé.
Dans les arts , on prépare l’acide azotique en chauffant un mélange de sulfate de fer (vitriol vert) et de salpêtre. Par voie de double échange , il se produit d’abord du sulfate de potasse et de l’azotate de fer. Celui-ci se décompose ensuite par le contact de la chaleur, et donne l’acide azotique mêlé de vapeur d’acide hypoazotique qu’on recueille dans l’eau.
Le meilleur procédé consiste à traiter 1 00 parties de salpêtre avec 97 d’acide sulfurique. Le mélange , dans les proportions indiquées, n’exige pas plus de 125° de température, pour donner, à la distillation , 62,29 parties d’acide azotique. Il reste dans la cornue du sulfate acide de potasse. L’acide ainsi obtenu, quoique très-concentré , contient environ ifc p. cent d’eau.
Comme l’acide azotique contient presque toujours un peu d’acide chlorhydrique provenant du sel marin , contenu ordinairement dans le salpêtre , il faut le distiller sur du nitrate d’argent, afin de l’avoir pur.
État. L’acide azotique n’existe pas dans la nature à l’état de liberté. Celui qui peut prendre naissance dans les temps d’orage sous l'influence de la foudre , se trouve toujours combiné avec une base , telle que la chaux ou l’ammoniaque (Liebig). L’azotate de potasse et de soude ( salpêtre ) sont les principales sources de l’acide azotique.
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Composition. En décomposant l’acide azotique , au moyen du potassium , on trouve que 100 parties de cet acide se composent de
26,15 d’oxygène ,
73,85 d’azote.
Sa capacité de saturation est 14,77. Sa formule réelle est NO5 ou Az* O*; celle de l’acide le plus concentré = NO' HO .
Usages. L’acide azotique est employé comme dissolvant, dans l’analyse des métaux. C’est un des poisons les plus corrosifs. Uni à l’alcool , il constitue le nitre dulcifié.
Azotates ( nitrates).
Ce genre de sels est très-bien caractérisé par les propriétés de l’acide azotique. En effet ,
1° Lorsqu’on traite un azotate par l’acide sulfurique affaibli et des planures de cuivre , on obtient , si l’on opère à l’air, des vapeurs nitreuses jaunes orangées; le cuivre se dissout en se changeant en azotate. Si l’acide sulfurique est très-concentré, il ne se manifeste point de décomposition.
2° Lorsqu’on traite un azotate par l’acide sulfurique et de l’indigo , celui-ci est décoloré par l’action de l’acide azotique mis en liberté. Ce caractère suffit pour faire reconnaître des traces d’azotate , pour ainsi dire impondérables.
3° En traitant un azotate par l’acide chlorhydrique, il se produit du chlore mêlé de vapeurs nitreuses. Dans cette action , l’hydrogène de l’acide chlorhydrique a formé de l’eau avec une partie de l’oxygène de l’acide azotique ; ce qui a donné naissance à du chlore et à un acide d’azote moins oxygéné que l’acide azotique.
Action de la chaleur. Tous les azotates sont décomposables par la chaleur seule. Les produits qui se dégagent varient suivant les différentes espèces caractérisées par les bases. i° Quand la base a peu d’affinité pour l’acide, il se dégage d’abord des vapeurs blanches d’acide azotique , puis
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des vapeurs nitreuses colorées , provenant de la décomposition de l'acide nitrique lui-môme. L'azotate d'alumine est dans ce cas. 2° Lorsque l'affinité de la base pour l'acide est plus forte , il sc dégage, non pas de l’acide azotique , mais du bioxyde d'azote , de l’acide hypoazotique et de l’oxygène. Les azotates de chaux et de strontiane peuvent servir d’exemples. 3" Lorsque l’affinité de la base pour l’acide est très-forte, il ne se dégage que de l’azote et de l’oxygène. Les azotates de potasse et de soude sont dans ce cas. Ces derniers ne se décomposent , en outre, qu'à une température très-élevée; tandis que les autres azotates se décomposent à une température assez basse. L’azotate d’ammoniaque seul ne donne que du protoxyde d’azote pur.
La chaleur , aidée de l’action des corps combustibles , décompose rapidement tous les azotates. Le phosphore , le soufre , etc. , s’acidifient, et à la place d’un azotate on a un phosphate , un sulfate , etc.
Les azotates déflagren t sur les charbons incandescents , en activant la combustion. Ce caractère n'est pas très-bon , car, les chlorates , les iodateset lesbromates déflagrent également.
Solubilité. Tous les azotates sont solubles dans l’eau , à l'exception de quelques azotates basiques qui sont peu solubles.
Composition. Il y a des azotates neutres, bibasiques, tribasiques et sexbasiques. Dans les azotates neutres, l’oxygène de la base est le cinquième de l’oxygène de l’acide. Dans les sels bibasiques , l’oxygène de la base est le double de l'oxygène de la base dans le sel neutre; dans le sel tribasique, l’oxygène est le triple ; dans le sol sexbasique , il est sextuple, la quantité de l’acide restant toujours la même que dans le sel neutre.
MO -j- NOs ( sel neutre ) ,
2MO + NOs { sel bibasique) ,
3MO + NO’ (sel tribasique),.
6MO 4- PîO5 (sel sexbasique ).
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Préparation. Les azotates alcalins se trouvent tout formés dans la nature. On peut les préparer , soit par voie de double décomposition , soit en traitant directement nne base ou un métal par l’acide azotique , à chaud ou à froid , suivant l’aftinité de la base pour l’acide.
HYDROGÈNE
Étymologie. Hydrogène , de üJ'ctp . eau et yiyit/uu ( en composition 71111c ), je nais , je deviens.
Syhonymbs. Hydrogenium (lat. ) air inflammable , gaz inflammable , Wasserstoff (allemand).
Propriétés physiques. L’hydrogcne est un gaz incolore , insipide et inodoro(l). Une pression de 100 atmosphères et un abaissement de température de — 100° ne le font pas changer d’état. L’hydrogène est le plus léger de tous les gaz connus. Sa densité est 0,0688 ; il pèse environ 14-, 535 moins que l’air. Son pouvoir réfringent est 0,470, celui de l’air étant 1. L’hydrogène est de tous les corps simples non métalliques le plus électro-positif. Il est très-peu soluble dans l’eau. 100 litres d’eau ne dissolvent que 1 litre d’hydrogène; ou (en poids) 1 kilogramme d’eau dissout 0kllOf-, 000001 d hydrogène.
Propriétés chimiques. L’hydrogène se combine directement avec le chlore , le brôme , l’iode et le fluor. Il en résulte des acides de composition analogue. Un mélange de gaz chlore et d’hydrogène, à volumes égaux (dans uu ballon de verre), peut être conservé indéfiniment dans l’obscurité, sans que ces deux gaz , qui pourtant ont une grande affinité l’un pour l’autre , se combinent entre eux. Mais , dès qu’on y fait arriver un rayon de soleil, la combinaison s’opère brusquement avec explosion , sans que le volume du mélange soit changé. A la lumière dif-
(1) L'odeur alliacée , que répand l'hydrogène quand on le prépare avec du fer ou du zinc , est étrangère à ce gaz , et on l'en débarrasse en le faisant passer à travers de l'alcool ou une dissol lition de potasse. Cette odeur tient très-probablement à la présence, d'un peu d'arsenic qui se trouve presque constamment dans le zinc et le fer du commerce.
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fuse du soleil , la combinaison s’effectue également, mais lentement et sans explosion. L’hydrogène se combine avec l’oxygène , à l'aide de l'électricité ; il y a dètonnation et formation d’eau. Pour que la combinaison des deux gaz, qui forment le mélange explosif, soit complète, il ne faut pas dépasser certaines proportions (Gay-Lussac et Huinbold). Quand on dépasse la proportion de 1J9, l’étincelle électrique n’a plus d’action sur le mélange explosif. Les boules de platine de M. Doebereiner (faites avec une partie de noir de platine et 4 parties d’argile) , portées à l’extrémité d'uu fil de platine ou de fer, dans un mélange explosif, produisent une combinaison complète , quelles que soient les proportions des deux gaz. Cette combinaison s'opère graduellement et sans explosion (t). Les boules de platine pourront remplacer avec avantage l’emploi de l’électrophore et de l’étincelle électrique. Le platine en éponge , sur lequel on fait arriver un courant d’hydrogène, devient incandescent au bout de quelques instants. Il y a formation d’eau aux dépens de l’oxygène de l’air. C’est de ce fait que M. Doebereiner a déduit l’heureux emploi des boules de platine dont nous venons de parler. Le rhodium, l’iridium, le palladium et probablement d’autres métaux encore, ont, à cet égard, la même propriété que le platine. Quand on fait passer un mélange explosif ( 1 vol. d’oxygène-}- 2 vol. d’hydrogène), par un tube étroit et qu’on l’allume, la température de la flamme qui se produit est si élevée , qu’elle fait fondre en quelques instants les substances les plus réfractaires et qu’on avait jusqu’ici regardées comme infusibles ou apyres , comme la pierre à fusil (silice) et le platine. De là, la découverte et l’emploi du chalumeau. Pour prévenir les dangers d’une explosion qui pourrait être causée par la rétrocession de la flamme, on a disposé , dans l’intérieur du tube que traverse le mélange gazeux , une grande quantité
(1) Un mélange «le bioxyde d'azote et «l’hydrogène se convertit, sons 1 influence du platine divisé, en ammoniaque et en eau (Doebereiner). Formule de cette réaction : KO1 + 511 = Nil3 + aHU.
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( 100 à ISO ) de toiles métalliques très-fines qui s’opposent à la pénétration de la flamme dans l’intérieur du réservoir.
Caractères distinctifs. La grande légèreté , le mélange explosif que l'hydrogène produit avec l'oxygène et avec le chlore, et la propriété qu'il a de hrùler à l'air avec une flamme trèspâle en dounant naissance à de l’eau , tous ces caractères suffisent pour distinguer i'hydrôgène des autres corps. Quand on enveloppe la flamme pâle de l’hydrogène, produite à l’extrémité d’un tube effilé {lampe des philosophes), avec un large tuyau de verre , on entend une série de sons ayant beaucoup d'analogie avec les sons d’un orgue {harmonica chimique). Il est facile de produire successivement l’octave, la tierce majeure et la quinte, enfin les sons de l’accord parfait en élevant ou en abaissant lentement le tuyau.
État. L’hydrogène ne se trouve pas dans la nature à l’état de liberté. Les anciens chimistes croyaient que ce gaz existait dans les hautes régions de l’atmosphère et que sa combinaison avec l'oxygène de l'air produisait les phénomènes de l orage. M. Gay-Lussac, dans son voyage aérostatique , dans lequel il s’est élevé à G, 000 mètres au-dessus de la surface de la terre , n a pas trouvé de trace de ce gaz dans les hautes régions de l’atmosphère. L’hydrogène est très-répandu à l'état de combinaison. Il existe ainsi dans l’eau , dans l’ammoniaque , dans les hydracides ( acide chlorhydrique , acide bromliydrique, acide iodhydrique, etc.) et dans presque toutes les substances animales et végétales.
Préparation. On prépare l liydrogène par voie humide , eu faisant agir un acide fort sur un mélange de métal et d’eau. Le fer ou le zinc , une partie d’acide sulfurique concentré , auquel on ajoute k à 5 fois son volume d’eau, remplissent ce but. A peineces trois substances sont-ellesen contact l’une avec l’autre, que la température s’élève et que l’hydrogène se dégage avec effervescence. Explication. Dans cette action, l'eau (HO) est décomposée. L’oxygène de celle-ci se porte sur le zinc (Zu) pour former de l'oxyde de zinc (ZnO) et celui-ci se combine avec
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l’acide sulfurique (SO5) pour former du sulfate de zinc (vitriol blanc ), qui reste dissous dans une partie d’eau non décomposée où il cristallise par refroidissement. L’hydrogène de l’eau ainsi décomposée , ne rencontrant aucun corps avec lequel il puisse se combiner , s’échappe par un tube recourbé adapté à un flacon , pour se rendre dans une éprouvette remplie d’eau. Voici cette réaction exprimée en formules :
Zn, + SO’ + HO=
ZnO, SO1 ( reste )
H (se dégage).
Si , à la place de l’acide sulfurique , on se sert d’un hydracide , tel que l’acide chlorhydrique , on obtient également un dé- * gagement d’hydrogène. Mais celui-ci provient alors non pas de l’eau , mais de l’acide décomposé :
Zn + Cl H =
Zn Cl ( reste )
H (se dégage).
On prépare l’hydrogène par voie sèche en faisant passer des vapeurs d'eau à travers un tube de porcelaine contenant des fils de fer chauffés au rouge. L’eau en vapeur se décompose à mesure quelle arrive sur le fer incandescent. L’oxygène de l’eau se porte sur le fer pour l’oxyder et l’hydrogène se dégage. On constate dans cette expérience que le volume d'hydrogène qui se dégage est égal au volume de la vapeur d’eau décomposée. L’eau , décomposée au moyen de la pile , donne de l’hydrogène au pôle négatif (1).
Formule de l'hydrogène = H = H* ( 2. atomes ) =* 12,48.
Usages. On emploie l’hydrogène dans l’analyse de l’air. Mêlé avec l’oxygène , dans les rapports de 2 vol. d’hydrogène à Un vol. d’oxygène, il sert à produire , en brûlant , la tem-
(I) Une batterie «le 10 pieds carrés «le zinc suffit pour produire 1 pied cube de mélange détonnant, par heure (voy. llullctia scientifique Je l'Acad. Impér. de Saint-Pétersbourg , u« jog).
azote et hydrogène.
pératurcla plus élevée que l’on connaisse. On se sert do l'hydrogène , à cause de sa légèreté , pour gonfler les ballons aérostatiques.
Hydrogène protocarboné.
Svn. Gai des marais, protocarbure d'hydrogène, Kohleawasserstoffgas (allcm.).
Propriétés physiques. L’hydrogène protocarboné est un gaz incolore, insipide , inodore. Sa densité est 0,559. 11 est très-peu soluble dans l’eau , dans l’alcool et dan9 l’éther. On ne connaît pas encore son véritable dissolvant. Il brûle avec une flamme bleuâtre , très- faible. Son indice de réfraction est 2,0927.
Propriétés chimiques. L’hydrogène protocarboné , soumis à l’action d’une série d'étincelles électriques , double de volume , en se décomposant en hydrogène et en carbone. En contact avec l’oxygène , il détonne , par l’approche d’une allumette en produisant de l’eau et de l’acide carbonique. Pour que cette combustion soit complète , il faut employer 2 volumes d’oxygène pour i vol. de gaz des marais. En effet :
HC + 30 = CO* 4- HO
Composition. 100 volumes de ce gaz se composent de
75,17 de carbone ,
24,83 d’hydrogène.
Sa formule est = CH ou CH!= 1 volume d’hydrogène protocarboné.
j État. Ce gaz existe , à l’état de liberté , dans la vase des marais. Lorsqu’on remue les eaux stagnantes , il se dégage sous forme de bulles qu’on peut recueillir dans des flacons remplis d’eau. Ce gaz est le produit de la putréfaction de substances organiques. Le gaz des marais se développe souvent dans les mines de charbon de terre. Mêlé à de l’air atmosphérique , il donne naissance à un mélange qui peut faire explosion par l'approche d’une flamme. L hydrogène proto-
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carboné se produit encore au commencement de la combustion des charbons humides.
Préparation. L’hydrogène protocarboné ne s’obtient que difficilement à l’état de pureté , dans nos laboratoires. Quand on fait passer des vapeurs d’eau sur des charbons incandescents , on recueille un mélange de gaz acide carbonique , d’oxyde de carbone , d’hydrogène et d’hydrogène protocarboné. On enlève l’acide carbonique au moyen de la chaux , et l’oxyde de carbone parle potassium. Mais il est impossible de le débarrasser complètement de l’hydrogène qui s’y trouve (1).
Hydrogène bicarbonê.
Synonymes. Hydrogène deuto-cnrbonc , bîtarbure d’hydrogène , gaz défiant, carbure dihydriquc.
Propriétés physiques. L’hydrogène bicarbohè est un gaz incolore , sans saveur et d’une légère odeur empyreumatique, qui tient probablement à quelque substance étrangère. Sa densité est 0,9784. La chaleur le décompose en hydrogène et en carbone. L’éleclricité le décompose également.
Propriétés chimiques. Il brûle avec une belle flamme jaune tirant sur le blanc. Cette flamme est très-éclatante. Sa combustion à l’air donne de l’eau et de l'acide carbonique. Mêlé avec de l’oxygène , il donne un mélaDge qui détonne par l’approche d’une bougie (mélange explosif). L’électricité agit de même.
Il paraît jouer le rôle d’une véritable base. Il peut se combiner avec 1 équiv. d’acide chlorhydrique , bromhydrique , iodhydrique, etc. , pour donner naissance à l’éther chlorhydrique , à l’éther bromhydrique , etc. , corps qui sont tous des composés neutres. Dans ces combinaisons, l’équivalent
(1) On se procure depuis quelque temps l'hydrogène protocarboné pur, eu chauffant ensemble, à une température modérée, de l'acétate de soude et de la baryte anhydre.
ppn I.
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de l’hydrogène bicarboné représente 4 volumes de gaz, de môme que celui de l’acide chlorhydrique.
Caractères distinctifs. Mis en contact avec le chlore gazeux , il donne naissance à un produit huileux ( liqueur des Hollandais ). Il faut faire l’expérience dans l’obscurité. A la lumière , le chlore agit de la même manière sur l’hydrogène protocarboné. Dans ce produit huileux , 1 équiv. d’hydrogène (2 vol.) est remplacé par 1 équiv. de chlore (2 vol.).
État. L’hydrogène bicarboné ne paraît pas exister , dans la nature, à l’état de liberté. II est le produit de l’art; et il se trouve dans le gaz d’éclairage. 11 se forme pendant la combustion des houilles , des résines , des huiles , et de toutes les matières grasses.
Préparation Lorqu'on chauffe un mélange de 4 parties d’acide sulfurique et de 1 partie d’alcool , on obtient un dégagement d’hydrogène bicarboné , mêlé d’un peu d’acide carbonique qu’on absorbe au moyen de la potasse ou de la chaux.
Composition. Pour brûler complètement ( dans l’eudiomètre) un volume d’hydrogène bicarboné, il faut employer 3 vol. d’oxygène ; ce qui prouve, que l’hydrogène bicarboné se compose de 2 vol. ou 1 équiv. d'hydrogène et de 2 volumes ou 1 équiv. de vapeur de carbone, le tout condensé en un volume : HC ou H’C*= t volume
Formule. H4 C‘ ou H8 C8 = 4 volumes = 1 équiv. d hydrogène bicarboné saturant 1 équiv. ou 4 vol. de gaz acide chlorhydrique ( dans l’éther chlorhydrique, dont la formule est HlC‘, C11I).
CAR B ACES.
TROISIÈME FAMILLE
CARBACÉS ( carbacea ).
Cette famille comprend le carbone , le bore , le silicium , le titane et le tantale.
1° Les carbacés s'oxydent tous à une température élevée. Les composés qui en résultent sont généralement acides et très-stables.
2° Les acides carbonique , borique , silicique , titanique et lantalique ne se décomposent point par la simple action de la chaleur. Ce n'est qu’en employant de puissants réductifs qu’on parvient , à une température élevée , à enlever à ces acides leur oxygène. Et , malgré cela , la réduction n’est jamais bien complète. C’est surtout dans les acides silicique , borique , titanique et tantalique , que l’oxygène est puissamment fixé.
3° Les acides carbonique, borique, silicique, tilauique et tantalique sont des acides faibles, dans les circonstances ordinaires. Les acides carbonique , borique et titanique rougissent la teinture de tournesol en rouge vineux ; les acides silicique et tantalique ne la rougissent pas du tout.
4° Les acides carbonique , borique , silicique , titanique et tantalique, ne déplacent aucun autre acide , à la température et à la pression atmosphérique ordinaires. Mais , à une température élevée , les acides borique , silicique , titanique et tantalique déplacent les acides les plus puissants, parce qu’ils sont tous les quatre inaltérables etflxes aux plus hautes températures. L’acide carbonique, étant gazeux, ne déplace les autres acides plus forts que lui , qu’à l’aide d’une forte pression.
5° Les acides silicique , titanique et tantalique se présentent tous sous la forme d’une poudre blanche, insipide et inodore, incomplètement fusible à la température la plus élevée qu’on puisse produire.
6 0 Les acides silicique , titanique et tantalique fortement calcinés (anhydres), sont insolubles dans l'eau et dans les alcalis. A l’état d’hydrates gélatineux, obtenus par voie de précipitation, ils sont sensiblement solubles dans l’eau et surtout dans l’eau alcaline.
L’acide titanique et l’acide tantalique sont isomorphes avec l’acide silicique, auquel ils se substituent souvent dans les minerais de fer, et notamment dans les silicates de fer naturels.
CÀRBACÉS.
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7* Les carbacés sont souvent combinés avec le fer, à l’état de fonte.
Le silicium , le tantale et le titane n’ont rien de commun avec les métaux , si ce n’est, jusqu’à un certain point, la couleur qui est brunnoisette ou d’un rouge de cuivre, et la propriété de prendre , sous le brunissoir, un certain éclat. Du reste, ils sont tous pulvérulents comme le bore et le carbone, et ne possèdentaucune des qualités qui rendent les métaux si précieux dans une foule d’usages. C’est à tort que certains chimistes ont rangé le tantale , le titane et même le silicium parmi les métaux. Ils auraient pu , avec tout autant de raison , ranger le carbone parmi les métau*. Car le carbone pur cristallisé (diamant dont une variété est noire et opaque ) est doué d’un grand éclat, et , de plus, il conduit assez bien la chaleur et l’électrieité , beaucoup mieux même que le titane et le tantale. Le charbon de bois qui a été longtemps calciné dans un four de boulanger, est très-compacte , sonore, opaque , plus pesant que l’eau , assez bon conducteur du calorique et de l’électricité , et sa cassure est métallique. Pourquoi ne pas avoir compris parmi les métaux ce Charbon , plutôt que le titane et le tantale? On Voit par là , qu’il ne faut jamais , dans la classification des corps , accorder une trop grande importance aux propriétés physiques et surtout aux propriétés qui ne touchent nullement à l’essence ni à la nature intime des corps.
CARBONE
Synonymes. Carbonium (latin) , Kohleuslnff (allemand) .
Propriétés physiques. Le carbone est un corps solide, qui se présente , soit sous forme de poussière noire, sans cristallisation déterminée , Soit sous forme cristalline (octaèdre ou dodécaèdre) constituant le diamant (dimorphie). La densité du carbone à l'état de diamant est 3,55; et à l’état pulvérulent, 2,1. Le carbone est Insipide , inodore et tout à fait insoluble dans l’eau. 11 est complètement infoslble et üte. Le carbone cristallisé, qui peut présenter des colorations variées, réfracte trèsfortement la lumière : son indice de réfraction est 2,439. Newton place , dans la liste des corps qui réfractent la lumière , le diamant à côté des résines , c’est-à-dire à côté des corps les plus riches en carbone ; il a donc manqué d’arriver, par une autre vole , à découvrir que le diamant est du edr-
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bone. A l’état poreux ou pulvérulent , le carbone est si mauvais conducteur de l éleclricilè qu on peut l’employer comme corps isolant. A l'état de diamant il conduit assez bien l’électricité.
Propriétés chimiques. Le carbone se combine directement avec l’oxygène , à l’aide de la chaleur, pour donner naissance «à de l’acide carbonique ou à de l’oxyde de carbone. Lorsque le carbone est en excès par rapport à l’oxygène , il se produit de l’oxyde de carbone ; dans le cas contraire , il y a de l’acide carbonique de produit. Combiné avec l’hydrogène , le carbone donne de l’hydrogène protocarboné , de l’hydrogène bicarboné , et une foule d’autres carbures d’hydrogène, en général odorants comme les huiles essentielles. Il se combine, par voie indirecte , avec l’azote {cy anogène), et avec un certain nombre de métaux , tels que le fer , le zinc , le cuivre. Ces dernières combinaisons ne sont point en proportions rigoureusement définies.
Caractères distinctifs . La fixité, l'infusibilité et la propriété qu’a le carbone de produire , pendant sa combustion avec l’oxygène, de l’acide carbonique qui représente exactement le volume d’oxygène absorbé , tout cela ne permet de confondre le carbone avec aucun autre corps.
Le carbone est un corps simple ; sa formule est C ou C* = 76,437 ( voy. Composition de l’acide carbonique ).
Etat. Le carbone se rencontre pur, sous le nom de diamant, dans les Indes occidentales et dans diD’ércnts districts du Brésil. La houille , le graphite , l’anthracite , le lignite sont du carbone mêlé à quelques substances étrangères. A l’état de combinaison il constitue la matière fondamentale de tous les corps organiques. . ;
Préparation. On obtient le carbone parles moyens suivants: 1° lorsqu’on brûle des résines dans un endrpit où l’accès de l'air est incomplet , on obtient une grande quantité de noir de fumée. Celui-ci , condensé dans un creuset et calciné au rouge , donne un résidu noir très - divisé , qui est du
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carbone à peu près pur. T En recueillant l’acide carbonique qui se dégage des charbons en combustion , et en le décomposant au moyen du potassium, on obtient du carbone parfaitement pur; mais ce procédé est trop coûteux pour être généralement employé.
3° En faisant arriver dans un tube de porcelaine, chauffé au rouge , des vapeurs d'huile de térébenthine ou d’esprit de vin, 'on obtient du carbone pur, doué d'un éclat métallique.
Usages. Le carbone pur, à l’état de diamant, sert , à cause de son extrême dureté, à couper le verre; car le diamant luimême ne peut être rayé que par sa propre poussière. Tout le monde connaît l'emploi du diamant comme ornement.
Charbon.
Les substances organiques donnent, après une combustion incomplète, un résidu noir connu sous le nom de charbon. Celui-ci s’appelle charbon végétal quand il provient de végétaux , et charbon animal lorsqu'il provient de la calcination de substances animales.
Le charbon n’est pas du carbone pur; car il laisse, après avoir été brûlé, un résidu ( cendres ) contenant différents sels alcalins ( carbonate de potasse , carbonate de chaux , sulfate de potasse , chlorure de sodium , de la silice, de l’oxyde de fer, etc. ). Le charbon contient , en outre , une quantité notable d’hydrogène , ce qui fait qu’il brûle dans le commencement avec une flamme pâle et en répandant une odeur assez désagréable, probablement due à un carbure d’hydrogène (espèce d’huile essentielle), qui se produit pendant la combustion .
Le charbon de bois de bonne qualité est sonore, et conserve la forme du bois dont il provieut. Le bois dur fournit un charbon lourd et compacte , tandis que le bois poreux donne un charbon léger. Le bois ordinaire sec donne , si la combustion est incomplète et lente , environ de ‘2?
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à 28 pour cent de charbon , tandis que ce môme bois ne donne que de 12 à 17 pour cent do charbon, lorsque la combustion est rapide. Les gaz et les vapeurs qui se dégagent sont plus riches en carboue dans le dernier cas que dans le premier. Le charbon animal est ordinairement plus dense que le charbon de bois ; il a souvent un éclat métallique. Le règne minéral fournit la houille , composée de carbone , d'hydrogène, d’oxygène et de quantilés variables de soufre. La houille calcinée (désulfurée) s’appelle coah. Le coak produit, en brûlant , une très-haute température. Le charbon de bois récemment calciné en vaisseaux clos et refroidi à l’abri du contact de l’air, possède, au plus haut degré , la propriété d’absorber les gaz et de les condenser dans ses pores. Le charbon du hêtre {fagus sylvatica ) absorbe , à la température de 12°. et sous 0m,76 de pression atmosphérique, 90 fois son volume de gaz ammoniac , 55 vol. de gaz sulfureux, 9 vol. d’oxygène, 1,7 vol. d’hydrogène. Il absorbe de mémo les vapeurs. Au bout de 24 à 36 heures, le charbon n’absorbe plus de vapeurs ni de gaz , si ce n’est le gaz oxygène avec lequel il s’unit chimiquement. Tout ce qui diminue la porosité du charbon , diminue, dans la môme proportion, sa faculté d’absorber les gaz. C’est parce que le graphite n’est point poreux, qu’il est impropre à condenser des gaz ou des vapeurs. Au moment où le charbon absorbe des gaz , sa température s’élève de 1 à 2* au-dessus de celle de l’air ambiant. Les gaz absorbés peuvent être déplacés par d’autres gaz avec lesquels ils ne se combinent pas chimiquement. Ils sont tous éliminés à une température élevée.
Le charbon récent et bien calciné possèdo une autre propriété non moins remarquable , celle d’absorber à la fois les matières colorantes et les matières odorantes. C'est ainsique les eaux stagnantes, bourbeuses, infectes deviennent potables lorsqu’on les filtre à travers des couches de charbon pulvérisé. Mais le charbon parait ici plutêl altérer qu’absorber les substances qui rendent l’eau impure ; car, au bout d’un certain
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temps, *l eau devient aussi infecte qu’auparavant. Le charbon, et surtout le charbon animal, est principalement utile dans la décoloration d’une foule de produits chimiques. Le charbon est un des meilleurs moyens antiputrides ; aussi est-il employé avec avantage dans le traitement de la pourriture d’hôpital , dans la conservation des viandes, etc. Le charbon animal est généralement un meilleur désinfectant que le charbon végétal. Tout le monde connaît l’usage du charbon comme combustible.
Acide carboniquç .
Synonymes. Gaz sylvestre , spiritus sylveslris , acidum carhonicum (lat.), Kohlen-sâure (a)Iem. ).
Propriétés physiques. L’acide carbonique est un gaz incolore et inodore (1). 11 a une saveur légèrement aigrelette , lorsqu’il est dissous dans l’eau. C’est le seul acide gazeux inodore jusqu’à présent connu. Sa densité est 1,524. A cause de son poids , on peut le transvaser comme de l’eau , jusqu’à ce qu’il déborde des vases. A la température et à la pression atmosphérique ordinaires , 100 volumes d’eau dissolvent 104 volumes de gaz acide carbonique, c’est-à-dire que l’eau dissout environ son volume de cet acide. Comme tous les gaz , il se dissout proportionnellement à la pression à laquelle il est soumis La dissolution , faite à froid , laisse dégager par la chaleur tout l’acide carbonique qui s’y trouve. Une diminution de pression agit comme la chaleur. De l’eau saturée de gaz acide carbonique , à une pression plus forte que celle de l’atmosphère , constitue l'eau gazeuse. Lorsqu’on débouche une bouteille d’eau chargée d’acide carbonique sous une pression de 10 atmosphères, c’est-à-dire chargée de 9 fois plus de gaz qu’elle n’en peut contenir à la pression atmosphérique ordinaire , il arrive que le gaz s’en
(i) L'odeur que répand le charbon en brûlant est étrangère à l'acide carbonique; elle tient à la présence d'au carbure d'hydrogène.
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échappe aussitôt comme dans le vide. Il est cependant à remarquer que, dans ce cas, l’eau ne perd pas tout le gaz qu'elle devrait perdre. Au lieu de perdre les de gaz acide carbonique , elle n’en perd que les ~ environ , c’est-à-dire qu’elle en retient environ 2 volumes de plus qu elle n’en devrait retenir réellement sous la pression atmosphérique ordinaire. Aussi , lorsqu’on laisse tomber dans cette eau une croûte de pain, un morceau de papiejr roulé et chiffonné ou un corps poreux quelconque , à l’instant l’effervescence recommencet-elle et l’eau abandonne une nouvelle quantité d’acide carbonique. On peut recommencer ainsi à plusieurs reprises. Il y a donc là une espèce d’équilibre instable dont on ne sait pas encore se rendre exactement compte. L’hydrogène, l’azote , enfin tout gaz incapable de se combiner avec l’acide carbonique, déplace facilement ce dernier gaz de sa dissolution dans l’eau. Ce fait très -général a surtout acquis de l’importance dans la nouvelle théorie de la respiration. La quantité de gaz que déplace un autre gaz de sa dissolution , est en raison inverse de sa solubilité.
L’acide carbonique gazeux , soumis à la pression de 36 atmosphères , peut , à la température ordinaire (10°), passer à l’état liquide (Faraday). Dans cet état , il est transparent , incolore et réfracte la lumière moins que l’eau ; soumis à la chaleur, il se dilate énormément ; sa dilatabilité surpasse même celle de l’acide carbonique gazeux. A la température de 0°, la force élastique des vapeurs de l’acide liquide anhydre , équivaut à la pression de 40 atmosphères. L’acide carbonique liquéfié dans un appareil en fonte , au moyen d’une forte pression et d’un abaissement de température ( — 20° ) , s’échappe avec bruit , au contact de l’air, en passant à l’état de gaz. Or, pour passer à l’état de gaz , il absorbe de la chaleur; et cette chaleur, il la prend à la portion restante d’acide liquide , qui en perdant cette chaleur passe à l’état solide. C’est d’après ces données , et guidé par les expériences antérieures de Faraday, que M. Thilorier est parvenu à so-
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lidifier l'acide carbonique. Dans cet état, l’acide carbonique est blanc comme de la neige, extrêmement léger; il produit sur la peau la sensation d’un froid excessif, en reprenant aussitôt son état de fluide élastique, avec production d'un abaissement de température d’environ — 100°. On peut, au moyen de l’acide carbonique solide , congeler des masses considérables de mercure , ainsi que beaucoup d’autres liquides.
La chaleur seule n’excrce aucune action décomposante sur l’acide carbonique. Cet acide réfracte la lumière ; son indice de réfraction est 1,526. Une série d’étincelles électriques décompose l’acide carbonique incomplètement en oxygène et en oxyde de carbone.
Propriétés chimiques. L’acide carbonique est un acide trèsstable. Ayant pris naissance à une température élevée , il ne peut point être décomposé par la chaleur. Il rougit la teinture de tournesol en rouge vineux. Il éteint les corps allumés sur lesquels on peut le verser comme de l’eau. Impropre à la combustion, il l’est également à la respiration. Il tue, non pas seulement par simple privation d’air, comme l’azote ou l’hydrogène , mais par une action particulière qu’il exerce sur le sang et sur le système nerveux. L’air mêlé de £ de son volume d’acide carbonique est irrespirable. L’acide carbonique de l’air se combine avec toutes les oxybases. Il n’existe donc pas, à dire vrai , d'oxydes basiques dans la nature, mais des carbonates ou des sous-carbonates. Le rôle que joue l’acide carbonique libre dans l’air, est plus grand qu’on ne le pense. Les combinaisons en apparence les plus stables, sont, à la longue, altérées par l’acide carbonique de l’air; et l’absorption de l’oxygène lui-même par les métaux , n'est pas seulement favorisée par l’humidité, mais surtout par la préseuce de l’acide carbonique qui provoque, en quelque sorte, l’oxydation. Des expériences concluantes prouvent que les métaux ne s’oxydent à l’air qu’autant qu’il y a de l’acide carbonique. Ce fait , ajouté à d’autres , nous autorise à établir la loi suivante : Deux corps ayant peu de tendance à se combiner directement , se com-
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binent très-facilement dès qu'on les met en présence d’un troisième corps , susceptible de se porter sur le composé que pourraient former les deux premiers. Voici quelques exemples à l'appui de cette loi : L’oxygène et l’azote ne se combinent pas directement ; on a beau foudroyer par une série d’étincelles électriques un mélange de 2 vol. d’azote et de S vol. d’oxygène, on n’obtient jamais d’acide nitrique. Mais qu’on mette ce mélange en présence d’un peu de potasse , aussitôt l’oxygène et l’azote se combinent , pt il se produit du nitrate de potasse. De même , l’azote et l’hydrogène ne se combinent pas directement : quoi qu’on fasse, jamais un mélange de 2 vol. d’azote et de 6 vol. d’hydrogène no produira directement de l’ammoniaque. Mais , en foudroyant , par une série d’étincelles électriques , ces deux gaz en présence d’un acide tel que l’acide sulfurique ou l'acide chlorhydrique, il se produit aussitôt du sulfate ou du chlorhydrate d’ammoniaque.
Le potassium, le sodium, etc., peuvent décomposer l’acide carbonique complètement. Le résidu est du carbone pur. D’autres , comme le fer , le cuivre , et le carbone luimême, ne le décomposent qu’incomplétcment; ils ne lui enlèvent que la moitié de son oxygène pour le transformer en oxyde de carbone.
Caractères distinctifs. L’acide carbonique précipite l’eau de chaux ou l’eau de baryte , et le carbonate blanc qui en résulte est décomposé avec effervescence par tous les acides plus forts que l’acide carbonique. Si l’acide carbonique est en excès , il n’y aura pas de précipité avec l’eau de chaux, le bicarbonate de chaux étant soluble. Les alcalis absorbent rapidement l’acide carbonique.
État. L’acide carbonique existe à l’état de liberté dans l’air. 1000 vol. d’air contiennent, terme moyen , 4 vol. d’acide carbonique. Cette proportion est sensiblement la même dans les vallées profondes et sur les montagnes élevées. Saussure a trouvé de l’acide carbonique sur la cime du Mont-Blanc ,
CARBACÉS.
c'est-à-dire à une hauteur de 5090 mètres. La quantité d’acide carbonique diminue à la surface de la mer. Il se produit journellement, dans nos foyers, dans les usines, et partout où l’on brûle beaucoup de charbon, des torrents d’acide carbonique ; mais ces torrents ne sont que des gouttes dans l’océan gazeux.
La respiration des animaux et celle des plantes dans l’obscurité , est une source intarissable d’acide carbonique. La fermentation et la décomposition des substances organiques donnent également naissance à une grande quantité d’acide carbonique.
Certains souterrains et cef laines cavernes sont des réservoirs permanents d’acide carbonique. On cite , comme exemple , la grotte des Chiens, près du lac Agnano, aux environs de Naples. Les entrailles de la terre recèlent de vastes foyers d’acide carbonique. Celui-ci se dissout dans l’eau qu’il rencontre. Cette eau , arrivée à la surface de la terre, laisse échapper avec effervescence l’excès de gaz dont elle s’était chargée à une pression plus forte , à une grande profondeur dans l’intérieur de la terre. C’est là l'origine des eaux minérales gazeuses, comme celles de Selters , de Pyrmont , de Vichy , du Montd’Or, etc.
Mais l’acide carbonique existe bien plus abondamment encore dans la nature , à l’état de combinaison. La moitié de la croûte terrestre se compose de carbonate de chaux. Le Jura, les Apennins , les Alpes , presque toutes les montagnes de l’ancien et du nouveau continent, se composent , en grande partie, de pierres calcaires. Il se trouve à l’état de carbonate de potasse ou de soude , dans les cendres des végétaux. Le fer et la chaux sont tenus en dissolution , à l’aide d’un excès d’acide carbonique , dans beaucoup de sources d’eaux minérales.
Préparation. On prépare l’acide carbonique en traitant le bicarbonate de soude par un acide fort (acide nitrique, sulfurique, chlorhydrique). À peine ces deux corps sont-ils
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en contact , qu’il se produit une vive effervescence, et l'acide carbonique se dégage à l’état de gaz , qu'on peut recueillir sur l’eau ou sur le mercure.
Un moyen économique de préparer l’acide carbonique , consiste à employer le carbonate de chaux [craie, marbre ) , et l'acide sulfurique. Seulement, comme le4sulfate de chaux ( plâtre ) qui se produit est peu soluble, et que des couches de ce dernier peuvent s’opposera une décomposition totale du carbonate de chaux , et conséquemment à un dégagement complet d’acide carbonique , il est plus convenable d'employer à la place de l'acide sulfurique , l’acide nitrique ou l’acide chlorhydrique, qui donnent un nitrate de chaux ou un chlorure de calcium soluble; seulement, dans ce cas, il vaut mieux employer le marbre que la craie, pour éviter une effervescence trop vive.
CaO,CO’} CaCl.HO CI, H J CO’
Composition . En 1776, Lavoisier détermina le premier la composition de l’acide carbonique. Il trouva , par l’expérience directe, que du diamant brûlé dans l'oxygène, donne 1 vol. de gaz acide carbonique , égal au volume d’oxygène absorbé.
Ainsi , 100 vol. d’oxygène donnent , en se combinant avec le carbone, 100 vol. d’acide carbonique. Donc, en soustrayant de la densité de l’acide carbonique celle de l'oxygène , on a la densité hypothétique de la vapeur de carbone,
1,5240 = densité de l’acide carbonique ( 1 vol.)
1,1026 = densité de l’oxygène (1 vol.)
Or, comme le carbone forme avec l’oxygène, un fluide élastique , on suppose , par analogie , que c'est du carbone en vapeur qui produit avec l’oxygène, du gaz acide carbonique. Et comme , d’autre part , l'expérience apprend que les gaz se combinent entre eux dans des rapports simples , on sup-
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pose , toujours par analogie (car personne n’a vu le carbone en vapeur), que 1 volume de vapeur de carbone et 1 volume d’oxygène, produisent, en se condensant de la moitié, 1 volume de gaz acide carbonique.
En exprimant les rapports de 1,1026 d’oxygène et de 0,4214 de vapeur de carbone en centièmes, on a :
27,6508 de carbone 72,3492 d’oxygène.
De là, en établissant la proportion suivante :
on a pour la valeur d x = 76,437, qui est l’équivalent du carbone , celui de l'oxygène étant 100. Or, cette quantité de carbone se combinant avec 2 équivalents d’oxygéne ( 200 d’oxygène), pour saturer 1 équivalent de base, la formule de l’acide carbonique est = CO3. Quelques chimistes, considérant le nombre 76,437, comme exprimant 2 vol. de vapeurs de carbone, écrivent C’O' pour cette formule. Et alors, ils expriment 1 vol. ou atome de carbone par le nombre 38,218 , c’est-à-dire , la moitié de 76,437.
Usage. L’acide carbonique est employé dans la fabrication des eaux gazeuses artificielles. 11 existe dans le vin de Champagne, dans la bière et dans tous les liquides mousseux II dissout les pierres calcaires. On a essayé , en Angleterre , d’employer l’acide carbonique liquide anhydre, comme force motrice ; mais ces essais ont été infructueux , parce que l’acide carbonique attaque les chaudières métalliques avec lesquelles on le met en contact.
Carbonates .
C’est, de touslesgenrcs de sels, le plus facile à reconnaître. Traités par un acide , ils se décomposent tous avec effervescence , en dégageant l'acide carbonique, à la place duquel se substitue l’acide employé.
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Les sulfites et les hyposulfiles font aussi effervescence avec les acides; mais le gaz qui se dégage est facile à reconnaître à son odeur (gaz sulfureux).
Action de la chaleur. Les carbonates sont décomposés à des températures variables, excepté les carbonates secs de potasse, de soude et de litbine , qui résistent à toute température (1). Le carbonate de baryte , qu’on a cro pendant longtemps indécomposable au feu , se décompose à la température du fer fondant. Pour décomposer les carbonates de potasse, de soude et de litbine, il faut les chauffer avec du charbon, du soufre , du fer , enfin avec des corps qui décomposent l’acide carbonique en s'emparant au moins de la moitié de son oxygène. Le potassium, le sodium , l'aluminium , etc., s’emparent de la totalité de l’oxygène de l'acide du carbonate , en laissant pour résidn du carbone noir.
Solubilité. Tous les carbonates sont plus ou moins insolubles. Les carbonates de potasse de soude , d’ammoniaque et de lithine sont seuls solubles dans l’eau ; ils sont peu solubles dans l'alcool. Tons les carbonates alcalins verdissent le sirop de violettes, ramènent au bleu la teinture de tournesol rongie par un acide ; en un mot , ils ont tous une réaction alcaline. Certains carbonates insolubles deviennent solubles par un excès d’acide carbonique , en se transformant en bicarbonates. Les carbonates de chaux , de baryte , de magnésie , de fer sont dans ce cas.
Composition. Dans les carbonates neutres , un équivalent d'acide sature un équivalent de base; l'oxygène de l’acide est à l’oxygène de la base , comme 2 est à 1. Dans les bicarbonates , il y a deux équivalents d’acide unis à un équivalent de base. L’oxygène de l’acide, dans ce cas, est 4- , celui de la base étant 1 .
Dans les scsquicarbonates ( scsquicarbonate d’ammonia-
(l) En faisant arriver sut ces carbonates un courant de Tapeur d'eau, on les convertit, à une température élevée, en hydrata, avec dégagement d'acide carbonique.
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que) il y a 1 équivalent de base uni à 1 ^ équiv. d’acide. Il y a enfin des sous-carbonates dont la composition n’est pas exactement déterminée.
Préparation. La potasse, la soude, l’ammoniaque, la lithine , la baryte , la chaux , la strontiane , la magnésie , exposées au contact de l’air , absorbent de l’acide carbonique pour se changer d’abord en sous-carbonates et enfin en carbonates neutres. L’eau , chargée d’acide carbonique , transforme les carbonates de chaux , de magnésie en bicarbonates solubles. Tous les métaux qui s’oxydent à l’air ne tardent pas à s’y changer en sous-carbonates. La plupart des prétendus oxydes métalliques sont des sous-carbonates hydratés.
Oxyde de carbone.
Propriétés physiques. L’oxyde de carbone est un gaz incolore , insipide et inodore. Sa densité est 0,9G78. Il est peu soluble dans l’eau qui n’en prend que {- de son volume. Il brûle avec une belle flamme bleue. C’est lui qui donne la flamme bleue qu’on remarque souvent dans la combustion du bois ou du charbon dans nos cheminées. La chaleur et l'électricité n’exercent sur lui aucune action décomposante. Son indice de réfraction est 1,157.
Propriétés chimiques. L’oxyde de carbone ne précipite pas l’eau de chaux. En brûlant, il forme de l’acide carbonique qui précipite l’eau de chaux. Il n’entretient ni la respiration ni la combustion. L’air qui contient le quart de son volume d’oxyde de carbone est irrespirable. L’oxyde de carbone se combine avec l’oxygène au moyen de la chaleur ou de l’électricité.
L’oxyde de carbone est un corps éminemment stable. Le fer et le carbone ne le décomposent à aucune température. Le potassium lui-méme ne le décompose pas; il se combine avec lui et donne un composé particulier de potassium et d’oxyde de carbone qui n’a pas encore été bien examiné.
Préparation . En chauffant k parties d’acide sulfurique avec
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1 partie d’acide oxalique , on obtient un dégagement de volumes égaux d'oxyde de carbone et d’acide carbonique. Après avoir absorbé l’acide carbonique par la potasse ou la chaux caustique , on a pour résidu l’oxyde de carbone. Explication. L’acide oxalique se compose de carbone et d oxygène dans les rapports de volumes égaux d’acide carbonique et d’oxyde de carbone. L’acide sulfurique décompose l’acide oxalique, en lui enlevant 3 équivalents d’eau.
C* O1 3 équiv. d’eau) CO* ( acide carbonique ).
S O’-j-l équiv. d’eau j CO (ox . de car b . ) +S03 + h éq . d eau .
On prépare également l’oxyde de carbone en décomposant l'acide carbonique par le fer ou par le carbone à une température élevée, ou bien , en calcinant des oxydes métalliques avec du charbon en excès. Car, lorsque l’oxygène est en excès , par rapport au carbone , il se forme de l’acide carbonique; daus le cas contraire, il se produit de l’oxyde de carbone.
Caractères distinctif s . Un volume d’oxyde de carbone et un volume de chlore, mis ensemble dans un ballon , se combinent sous l’influence de la lumière, en donnant naissance à un volume de gaz acide chloroxy-carbonique. Il y a donc condensation de moitié. Ce composé est fort remarquable, car il prouve qu’en remplaçant dans l’acide carbonique 1 équiv. de chlore (2 vol. de'chlore) par 1 équiv. d'oxygène , on ne change pas le type du composé , c'est-à-dire qu'on donne naissance à un acide analogue , par sa composition , à l’acide carbonique.
Composition. En mettant dans l’eudiomètre :
oxyde de carbone = 100 volumes, oxygène = 100 vol.
on a total =200 vol.
après étincelle = 150 vol.
après potasse = 50 (oxygène.)
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Ainsi la potasse a absorbé 100 volumes d’acide carbonique. Des 100 volumes d’oxygène ajoutés, dans l’eudiomètre, aux 100 vol. d’oxyde de carbone, il n’y en a que 50 d’employés pour former de l’acide carbonique. Donc 100 vol. d'oxydë de carbone prennent 50 vol . d’oxygène, en d’autres termes, l’oxyde de carbone contient moitié moins d’oxygène que l’acide carbonique, et en lui donnant cette moitié, on le change en acide carbonique. De là sa formule : =CO ou C1 0 (atomes).
D’après ces données , on détermine , par le calcul , le poids de l’unité de volume ou la densité de l’oxyde de carbone :
1,5240 — poids de 1 vol. d’acide carbonique.
0,5513 = poids d’un ~ vol. d’oxygène(l, 1026=1 vol.)
0,9727 poids de 1 vol. d’oxyde de carbone.
Remarque. Les acides meililique , croconique et oxalique, également composés d’oxygène et de carbone , appartiennent à la chimie organique plutôt qu’à la chimie minérale.
Sulfure de carbone.
Syisoktmes. Sulfide de carbone liquide, liqueur de Lampadius , alcool de soufre, Schu/efel kohleiutoff (allem. ).
Propriétés physiques. Le sulfure de carbone est un liquide incolore , d’une odeur d’œufs pourris et d'une saveur àcre et amère. Sa densité est 1,272. Il bout à 45°. Il est insoluble <lans l’eau. Il réfracte très-fortement la lumière. En se vaporisant, il produit un abaissement de température capable de congeler le mercure.
Propriétés chimiques. Le sulfure de carbone est aussi stable que l’acide carbonique. La chaleur seule ne le décompose pas. Il est très-inflammable et brûle avec une flamme bleue, en donnant naissance à de l’acide sulfureux et à de l’acide carbonique. En brûlant dans l’oxygène, il produit une température capable de faire fondre des fils de platine. Lorsqu’on fait passer l'étincelle électrique à travers un mélange d oxygéue et
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de vapeurs de sulfure de carbone, il se produit de 1 acide sulfureux et de l’acide carbonique.
Préparation. On fait passer des vapeurs de soufre sur des charbons chauffés au rouge. Le sulfure de carbone vient se condenser dans des récipients contenantde l’eau. Il se dégage en même temps des gaz te s que l’hydrogène sulfuré , l’oxyde de carbone et l’acide carbonique. Par une distillation réitérée , on obtient le sulfure de carbone parfaitement pur et limpide.
Composition. Le sulfure decarbone a une composition analogue à celle de l’acide carbonique. Sa formule est = CS’, analogue à celle de l’acide carbonique ( CO1 ).ll Se compose , en centièmes de
15,77 de carbone.
84,23 de soufre.
L e sulfure de carbone solide se trouve comme résidu dans le tube servant à la préparation du sulfure liquide. Brûlé avec du nitre , il donne du sulfate de potasse. Sa composition n'est pas connue.
Le prétendu sulfure de carbone gazeux n’est probablement qu’un mélange d’acide sulfhydrique et d’oxyde de carbone.
Historique. Le sulfure de cafbone a été découvert par Lampadius.
bOre.
Etymologie. Le non de bore vient de borax ( borate de coude) , dont on peut extraire le bore.
Propriétés physiques. Le bore a l’aSpect d’une poussière verdâtre. Il est insoluble dans l’eau. 11 est infusible et fixe comme le carbone, avec lequel il a de l’analogie.
Propriétés chimiques. Le bore se combine avec l’oxygène , le chlore et le ûuor, pour former des composés généralement acides.
Préparation. On place dans un tube de verre des couches
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successives de potassium et d’acide borique ; puis on chauffe jusqu’au rouge sombre. A la fin de l’opération, on obtient un mélange de bore et de borate de potasse. En mettant ce mélange dans l'eau , on obtient la séparation des deux corps ; car le borate de potasse se dissout dans l’eau, tandis que le bore y est insoluble. Explication. Le potassium réduit une partie de l’acide borique à l’état de bore, en s’emparant de son oxygène pour passer à l’état de potasse, laquelle forme du borate de potasse avec une autre partie d’acide borique non décomposée.
Historique. Le bore a été découvert, en 1809, par MM. Gay- Lussac et Thénard.
Acidè borique.
SiSOKYHE. Borsàurc (altéra.).
Propriétés physiques. L’acide borique est un composé solidë, inodore , d’une saveur très-faible, comme l’acide carbonique. Sa densité est 1,5. Exposé à la chaleur, il fond facilement, quoiqu’il ne devienne jamais parfaitement liquide. Il rôste toujours épais, visqueux et comme pâteux ; il ne se volatilise pas ; c’est un des acides les plus fixes. Il peut arriver qu’en se vaporisant , de l’eau, contenant de l’acide borique en dissolution , entraîne des parcelles de cet acide qui viennent se Refroidir et cristalliser sur les parois du vase. Il ne faut pas , pour cela , croire que l’acide borique soit volatil ; car il n'est que mécaniquement déplacé , à peu près comme la poussière de carbone l’est par les courants d'air que produit l’acfion de la chaleur. L’acide borique est assez peu soluble dans l’eau. 100 parties d’eau dissolvent 3 parties d’acide borique à la température ordinaire. A 100°, 100 p. d’eau en dissolvent environ 10 parties. La dissolution, faite à la température de l’eau bouillante, laisse, par refroidissement, déposer des paillettes micacées, brillantes, nacrées. Dans cet état, l’acide borique retient six équiy. d'eau. Il perd à peu près la moitié de cette eau à 100°, et il faut la chaleur rouge pour
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en chasser le reste. L'acide anhydre a l’aspect du verre.
Propriétés chimiques . L'acide borique rougit , comme l’acide carbonique , la teinture de tournesol en rouge vineux. C’est un acide très-faible à la température ordinaire ; mais à une température élevée , c’est un acide très-puissant qui , par sa fixité , déplace l’acide nitrique , l’acide sulfurique , en un mot les acides les plus forts. Il est éminemment stable , et il n'est décomposé que par le potassium , l’aluminium , etc. Le charbon lui-mème ne le décompose à aucune température. De là , la grande utilité do l’acide borique dans les arts; il facilite puissamment la fusion des métaux, tels que le manganèse, le cobalt, le chrôme. Mis en contact avec l'acide fluorhydrique, il donne naissance à de l’eau et à du fluorure de bore. Avec les bases il forme des borates.
Caractères distinctifs. Brillé avec de l’alcool , l’acide borique produit une belle flamme verte. Fondu avec du cobalt , il donne un produit d'une belle couleur violette ; fondu avec le chrôme, il donne une masse vitreuse verte.
Etat. On a trouvé l’acide borique , à l’état de liberté, dissous dans l’eau de quelques lacs de l'ile de Volcano , et àSasso, en Toscane ; mais on le rencontre surtout à l’état de combinaison avec la soude (borax , borate de soude ) dans quelques lacs de l’Inde et du Thibet.
Préparation. Le bore , en brûlant au contact de l’oxygène ou de l’air , à une chaleur rouge obscure , produit de l’acide borique ; celui-ci , en se fondant, recouvre , comme un vernis, la surface du bore non brûlé , et la combustion s’arrête. Il faut enlever cette couche et recommencer. Pour brûler complètement un gramme de bore, il faut recommencer l’opération jusqu’à 5 fois (Gay-Lussac). Ce procédé n’est jamais employé pour préparer l’acide borique. Le procédé le plus simple pour préparer l’acide borique , consiste à faire agir l’acide sulfurique sur une dissolution de borate de soude , faite à chaud. L’acide borique se dépose, par refroidissement , sous forme de paillettes micacées ; on lave ces cristaux à plusieurs re-
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prises pour les débarrasser des substances étrangères, et surtout de l’acide employé , qui pourraient les rendre impurs.
Composition . 100 parties d’acide borique se composent de
31 ,22 de bore ,
68,78 d’oxygène.
Sa formule est Br O3.
Usages. On se sert de l’acide borique , mais le plus souvent du borax ( borate de soude), comme fondant.
Borates.
Les borates sont caractérisés par la fixité et la stabilité de l’acide borique. Il n’y a guère de solubles dans l’eau que les borates alcalins. Les borates solubles, traités par l’acide sulfurique ou par tout autre acide fort, ne donnent point d’effervescence, et laissent précipiter l’acide borique sous forme de paillettes nacrées, brillantes. L’action a lieu assez lentement, et l’acide borique , peu soluble dans l’eau , se dépose. Il faut que la dissolution de borate soit faite à chaud pour obtenir un abondant précipité, à mesure que la liqueur se refroidit.
Action de La chaleur. Aucun borate n’est décomposé par la chaleur , excepté le borate d’ammoniaque qui laisse dégager sa base. Sous l influence de la chaleur , l’acide fond et entraîne dans sa fusion la base qu’il fait également fondre. De là, l’usage de l’acide borique et des borates alcalins, comme fondant des métaux. L’acide sulfurique décompose les borates, comme nous venons de le voir , en sulfates et en acide borique. Majs , en élevant la température au-dessus de 400° , l’acide sulfurique est à son tour éliminé, et les borates se reconstituent. Ainsi , à froid, l’acide sulfurique est plus fort que l'acide borique , tandis qu’à une température élevée , c’est tout le contraire.
Composition. Dans les borates neutres , 1 équiv. d'acide
Goocle
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sature 1 équiv. de base. L’oxygène de l’acide est à l’oxygène de la base, comme 3 î 1. Leur formule générale est MO $0*.
Préparation. Les borates alcalins existent en général tout formés dans la nature. On prépare artificiellement les autres par voie de double décompofition.
SILICIUM
Étymologie. Le nom de tilicium vient de silex d'où l'on retire le silicium.
Propriétés physiques. Le silicium est coloré «n brun noisette. Il prend , par frottement , l’aspect métallique. Il est infusible et fixe. Sa densité est environ 2. Il est très-mauvais conducteur du calorique et de l’électricité , ce qui tient à son état d’agrégation moléculaire. C’est ainsi, par exemple, que le fer, bon conducteur de la chaleur et de j’électriefté , devient mauvais conducteur quand on le réduit en poudre impalpable.
Propriétés chimiques. Le silicium ne brûle qu’incomplétement dans l’oxygène. Chauffé avec du carbonate de potasse ou de soude, il s’oxyde complètement : l’acide süiciquequi en résulte s’empare de l’alcali employé pour former un silicate soluble. Il est à remarquer que , malgré l’affinité énorme du silicium pour l’oxygène , le chlorate de potasse et le nitre ne l’oxydent qu’incomplélement. Il se combine directement avec l’acide hydrofluorique pour former l’acide fluo-silicique , et il y a en même temps dégagement d’hydrogène.
Préparation. On fait arriver sur du potassium des vapeurs de chlorure de silicium ; puis on chauffe le tout légèrement dans un tube de verre soufflé en boule. Pendant la réaction, il se produit du chlorure de potassium soluble et du silicium insoluble dans l’eau. La quantité de silicium qu’on obtient est toujours trèspetite.
Historique. Le silicium a été découvert par M. Berzèlius , après avoir été déjà entrevu en 1807 , quelques années avant sa découverte , par MM. Gay-Lussac et Thénard.
CARBACÉS. 2l5
Acide silicique.
StüCWYMES. Silice , terre vitrijiable , terre de caillou , pierre à fusil , silex , cristal de roche, grains de sable, Kiesdcrde ( alUm. ).
Propriétés, physiques. L’acide silicique egt ma corps soUde» insipide et inodore. Préparé artificiellement , U se présente gous te forme d’une poudre ûne et légère , semblable à de te farine , douce au toucher et incris ta Uisab le. 8a densité est a, 6$. Dans (a nature, U existe cristallisé en prismes réguliers à six pans , terminé par des pyramides régulières à six faces- Souvent la pyramide est engagée dans le prisme. Ces cristaux o firent des raies transversales. Le temps, élément puissant de la cristallisation comme de la formation des corps > ne coûte rie» à te nature ; il est tout pour l’homme. Il faudrait peut-| être des siècles pour faire cristalliser la silice préparée dans nos laboratoires , comme nous la trouvons cristallisée dans la nature. L’acide «Urique est infusible dans nos forges. On ne peut le fondre qu’au moyen du chalumeau, il ne se van porise pas ; il est parfaitement fixe comme l’acide borique. Il est à peu près complètement insoluble dans l’eau ordinaire non alcaline.
Propriétés chimiques. L’acide silicique ne rougit pas la teinture de tournesol. C’est un acide très-faible qui neutralise mal les bases. L’acide carbonique lui-même peut le chasser de ses combinaisons. Le potassium ne le décompose que fort incomplètement.
L’acide fluorbydrique l’attaque : il se produit de l’eau et du fluorure de silicium ; et ce dernier composé forme , avec les éléments de l’eau qu’il décompose , de l’acide fluorhydrique et de l’acide silicique.
Les hydraeides n’ont aucune action sur l’aride silicique. Les arides borique , phosphorique et arsénique fondus avec l’acide silicique , donnent naissance à une matière vitreuse.
Lorsqu’on fait bouillir l’acide silicique avec une dissolu-
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tion de carbonate de potasse , l’acide ne tarde pas à entrer en dissolution , sans que cependant le carbonate de potasse dégage d’acide carbonique. Dans cette expérience , l’acide silicique parait se combiner avec l’eau et non pas avec l’alcali ; car , en saturant celui-ci par un acide , il ne se forme pas de précipité d’acide silicique. Ce n'est qu’à l’aide de la chaleur qu'il se produit de l’acide silicique, d’abord à l’état gélatineux , et enfin après avoir chassé toute l’eau , à l’état de poudre blanche tout à fait insoluble. Ce fait peut servir à expliquer les dépôts de silice que forment les eaux thermales du Geyser en Islande. * ‘
État. L’acide silicique est un des corps les plus généralement répandus dans la nature. Le quartz , la calcédoine , la pierre à fusil , le silex , les sables, les scories , etc. , sont des substances siliceuses. Le cristal de roche est de l’acide silicique pur cristallisé. Les plantes , les cendres des végétaux et des animaux contiennent de la silice. Certaines eaux minérales , les eaux du Geyser en Islande, tiennent de l’acide silicique en dissolution à la faveur d’une certaine quantité d’alcali.
Préparation. On peut obtenir l’acide silicique immédiatement par la combustion du silicium avec l’oxygène. Comme pour le bore, il est impossible de brûler ainsi le silicium d’une manière complète; car l’acide silicique qui se produit, recouvre le silicium non brûlé d'une couahe de vernis qu’il faut préalablement enlever pour recommencer l’expérience. Voici le procédé ordinairement employé pour préparer l’acide silicique : on chauffe ensemble 2 parties de potasse et 1 partie de sable ou de cailloux : il résulte de cette opération un silicate de potasse soluble (liqueur de cailloux , liquor silicum). En versant dans cette liqueur de l’acide chlorhydrique en excès , on obtient un précipité très-épais , gélatineux , qui , séparé du chlorure de potassium et convenablement évaporé , ofTre l’aspect d’une poudre blanche comme l’amidon. Dans cet état de division extrême, et récemment précipité de ses combinaisons , l’acide silicique est sensiblement soluble dans l’eau.
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Caractères distinctijs. L’état gélatineux ( précipité récent)* l’état de poussière blanche légère (après la calcination (1)) , l’état de cristallisation (dans la nature) , l’insolubilité, la fixité complète, et la propriété de former avec l’acide fluorhydrique du fluorure de silicium, distinguent l’acide silicique de tous les autres corps.
Composition. L’acide silicique se compose de silicium et d’oxygène. Ses éléments sont extrêmement stables. 100 parties se composent de
48,04 de silicium,
51,96 d’oxygène.
Dans un silicate neutre , l'acide contient le tiers de l’oxygène de la base. De là sa formule = Si O5.
Usages. L’acide silicique est employé dans la fabrication du verre et des pierres précieuses artificielles.
Silicates.
Les silicates sont fixes et généralement insolubles. Les silicates de potasse et de soude sont seuls solubles. Il n’existe point de silicate d’ammoniaque.
Les silicates solubles donnent avec les acides ( acide chlorhydrique) un précipité abondant gélatineux. Ils sont également précipités en blanc par l’eau de chaux , de baryte et de strontiane. Tous les silicates sont décomposés , à chaud , par les carbonates alcalins.
Préparation et Composition. On prépare les silicates presque toujours par voie sèche. Dans les silicates naturels et artificiels (scories , faïence, porcelaine, verre, etc. ); l’oxygène de la base est ordinairement le f , le j , le j de l’oxygène de l’acide. On regarde comme silicates neutres , ceux dans les-
(1) C'est à tort qu'on cite ces deux états de l'acide silicique, comme des cas d'isomérie ; car , dans le premier état , l'acide est hydralé , tandis que dans le dernier il est anhydre.
ai8
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quels l’oxygène de la base est le { de l’oxygène de l’acide, ou IT,3Ü7. :
État. Les principaux silicates naturels, constituant des espèces minérales assez répandues , sont :
Le feldspath L’ apophyllite Uachmite L 'écume de mer ou meerschaum L 'albite
= KO SiO’ -f- Al1 01 SiO5 ;
= KO (SiO*)’ + 8Ca 0,S0*+ 16HO ; = 3NaO SO* -f 2F e90’ (SO*)'
^IVlgOSO’ + HO;
= NaOS03 + Al’0,(S01)\
Appendice.
L’acide silicique constitue avec l’alumine et quelques autres bases, la porcelaine , la faïence , la poterie , les tuiles , les briques , etc.
La porcelaine se prépare avec une espèce d’argile blanche, très-pure ( argile kaolin ) , contenant des proportions convenables de silice et d’alumine. La plupart des terres à porcelaine renferment une certaine quantité de potasse ; celle de Saint-Yrieux , près Limoges, avec laquelle on fabrique la porcelaine de Sèvres , en contient 3, 5 pour cent. Les terres riches en alcalis (silicates d’alumine et de potasse), peuvent être immédiatement travaillées, sans addition d’aucune autre substance. Q’autres moips riches, floiyent être préalablement mêlées avec une sorte dp fondant alcalin. La roche feldspathique (silicate de potasse et d’alumine) est le fondant le plus oydipaire. Ç’çst ainsi qu’on ajoute dp feldspath à la terre de î)for près Halle, avec laquelle on fabrique la porcelaine de Berlin , et à la terre de Aue, près Sçbppeberg (Saxe), qui sert à la fabrication dp la porcelaipp de Mispie. L» première espèce contient environ 0,^5 de potasse , et la dernière en renferme à peine quelques traces.
On fait cuire la pâte et on la recouvre d’un vernis qui, par l’action du feu, pénètre à quelque profondeur dans la masse.
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Ce vernis se prépare avec du feldspath et du quarz finement pulvérisés.
Dans l’ancienne porcelaine de Sèvres, et dans la porcelaine dite anglaise ( porcelaine tendre ) , la soude remplace la potasse ( silicate d’alumine et de soude). Dans la porcelaine de Piémont , c’est la magnésie qui remplace , en grande partie , la soude ou la potasse.
La faïence fine ( Steingut ) ressemble beaucoup à la porcelainè dont elle a presque la composition. Elle n’en diffère qu’en ce qu’elle est faite avec une argile moins pure et souvent mêlée d’oxyde de fer, isomorphe avec l’alumine.
La fcùer\ce commune est faite avec une argile impure. Elle happe légèrement à la langue, ce qui tient à ce que l’argile a été mal cpite. Son vernis est fait avec un mélange de potasse, d’oxyde de plomb et de silice. C’est un véritable verre de plomb qu’on rend opaque , par l’addition de l’oxyde de zjnc, afin de masquer la couleur jaunâtre de la faïence.
La poterie ne diffère de la faïence qu’en ce qu'elle a été faite avec une argile ferrugineuse , de plus mauvaise qualité encore que celle qui entre dans la composition de la faïence. La pftte est rouge et poreuse- On endujt les vases de poterie d’un vernis p|ombifère , pour empêcher l’eau d'en traverser les pores. On les colore en Yert, en rquge, en J>lep , etc. , par différents oxydes métalliques.
Les tuiles, les briques , les çarreaux , etc- sont faits avec l’argile la plus commune / mêlée d’oxyde de fer qui la colore en rouge , plus de carbonate de chaux , de magnésie, de silice, 4e bouille , de terre végétale , etc.
Verres.
Le verre ordinaire est un silicate de soude ou de potasse, auquel se trouvent mêlés , accidentellement ou à dessein , dçs silicates de chaux , de magnésie , d’alumine , de fer , de manganèse et de plomb.
CARBACKS.
On prépare le verre en faisant fondre le carbonate de potasse ou de soude avec un excès de sable blanc (acide silicique). Les verres ne peuvent pas être considérés comme des silicates à proportions rigoureuses et définies. Car , l’oxygène de l’acide est à celui de la base , tantôt comme 4 : 1 , tantôt comme 6 : 1 ; d’un autre côté , les proportions des matières étrangères , qui entrent dans les verres, sont très-variables.
Voici la composition des verres blancs les plus estimés :
t'erres de Nemours ,
de Bohême ,
de Venise.
Silice
Chaux
Potasse
Soude
Magnésie
Alumine
Oxyde de fer
— de manganèse
— de plomb
Verre de vitres. On fabrique ce verre en faisant fondre ensemble un mélange de 100 parties de quartz en poudre , 35 à 40 p. de craie , 30 à 35 p. de carbonate de soude , et 180 p. de fragments de verre.
La potasse donne un verre plus blanc et plus dur que la soude. La soude donne un verre d’apparence verdâtre ou bleuâtre. L’oxyde de plomb , en proportion convenable , communique au verre une grande beauté ; il entre , avec la potasse , dans la composition du verre de cristal.
Préparation du cristal anglais (Flintglass). Faites fondre : sable blanc, 120 parties ; potasse purifiée, 40 p. ; litliarge , 35 p. ; salpêtre , 12 p. Ce verre , à cause de la présence du plomb , est beaucoup plus pesant que le verre ordinaire. Le Jlintglass est employé dans la fabrication des instruments d’optique.
Digilized by
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Le strass est ud verre de plomb , semblable au flintglass , avec la différence qu’il est coloré par certains oxydes métalliques. Ainsi, par exemple, il est coloré en bleu par l'oxyde de cobalt , en vert par l 'oxyde de cuivre , en violet par l 'oxyde de manganèse , en rouge- rubis par le pourpre de Cassius (oxyde d’or). La coloration des verres par les oxydes métalliques, est devenue une véritable branche d'industrie; elle constitue la fabrication des pierres précieuses artificielles. 1/ émail coloré n’est autre chose qu’un verre de plomb ( cristal), rendu opaque par l’oxyde de zinc, et diversement colorés par certains oxydes métalliques. Le verre laiteux ( Milchglass ) est le produit de la fusion d’une masse vitreuse avec des cendres d’os (phosphate de chaux). Dans la fabrication du verre , on se sert souvent , à la place du carbonate de potasse ou de soude , du sulfate de ces hases. Alors l’acide silicique déplace l’acide sulfurique à une température élevée. Le déplacement est hâté par une addition de poussière de charbon : il se dégage de l’acide sulfureux, mêlé d’acide carbonique. C’est ainsi qu’un mélange fait avec 1 partie de quartz, 4^ p. de sel de Glauber ( sulfate de soude ) , \ p. de chaux , et de charbon , peut servir à la fabrication du verre ordinaire.
Il est très-difficile d’obtenir du verre parfaitement incolore. La présence d’une certaine quantité de protoxyde de fer isomorphe avec la chaux , la magnésie , etc. , donne presque toujours au verre une légère nuance de coloration. Pour obvier à cet inconvénient , on ajoute à la masse vitreuse du peroxyde de manganèse. Par ce moyen , le protoxyde de fer est changé en peroxyde qui ne produit presque aucune coloration , tandis que le peroxyde de manganèse est réduit à l’étal de protoxyde (oxydule) qui donne également des verres incolores. L’addition du nitre remplit le même but.
Un verre est de bonne qualité et propre aux opérations chimiques , lorsque les acides bouillants ne l'attaquent point et qu il n’est pas sujet à se fêler par un chaugement brusque de
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température. Cette dernière propriété , très-précieuse du reste , le verre l’acquiert lorsque , après l’avoir travaillé , on a soin de le refroidir lentement et avec précaution.
V erre hydrique ( Wasserglas). Ce verre ressemble tout à à fait au verre ordinaire ; mais il a la propriété de se dissoudre dans l’eau bouillante. On l’obtient en faisant fondre ensemble , pendant six heures , 10 p. de carbonate de potasse, 15p. de quartz pulvérisé, et 1 p. de poussière de charbon. On ajoute le charbon afin de décomposer l’acide carbonique de l'alcali avec lequel l’acide silicique doit s’unir. Le produit est une masse vitreuse attirant l'humidité de l’air , mais non déliquescente. Cette masse se dissout dans l’eau , et la dissolution peut être évaporée jusqu’à consistance sirupeuse. Séchée à une douce chaleur, cette masse est vitreuse , transparente , moins dure que le verre et inaltérable à l’air. M. Fucbs, chimiste allemand distingué, a proposé l'emploi du wasserglas pour garantir les étoffes et le bois contre l'action de la flamme, dans les cas d'incendie. A cet effet, on les recouvre d’une dissolution de wasserglas , à laquelle ou ajoute de la craie , du verre pilé et d’autres corps qui résistent à la flamme. Ce badigeonnage ressemble à un badigeonnage à l'huile. En ajoutant à la dissolution du wasserglas de la litharge , on obtient une masse éminemment propre à badigeonner des tapisseries, des décorations de théâtre, etc.; ces tapisseries se laissent dérouler sans que la couche vitreuse se brise. Le bois qu’on a recouvert d’une couche de wasserglas se charbonue au feu sans se consumer.
La peinture sur verre consiste dans l’emploi de couleurs faites avec des verres colorés très-fusibles , réduits en poudre fine et tenus en suspension dans de l’eau. On chauffe ensuite avec précaution les vitres ordinaires ainsi peintes, de manière que les verres colorés entrent seuls en fusion.
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TITANE
Étymologie. Ce nom rappelle celui clés Titans , ouvriers de Vulcain, travaillant dans les forges de l'Etna. Ce corps a été ainsi appelé parcè ffû’on le rencontre dans les scories des hauts fourneau*. On l'appelle guelqnefoil ménakane , de l'espèce minérale mènakite.
Propriétés physique s. Le titane qu’on trouve dansles scories des hauts fourneaux est cristallisé en petits grains cubiques brillants , d’un rouge de cuivre légèrement jaunâtre ; ses grains sont si durs qu’ils rayent le cristal de roche. Il est facile à réduire en poudre. Son poids spécifique est S, 3. Il est complètement infusible. Le titane obtenu par la réduction du chlorure de titane au moyen de l’ammoniaque , est pulvérulent, noir, et prend, parle frottement, l’éclat du cuivre. II s’enflamme dans l’air en s’oxydant ( H. Rose).
Propriétés chimiques. Le titane , provenant des scories de forges , n’est attaqué par aucun acide ; il ne se dissout pas même dans l’eau régale. II ne se dissout que dans un mélange d’acide azotique et d’acide fluorbydrique ( espèce d’eau régale). Le titane obtenu par le procédé indiqué par H. Rose, est , au contraire , soluble dans l’eau régale. Il ne se combine pas directement avec l’oxygène. On l’oxyde en le calcinant avec du nitre. Le cblore peut se combiner directement avec le titane à une certaine température ; la combinaison a lieu avec flamme. Le soufre ne se combine pas avec lui directement. On n’est parvenu jusqu’ici à combiner le titane avec aucun métal.
État. Les principaux minéraux titanifères sont:
1° Le rutile ( peroxyde de titane , sçhorl rouge). On rencontre cette espèce minérale à Moutiers ( Savoie ) , cristallisée en aiguilles fasciculées , tantôt d un rouge hyacinthe , tantôt d'un jaune paille. Sa poussière est d’un rouge grenade; c’est du peroxyde de titane mêlé à des traces d’oxyde de fer , d’oxyde de manganèse et quelquefois doxyde d’étain.
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2° L 'anatase ( ois unité ). Ce minéral est très-rare ; on le rencontre aux environs de Bourg-d'Oisans f Isère), disséminé dans des roches primitives. 11 est en cristaux octaédriques transparents, nuancés dun bleu d indigo, dun brun rougeâtre ou jaunâtre et rayant le verre. C'est un mélange de protoxyde et de peroxyde de titane.
3" Le Polygmite. Ce minéral se rencontre à Friderikshorn (Norwége), où il existe dans une siénite (granité). Il est noir, opaque et en cristaux prismatiques. Il se compose d'acide titaniquemêléàde lazircone,del’ytlria , de la chaux, de l’oxyde de cuivre, de l’oxyde de fer et de l’oxyde de manganèse.
4.» Le spliène (titanite , silico-titanate de chaux). On le rencontre eu beaucoup d’endroits , disséminé sous forme de petits grains jaunâtres ou blanchâtres , dans des roches primitives. Il se compose de chaux, de silice et d’acide titanique.
On trouve le titane dans les scories des hauts fourneaux , principalement de ceux qui ont été alimentés par les minerais des houillères. Il y a longtemps que l’on avait désigné ces cristaux de titane sous le nom de pyrites des fourneaux , analysés , pour la première fois , par Wollaston.
Extraction. Pour avoir du titane pur , on l’extrait le plus commodément des pyrites des hauts fourneaux où il existe à l’état métallique, aveede la fonte douce affinée et des silicates attaquables par les acides. A cet effet , on concasse les scories et on les traite par l’acide chlorhydrique. Si le résidu contient de la silice (à l’état gélatineux), on l’enlève au moyen de la potasse qui la dissout. Les portions insolubles constituent le titane pur et cristallisé.
Historique. Grégor découvrit, en 1791 , un nouveau métal (ménakane) dans un minéral appelé ménakanite. Quelque temps après (en 1794), Klaproth trouva ce même métal dans le rutile , et lui donna le nom qu’il porte aujourd’hui. Plus tard , Wollaston fit connaître la nature des pyrites des hauts fourneaux en démontrant que ce qu’on avait pris jusqu’alors pour du cuivre, était du titane:
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Chlorure de titane.
II est probable qu’il existe au moins autant de degrés de chloruration du titane qu’il y a de degrés d’oxydation. D’ailleurs, le titane a plus d’aflinité pour le chlore que pour l’oxygène, avec lequel il n’est pas susceptible de se combiner directement.
Chlorure de titane. Il est liquide, incolore , fumant à l’air ; il bout un peu au-dessus de 100°. Il est éminemment stable, car, on peut le distiller sur du potassium sans le décomposer. L’eau le décompose en acide chlorhydrique et en peroxyde de titane. Comme le chlorure de titane ne dissout pas le chlorure de fer , sur lequel il surnage , on peut s’en servir pour séparer le titane du fer qui accompagne le dernier presque dans tous ses minerais (Dumas ).
Composition. Ti Cl*.
On l’obtient en faisant passer, sur de l’oxyde de titane mélangé avec du charbon , un courant de gaz chlore.
Le chlorure de titane se combine avec les chlorures alcalins pour former des chlorosels ( chlorotitanates ).
Le fluor , et probablement le brome et l’iode se comportent comme le chlore.
Oxydes.
On connaît deux oxydes de titane :
1° Le protoxyde ( oxyde noir ) est pulvérulent et d’un noir luisant , à l’état anhydre. A l’état d’hydrate , il est gélatineux et d’un très-beau bleu. Dans cet état , il absorbe promptement l’oxygène de l’air pour se changer en peroxyde blanc. C’est un des meilleurs désoxydants , et il peut, sous ce rapport, être placé à côté des acides sulfureux et hypophosphoreux. Il est infusible et fixe. On ignore sa composition exacte, parce qu’il est toujours accompagné d’une certaine quantité de peroxyde dont il est presque impossible de le débarrasser. On l’obtient en chauffant du peroxyde dans un creuset brasqué.
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2° Le peroxyde ( acide titanique) est plus intéressant que le précédent. Il se présente , quand il est pur , sous forme de poudre blanche , insipide et inodore , qui devient jaune pendant faction de la chaleur. Il rougit la teinture de tournesol. II est insoluble dans l’eau, fixe et inaltérable au feu. Il ne se réduit pas complètement par le charbon aidé de l’action de la chaleur. II se dissout dans les acides forts ; mais ces dissolutions laissent, à la température de l’ébullition, déposer l’acide titanique. L’acide titanique calciné est complètement insoluble dans les acides. Il se dissout dans les alcalis, avec lesquels il forme des titanates. L’acide titanique est, d'après Mitscherlich, isomorphe avec l’acide stannique (peroxyde d etain ).
Sa composition est : Ti 0! = 303,266 (Ti )
503,266 =TiO! (H. Rose).
Les oxydes de titane donnent , avec le borax ou la soude, des verres diversement colorés. Lorsqu’on ajoute à ces oxydes des traces de fer , on obtient , avec le borax et le sel de phosphore , des verres rouges , comme ceux du tungstène ferrugineux. Avec le borax et le sel de phosphore, l’acide titanique donne , à la flamme extérieure du chalumeau , un verre incolore qui , chauffé à la flamme intérieure, devient d’un beau violet-améthyste. Le protoxyde produit une belle coloration bleue.
Sels ( oxysels et chlorosels).
Ils sont jaunâtres ou incolores.
%° Les alcalis et les carbonates alcalins les précipitent en
blanc.
2° Les sulfures alcalins y produisent également un précipité blanc qui se colore en vwt grisâtre , si le titane contient du Jer.
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3° L’acide sulfhydrique ne les trouble pas.
4° Les sulfates alcaliDs ne les précipitent qu’autant que le titane est zirconifère.
5» Le cyanoferrure de potassium les précipite en rouge brun. Le précipité est vert si le titane contient du fer. C’est une belle couleur verte que les peintres peuvent employer avec avantage.
6° La noix de galle y produit un précipité épais, ayant l'aspect du sang caillé.
1° L’étain , le zinc et le fer précipitent le titane à l’état d’oxyde de couleur pourpre foncé.
La dissolution dans laquelle on plonge ces métaux , se colore en bleu.
Sels de protoxyde de titane.
Ils sont colorés en rouge vineux, s’ils sont acides. Ep y ajoutant de l’ammoniaque , ils deviennent d’un très-beau bleu , et ressemblent aux sels de cuivre ammoniacaux.
1° L’acide azotique les décolore immédiatement -
2° Les alcalis et les carbonates alcalins y forment des précipités d’un bleu très-intense.
3° Le cyanoferrure de potassium les précipite çn jaune cannelle.
Titanates.
Ils peuvent être neutres ou acides. Dans les titanates neutres , l’oxygène de l’acide est le double de l’oxygène de la base (H. Rose).
Les acides sulfurique , phosphorique et arsénique les précipitent en blanc , et le précipité est soluble dans un excès d’acide. Les acides nitrique , acétique et succinique n’y produisent pas de trouble.
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TANTALE
sïnosyme. Columbium.
Étymologie. On a donné à ce corps le nom de tantale, parce qa il refuse de se combiner avec les acides.
Propriétés physiques et chimiques. On n’a pas encore obtenu le tantale en masses compactes ; car il est infusible et ses oxydes ne sont pas réductibles par les moyens ordinaires. Obtenu , en traitant par le potassium du chlorure de tantale bien sec , le tantale se présente sous la forme d’une poudre noire qui prend un éclat gris de fer, sous le brunissoir. Chauffé au contact de l’air, il prend feu et brûle avec éclat, en se changeant en acide tantalique. Il détonne avec le nitre. Aucun acide ne l’attaque , excepté l’acide fluorhydrique. Un mélange d’acide fluorhydrique et d’acide azotique est son meilleur dissolvant. Les alcalis et les carbonates alcalins ne l’attaquent que par voie sèche , en produisant de l’acide tantalique. On est parvenu à le combiner avec le fer et le manganèse. Il brûle avec un vif éclat dans le chlore et dans les vapeurs de soufre , en se convertissant en chlorure ou en sulfure.
État. Les minéraux tantalifères sont extrêmement rares et ont été longtemps confondus avec les minéraux d’oxyde d’étain. On les rencontre, sous forme de grains, disséminés dans des roches primitives, en Bavière, en Suède et aux États- Unis.
Extraction. « On chauffe le tantalite porphyrisé avec huit fois son poids de sulfate acide de potasse au creuset de platine , jusqu’à ce que le tout forme une masse homogène bien liquide; puis il faut broyer cette masse et la faire bouillir avec de l’eau. Les sulfates de potasse, de fer et de manganèse se dissolvent , et l’acide tantalique reste souillé d’une petite quantité de ces deux métaux , et souvent d’un peu d’étain et de tungstène.
Pour le purifier , on le fait digérer avec de l’hydrosulfate
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d’ammoniaque (sulfure d’ammonium ) et on le lave. L’ètain et le tungstène se dissolvent et le fer se change en sulfure. On fait bouillir le résidu avec de l’acide chlorhydrique , et l’acide tantalique reste pur ou ne retient qu’une trace d’oxyde de manganèse qu’on lui enlèverait probablement au moyen de l’acide sulfureux (Berthier). »
Historique. Hatchett découvrit en 1803 , dans nn minéral de la province de Massachussetts , un nouveau métal qu’il appela columbium. Presque en même temps , Ekeberg découvrit dans plusieurs minéraux deSuède, un métal auquel il donna le nom de tantale. Ce n’est qu’en 1809 que Wollaston constata l’identité de ces deux métaux ; et le nom de tantale a généralement prévalu.
Oxydes.
On connaît deux degrés d’oxydation du tantale :
1° Le protoxyde , obtenu en chauffant de l’acide tantalique avec du charbon , est d’un gris foncé , assez dur pour rayer le verre. Chauffé au contact de l’air , il se transforme en partie en peroxyde (acide tantalique). Aucun acide ne l’attaque , pas même l’acide nitro-fluorique.
Composition. La quantité de tantale qui se combine avec 100 d’oxygène est :
1133.715 (Ta)
1253.715 = 1 équiv. de protoxyde de tantale (TO).
2° V acide tantalique se présente sous forme de poudre blanche, insipide, inodore et complètement infusible. Le charbon le ramène à l'état de protoxyde , mêlé d'un peu de tantale. A l’état anhydre , il n’est attaqué par aucun acide. Chauffé avec les carbonates alcalins ( carbonates de potasse ou soude ) , il chasse l’acide carbonique et forme des combinaisons (tantalates) , solubles dans l’eau. A l’état d’ hydrate, il
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est d’un blanc de neige , insoluble dans l’eati , et rougissant faiblement la teinture de tournesol. Il ne se dissout dans aucun acide , excepté dans l’acide fluorhydrique. La crème de tartre en dissout un peu , et forme une espèce d’émétique , dans laquelle cet acide remplace l’oxyde d’antimoine. L’oxalate acide de potasse le dissout facilement. On l’obtient en chauffant le protoxyde avec de l’azotate de potasse. '
Composition. 1153,715 (Tâ)
150 (Ot)
1303,715 = TaO^ (Ta’O3)
Sels de tantale.
Le protoxyde de tantale ne forme pas de véritables sels. Il ne peut donc pas être considéré comme une base.
Tantalates. Ces sels sont mal caractérisés. Il n’y a guèire de solubles que ceux de potasse et de soude ; encore ne le sont-ils qu’à la faveur d’un excès d'alcali. Lé tantalate de potasse cristallise en paillettes brillantes , nacrées , qui ressemblent à de l’acide borique.
phosphacés.
QUATRIÈME FAMILLE
PIIOSPIIACÉS ( Phmphacea ).
Cette famille comprend le phosphore, l’arsenic et l’antimoine. Voici les points d’analogie qui peuvent être invoqué* en faveur de l’établissement de la famille des phosphacés.
1° L’équivalent du phosphore, celui de l’arsenic et celui de l’antimoine sont représentés chacun par 2 atomes :
Ph = Ph*
As = As*
Sb = Sb*
2° Le phosphore, l’arsenic et l’antimoine peuvent, au contact de l’oxygène , donner naissance à des composés solides , ayant tous la même composition en équivalents. En voici les formules :
Ph Os ( acide phosphoreux ) Ph O5 (acide phosphorique )
As O3 ( acide arsénieux ) A» 0“ (acide arsénique)
Sb O3 ( acide antimonieux ) Sb O5 (acide antimonique ) (1).
3" Les acides phosphoreux et phosphorique sont respectivement isomorphes avec les acides arsénieux et arsénique. L’acide arsénieux peut se substituer à l’acide phosphoreux ( dans les phosphites ) , et l’acide phosphorique à l’acide arsénique (dans les arséniates ) , et vice tenu, sans troubler la forme ni le type du composé.
4“ L’acide antimonieux (Sb O1) se combine avec les bases alcalines. L’émétique est de la crème de tartre ( bitartrate de potasse), dans laquelle 1 équiv. d’acide antimonieux a remplacé 1 équiv. d’acide tartrique.
L’acide arsénieux ( As O3 ) est isomorphe avec l’acide antimonieux. Comme celui-ci , il forme avec le bitartrate de potasse une espèce d'émétique, analogue à l’émétique antimoniale.
5° Les arséniates et les arsénites cristallisent absolument de la même manière que les phosphates et les phosphites, et ils s’accompagnent presque toujours dans la nature. Partout où l’on trouve un phosphate, on est presque sûr d’avance de rencontrer un arséniate de la môme base.
6° Les arséniates , les phosphates et les antimoniates varient singulièrement de composition , suivant le nombre d’équivalents d’eau qu’ils peuvent renfermer. Ils ont tous une grando tendance à devenir basiques.
(i) L’acide antimonieux et l'acidc antimonique sont généralement appelés, le premier , oxyde d'antimoine , et le dernier , acide antimonieux.
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7° Les arséniates insolubles, de même que les phosphates, sont solubles dans un excès de leur propre acide.
8“ Le phosphore , l’arsenic et l’antimoine forment , avec l’hydrogène , des composés gazeux indifférents , qui sont tous très-inflammables. Us ont tous une composition analogue, et peuvent se remplacer équivalent pour équivalent. En voici les formules :
Ph H3 correspondant à Ph O3
As H3 As O3
Sb H3 Sb O3
9° L’arsenic et l’antimoine se combinent avec le soufre en un grand nombre de proportions. Plusieurs de ces sulfures sont isomorphes et s’accompagnent presque constamment dans la nature.
10° Le phosphore , l’arsenic et l’antimoine sont volatils. Ce dernier l’est moins que les deux premiers. Leurs vapeurs sont incolores ( en vases clos ); elles s’oxydent rapidement à l’air , en donnant naissance à des fumées blanches acides , et en répandant des odeurs particulières caractéristiques.
PHOSPHORE
Étymologie. Le nom de phosphore vient du grec <f«c, lumière, et de qopôç , porteur.
Propriétés physiques. Le phosphore est un corps solide , d’une odeur et d’une saveur alliacées. Il est transparent quand il est pur et récemment préparé. Au bout d’un certain temps il perd sa transparence , prend une couleur jaunâtre et se recouvre d’une matière blanche qui a été regardée à tort comme un oxyde hydraté (1). Fondu et refroidi brusquement, il devient noir ( Thénard ). On peut le courber en tout sens comme de la cire. Il est cassant à une température basse. Sa densité est 1,77. Il fond à A5° de température, et bout vers 280°. On le distille facilement vers 300°. La densité de sa vapeur est A, 35. Les vapeurs du phosphore sont incolores comme celles de l’arsenic à l’abri du contact de l’air ; elles s'enflamme-
( I ) Cette matière blanche est uu hydrate de phosphore , composé de 4 équivalents de phosphore et de i équiv. d'eau (Pelouze).
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raient à l’air. Le phosphore brûle , avec une belle flamme jaune très-intense. 11 peut prendre flamme par le simple frottement , ou par une légère élévation de température. Le phosphore est insoluble dans l’eau , soluble dans le sulfide de carbone , dans l’huile de naphte , dans l’éther et dans les huiles grasses où U cristallise quelquefois en dodécaèdres rhomboïdaux.
Propriétés chimiques. Le phosphore se combine directement avec l’oxygène et donne naissance à trois composés acides et à un composé indifférent. Au contact de l’air et à la température ordinaire , il répand de légères vapeurs blanches, absorbe de l’oxygène et donne un mélange d’acide phosphoreux et d’acide pbosphorique. Au contact du feu ou par l’effet du frottement , il s’enflamme et répand des vapeurs blanches très-épaisses d’acide phosphorique. La flamme du phosphore , à la température ordinaire ( phosphorescence ) , n’est visible que dans l’obscurité ; car, pendant le jour, elle est masquée par la lumière du soleil, qui est au moins 100,000 fois plus forte qu’elle. Le phosphore se combine directement avec un certain nombre de métaux pour former des phosphures. L’argent absorbe, à une température élevée, une très-grande quantité de phosphore , qu’il abandonne brusquement à une température plus basse. Ce métal présente le même phénomène avec l’oxygène. Le chlore , le brôme , l’iode se combinent directement avec le phosphore. Les phospbures qui en résultent décomposent l’eau à froid , en donnant naissance à un hydracide (acide chlorhydrique, acide bromhydrique,etc.), et à de l’acide hypophosphoreux.
Caractères distinctifs. Les vapeurs acides que le phosphore répand à l’air , avec accompagnement de lumière visible dans l’obscurité , distinguent suffisamment ce corps de tous les autres. Bien que le phosphore soit très-avide d'oxygène , il n’en absorbe pas du tout dans une atmosphère d’oxygène pur ; mais dès que l’oxygène se trouve mêlé avec de l’azote ou avec de l’hydrogène, le phosphore s’oxyde rapidement. L’azote et
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l'hydrogène agissent ici en diminuant la pression ; car , sous une pression trop forte , le phosphore n'absorbe point d’oxygène.
État . Le phosphore existe, à l’état de liberté, dans le cerveau des mammifères , et particuliérement dans celui de l’homme ; dans l’albumine et dans la fibrine du sang ; dans la laitance des carpes, des harengs, etc. A l’état de combinaison avec l’ammoniaque ou avec la chaux ( phosphate d’ammoniaque et de chaux), il se rencontre dans les urines, dans les os. 11 existe encore , dans certains minerais , à l’état de phosphate de fer et de phosphate de plomb. Mais c’est surtout à l’état de phosphate de chaux que le phosphore est le plus généralement répandu dans la nature.
Préparation. Si l’acide phosphorique n’était pas volatil , on pourrait préparer le phosphore en chauffant l’acide phosphorique avec de la poussière de charbon. Mais comme cet acide est volatil , on agit sur l’acide phosphorique , fixé en excès , dans une base comme la chaux , l’oxyde de plomb.
Procédé employé : On brûle les os afin d’en carboniser les parties organiques (gélatine) , pour n’agir ensuite que sur la partie terreuse (phosphate et carbonate de chaux). On les réduit en poudre très-fine , à laquelle on ajoute de l’eau , de manière à en faire un bouillie très-ciaire ; puis on y verse peu à peu presque autant d’acide sulfurique en poids qu’on a employé de poudre d’os calcinés , et on agite le mélange avec une tige de verre. On obtient ainsi un magma très-épais , après une effervescence considérable due au dégagement de l’acide carbonique provenant de la décomposition du carbonate de chaux avec lequel le phosphate de chaux se trouve toujours mêlé dans les os. L’acide sulfurique qu’on y ajoute est destiné à enlever une portion de chaux à l’acide phosphorique, et à transformer le phosphate neutre de chaux insoluble, en phosphate acide qui est soluble. En lavant la masse avec de l’eau bouillante , on obtient du phosphate acide de chaux qui passe et du sulfate de chaux qui reste sur le filtre. Pour enle-
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ver tout le sulfate de chaux , il est convenable d’évaporer , à différentes reprises, les eaux de lavage, jusqu’à consistance sirupeuse , et de filtrer de nouveau le résidu avec de l’eau bouillante. Enfin , après avoir mêlé le résidu de la dernière évaporation avec le quart de son poids de charbon pulvérisé , on l’introduit dans une cornue de grès , placée sur un fourneau à réverbère et à laquelle on adapte une allonge en cuivre ;
, cette allonge vient se rendre au fond d’un grand vase à moitié rempli d’eau. Toutes les jointures étant bien lutées et le lut bien sec, on fait du feu sous la cornue graduellement et en mettant deux heures environ pour porter la température jusqu’au rouge. Pendant cette opération , il se dégage d’abord de l'acide carbonique , de l’oxyde de carbone , des carbures d’hydrogène, et ce n’est qu’au bout de quatre heures que le phosphore commence à se dégager. Ce dégagement continue durant environ 24 à 30 heures. Pendant que le phosphore est encore liquide sous l’eau, on l’aspire avec beaucoup de précaution dans des tubes de verre où il finit par se refroidir. Le phosphore , ainsi préparé , est livré au commerce sous forme de bâtons cylindriques plus ou moins transparents. Pour avoir du phosphore pur, il faut distiller le phosphore du commerce, à différentes reprises, en n’employant chaque fois qu’une quantité assez petite. Dans toutes ces opérations , il faut soigneusement éviter le contact de l’air.
Formule du phosphore = Pli ou Pli* (atomes) = 392,290.
Usages. Le phosphore est employé dans l’analyse de l’air atmosphérique et pour faire des briquets phosplioriques. Le phosphore est un excitant de l’appareil génital. A. dose élevée, il agit comme poison.
Historique. Le phosphore a été découvert vers la fin du XVII’ siècle , par Ërandt et Kunkel , dans l’urine de l’homme.
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COMPOSÉS OXYGÈNES DU PHOSPHORE
Oxyde de phosphore.
Synonyme. Oxyde rouge de phosphore .
Quand on conserve le phosphore sous l’eau et dans l’obscurité, il se recouvre d’une croûte blanche , qui a été pendant longtemps considérée comme une combinaison d’eau avec le phosphore ( hydrate de phosphore ). Ce prétendu hydrate n’est que du phosphore dans un état d’agrégation particulier , rappelant les divers états d’agrégation moléculaire que peut offrir l’arsenic (H. Rose).
Quand on conserve le phosphore sous l’eau et au contact delà lumière du soleil, il se recouvre d’une croûte rouge , qui est une véritable combinaison d’oxygène avec le phosphore ( oxyde de phosphore ).
Propriétés physiques. L’oxyde de phosphore est rouge, inodore , insipide , insoluble dans l’eau , dans l’alcool et l’éther.
Propiiètès chimiques. Il ne luit pas , comme le phosphore, dans l’obscurité. Il supporte une très-haute température. Il brûle avec une flamme jaune, et se transforme en acide phosphorique.
L’acide nitrique , le chlore humide, etc. , le transforment en acide phosphorique.
Préparation. Lorsqu’on fait arriver de l’oxygène dans de l’eau bouillante contenant du phosphore fondu, il se produit de l’acide phosphorique soluble et de l’oxyde de phosphore insoluble dans l’eau. Cet oxyde se produit du reste sous forme de petites taches rouges , chaque fois qu’on brûle du phosphore à l’air.
Les briquets dits phosphoriques contiennent un mélange d’oxyde phosphore , de phosphore très-divisé et de magnésie.
Composition. La formule de l’oxyde de phosphore est PhHD (Liebig).
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Acide kjpophosphoreux.
Sy». Unterphosphorige-saure (allem.).
Propriétés physiques. L’acide hypophosphoreux présente l’aspect d’un liquide visqueux , inodore et d’une saveur franchement acide. On ne l’a pas encore obtenu cristallisé.
Propriétés chimiques. L’acide hypophosphoreux rougit la teinture de tournesol et forme avec les oxy-bases des hypophosphites solubles.
Chauffé dans une fiole avec un peu d'eau , il donne naissance à de l’hydrogène phosphoré spontanément inflammable, et brûlant avec beaucoup d’éclat.
L’acide nitrique, le chlore, le peroxyde de mercure, agissent sur l’acide hypophosphoreux, comme sur l’acide phosphoreux. Exposé à l’air , il se transforme peu à peu en acide phosphorique.
Caractères distinctifs. Il ne précipite pas l’eau de baryte. II précipite en noir l’azotate d’argent. Le précipité , chauffé avec du charbon , donne du phosphore.
Préparation. On met dans l’eau du phosphure de baryum : l’eau se décompose , et elle forme, aux dépens de ses éléments, de l’hydrogène phosphoré qui se dégage , du phosphate insoluble et de l’hypophosphite de baryte soluble. En traitant ensuite l’hypophosphite de baryte par l’acide sulfurique , on sépare la baryte à l’état de sulfate insoluble ; et l’acide hypophosphoreux reste en dissolution.
Composition. Sa formule est Ph’ O» =Ph*0*.
Historique. L’acide hypophosphoreux a été découvert par Dulong.
Hypo-phosphites.
Ils sont tous très-solubles dans l’eau. Mis sur les charbons incandescents , ils brûlent avec une belle flamme jaune , ré-
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pandcnt une odeur de phosphore , et se convertissent partiellement en phosphates neutres. Chauffés dans l’eau , ils donnent , pour la plupart , de l'hydrogène phosphore spontanément inflammable à l’air. Ils décolorent , comme les phosphites , le sulfate rouge de manganèse.
On ne connaît pas exactement leur composition. En général , ces sels ont été , jusqu’ici , fort peu examinés.
Acide phosphoreux.
Sth. Acide hypophaiphui iijue , acide phosphatique ( de qnelques chimistes).
Propriétés physiques. L'acide phosphoreux est solide, blanc, d une odeur alliacée et d’une saveur acide. II attire l’humidité de l’air et finit par s’y transformer en acide phosphorique, en absorbant une plus grande quantité d’oxygène. Dissous dans l’eau , il est susceptible de cristalliser en parallaliélipipèdes transparents.
Propriétés chimiques. L’acide phosphoreux rougit la teinture de tournesol. Uni aux oxy-bases , il forme des phosphites dont plusieurs sont insolubles. Versé dans l’eau de baryte , il produit un précipité blanc de phosphite de baryte, Comme tous les acides qui peuvent «e suroxyder , il décolore le sulfate rouge de manganèse. L’acide phosphoreux, chauffé dansl’eay, se décompose. Il se produit de l'hydrogène phosphoré spontanément inflammable , et de l’acide phosphorique. L’acide nitrique le change en acide phosphorique. Le chlore humide le transforme également en acide phosphorique , avec formation d’acide chlorhydrique. Chauffé avec le protoxyde rouge de mercure , il donne naissance à de l’acide phosphorique et à du mercure métallique. - v
Préparation. Lorsqu’on expose le phosphore au contact de l’air , il répand de légères vapeurs blanches , et au bout d'un certain temps , il finit par s’y consumer complètement. Ces vapeurs constituent un mélange d’acide phosphoreux et d’acide phosphorique- C’est ce mélange qui avait été considéré ,
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par quelques chimistes , comme un acide particulier , et appelé acide phosphatique.
On obtient l’acide phosphoreux pur , en brûlant le phosphore dans des tubes étroits où l’air ne pénétre pas en trop grande quantité à la fois. L’acide phosphoreux qui se produit se dépose , sous forme d’une poussière blanche , à la partie supérieure du tube.
Le meilleur procédé de préparation est le suivant : on fait arriver du chlore sur du phosphore en excès. Le chlorure de phosphore qui se produit , décompose l’eau pour donner naissance à de l’acide phosphoreux peu volatil , et à de l’acide chlorhydrique très-volatil. La chaleur achève la séparation de ces deux acides.
Caractères distinctifs. 11 précipite en blanc l’eau de baryte, et le précipité ( phosphite de baryte), chauffé avec du charbon , donne du phosphore. Il précipite en rouge le nitrate d’argent , et le précipité passe bientôt au noir. Ces caractères le distinguent de l’acide hypophosphoreux et de l’acide phosphorique.
Composition. Sa formule est = Ph 0! ou Pbr O*.
Phosphites ( hypophosphates ).
Ces sels sont tous insolubles dans l’eau , excepté ceux de potasse , de soude et d’ammoniaque. Les phosphites neutres humides de potasse , de soude, de baryte , de strontiane, et quelques autres se changent, à l’aide de la chaleur , en phosphates neutres , en même temps qu’il se dégage de l’bydrogène. Les phosphites solubles précipitent en blanc les sels de chaux, de baryte et de strontiane, ce qui les distingue des bypophosphites. Tous les phosphites décolorent le sulfate rouge de manganèse.
Composition. Les phosphites peuvent, comme les phosphates, être neutres , acides et basiques. Il y a encore beaucoup à faire pour la détermination précise des propriétés de ces sels.
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Acide phosphorique ordinaire {hydraté).
S tm. Acidum phosphoricum (lat. ), Phosphor-saure (aliéna.).
Propriétés physiques. L’acide phosphorique ordinaire est solide , blanc , incolore , inodore et d’une saveur franchement acide. Il est susceptible de cristalliser en prismes rhomboïdaux. Soumis à l’action de la chaleur dans un creuset de platine (car il attaque les vases de grès et de verre ) , il perd peu à peu son eau et prend l’aspect d’une masse vitreuse , parfaitement transparente , qui attire l’humidité de l'air, et qui ne tarde pas à devenir opaque. Chauffé au delà de 4-00° il se volatilise. La chaleur lui fait éprouver des modifications remarquables. (Voyez , acides paraphosphorique et métaphosphorique. )
Propriétés chimiques. L’acide phosphorique rougit fortement la teinture de tournesol. Le charbon lui enlève son oxygène à la température de 500° ; et le phosphore distille. Mais , comme l’acide phosphorique est volatil avant cette température , il faut le fixer préalablement dans une base telle que la chaux ou l’oxyde de plomb. Les hydracideset les oxacides n’ont aucune action sur l’acide phosphorique. Le potassium lui enlève tout son oxygène ; il se produit du phosphure de potassium d’une odeur infecte.
L’acide phosphorique ordinaire sature 3 équival. de base ; 1 équival. de base peut être remplacé par 1 équivalent d’eau ( eau de constitution ) jouant le rôle de base. Ainsi , par exemple, en calcinant, à une chaleur modérée, un phosphate de soude contenant 1 équival. d’acide phosphorique , 2 équival. de soude et 25 équival. d’eau , on peut lui faire perdre tous les équival. d’eau moins un , sans dénaturer le phosphate. Cet équivalent d’eau qui reste et qui remplace 1 équival. de base , n’est éliminé qu’à la chaleur rouge ; et alors le phosphate est transformé en un autre sel ( pyrophosphate ). (Voy., Phosphates.)
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Caractères distinctifs. Uni à la soude (phosphate de soude) l’acide pbosphorique précipite le nitrate d’argent en jaune. Il précipite l’eau de chaux eu blanc ; et le précipité , insoluble dans l’eau , est soluble dans un excès d’acide (phosphate acide de chaux). Combiné avec une base non alcaline et calciné avec du charbon, il donne du phosphore ( meilleur caractère).
État. L’acide phosphorique n’existe pas dans la nature , à l’état de liberté. On le trouve à l’état de combinaison dans les phosphates de chaux , de soude , de fer, de plomb , etc.
Préparation. On obtient l’acide phosphorique en traitant à chaud le phosphore par l’acide nitrique. On évapore , pour chasser l’excès d’acide nitrique et de vapeurs nitreuses. On achève la concentration de l’acide phosphorique dans des vases de platine , en chauffant à peu près jusqu’à 200°.
Composition. L’acide phosphorique ordinaire (hydraté), saturant 3 équivalents de base , se compose de
43,96 de phosphore ,
36,04 d’oxygène ,
12,48 ( 3 éq. d’eau).
De là sa formule = PhO’,3HO.
Acide phosphorique anhydre.
Propriétés physiques. Il est solide , blanc (sous forme de flocons), inodore , d’une saveur acide assez agréable. Il est fusible et se volatilise beaucoup plus difficilement que l’acide phosphorique hydraté.
Propriétés chimiques. Il se dissout dans l’eau, en produisant un sifflement semblable à celui d’un fer rougi qu’on y plongerait. Il attire fortement l’humidité de l’air et se transforme en acide phosphorique hydraté.
Préparation. On obtient l’acide phosphorique anhydre en brûlant du phosphore sec dans de l’oxygéne ou daus de l’air
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atmosphérique parfaitement desséché. L’acide se dépose, sous forme de flocons blancs , sur les parois du vase.
Composition. Il se compose, en centièmes, de
43,96 de phosphore 56,04 d’oxygène.
De là, sa formule = Ph O5 .
Phosphates.
Les phosphates sont isomorphes avec les arséniates. Ils sont peu volatils et résistent généralement à une très -haute température.
Il n’y a guère de solubles que les phosphates de potasse , de soude et d’ammoniaque. Les phosphates insolubles ( ceux de chaux, de baryte, de stronliane) se dissolvent dans un excès de leur propre acide.
Caractères distinctifs. 1° Traités par le charbon et l’acide borique, les phosphates donnent tous, à une température élevée, la totalité du phosphore qu’ils renferment.
2° Chauffés dans un tube de verre étroit , avec du potassium en excès , ils laissent un résidu ( phosphure de potassium) qui , au contact de l’eau, donne de l’hydrogène phospboré, spontanément inflammable à l’air.
3 Les phosphates alcalins ( de potasse , de soude et d’ammoniaque), précipitent les sels d’argent en jaune et les sels de plomb (nitrate et acétate) en blanc. Ce dernier précipité ( phosphate de plomb) donne , étant chauffé avec dit charbon , un dégagement de phosphore : il ne se produit point de phosphure de plomb. Les phosphates alcalins (excepté celui d’ammoniaque ) , traités de la même manière , se convertissent partiellement en phosphures ; il n’y a qu’une faible partie du phosphore qui se dégage.
4° Lès phosphates de potasse et de soude se transforment , par la calcination, en pyrophosphates qui précipitent l’azotate
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d'argent en blanc. Le phosphate d’ammoniaque se décompose , par la chaleur, en ammoniaque et en acide phosphorique, tous deux volatils.
Composition. Il existe 1° des phosphates neutres , 2“ des phosphates acides (bisets) ; 3e des phosphates basiques (sesquibasiques, bibasiques , tribasiques , etc.). Dans les phosphates neutres, les 3 équivalents d’eau de l’acide phosphorique (Ph05,3H0), sont remplacés par 3 équivalents de base et alors le phosphate a pour formule 3M0,Ph05. Or, 1 éq. d’eau peut remplacer 1 éq. de base , sans altérer la constitution du sel ; et dans ce cas , la formule du phosphate est =2MO HO + PhO5. Si les trois équivalents de bases sont fixes, le phosphate ( 3MO, PhO5 ) ne se convertit point en pyrophosphates, par la calcination. Dans le cas contraire, 1 équivalent de la base volatile (HO) se dégage, à une température élevée, et le phosphate ( 2MO + HO, PhO5), se convertit en pyrophosphate (2M0,Ph05).
Préparation. On obtient les pliospliates par voie de double décomposition. Les phosphates de potasse , de soude , d’ammoniaque, de chaux, de baryte , se rencontrent dans la nature.
On cite l’acide phosphorique comme offrant un exemple remarquable d 'isoméiie. En effet , cet acide subit , dans certaines circonstances , trois modifications distinctes , qu’on pourra regarder comme autant d’acides particuliers :
PhO1 3HO acide phosphorique ordinaire cristallisé.
PliOs 2HO acide pyrophosphorique.
PhO’ HO acide métaphosphorique.
On voit que ces trois acides ont la même composition , et qu’ils ne se distinguent entre eux que par le nombre d’équivalents d’eau qu’ils contiennent.
L’eau parait ici jouer te rôle d’une base , de manière qu’on pourrait assimiler l’acide phosphorique ordinaire à un phos-
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phate tribasique , l’acide pyrophosphorique à un phosphate bibasique, et l’acide métaphosphorique à un phosphate monobasique. « Lorsqu’un de ces composés est traité par une base puissante, l’eau est déplacée en partie ou en totalité, mais la forme de la base en combinaison avec l’acide reste inaltérable (1). »
Clarke lit le premier l’observation , que le phosphate de soude calciné , précipite le nitrate d’argent en blanc, au lieu que le même phosphate non calciné précipite ce sel en jaune. Ce même chimiste remarqua , en outre, que le phosphate de soude perd de l'eau pendant la calcination, et que le phosphate calciné se convertit, par sa dissolution dausl’eau, en phosphate ordiuaire, qui précipite le sel d’argent en jaune. Il pensa que l’acide phosphorique libre était, par la calcination, modifié de la même manière que dans le phosphate de soude calciné; et il appela en conséquence l’acide calciné, acide pyrophosphorique. Mais, Graham a démontré depuis, que l’acide phosphorique libre calciné était différent de l’acide phosphorique renfermé dans le phosphate de soude calciné ; et il donna à cette troisième modification le nom d'acide métaphosphorique.
Acide pyrophosphorique.
Cet acide ne donne point de précipité avec l’eau de baryte. Il ne précipite pas l’albumine. Il précipite le nitrate d’argent en blanc. Dissous dans l’eau , il se transforme peu à peu en acide phosphorique ordinaire.
On obtient l’acide pyrophosphorique pendant la calcination du phosphate neutre de soude.
Formule : PhO ,2HO.
Pyrophosphates.
Ces sels sont généralement solubles dans l’eau. On ne connaît guère que les pyrophosphates alcalins.
(x) M. Péligot , dans les Annales de physique et de chimie ; mars x84o.
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Ils précipitent le nitrate d’argent en blanc. Le pyrophosphate d’argent qui se produit ainsi renferme 2 équiv. de base.
Composition. Un équivalent d’acide pyrophospborique se trouve combiné avec 2 équiv. de base.
Formule : 2MO, Ph O’.
Acide métaphosphorique.
Cet acide précipite en blanc l’eau de baryte. Il précipite l’albumine de sa dissolution aqueuse. Il précipite également en blanc le nitrate d’argent. Ces caractères suffisent pour distinguer l’acide métaphosphorique de l’acide pyrophosphorique. Dissous dans l’eau, l’acide métaphosphorique se transforme, à la longue, en acide phospliorique ordinaire. < Celte transformation n’a pas lieu , si l’on sature l’acide par une base.
On prépare l’acide métaphosphorique en calcinant fortement le phosphate acide de soude , ou l'acide phosphorique libre.
Formule : Ph05,H0.
Métaphosphate.s .
Les métaphosphates sont , en général , moins solubles que les pyrophosphates. On ne connaît guère que les métaphosphates de potasse , de soude, de chaux et de baryte. Les deux premiers sont solubles ; leurs dissolutions donnent, par évaporation , un résidu visqueux et semblable à de la gomme.
Les métaphosphates solubles précipitent en blanc le nitrate d’argent. Le métaphosphate d’argent qui se forme contient 1 équiv. de base de moins que le pyrophosphate correspondant.
Composition. Un équiv. d’acide métaphosphorique sature 1 équiv. de base. Formule : MO,PhO\
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Hydrogène phosphore.
Propriétés physiques. L’hydrogène phosphoré est un gaz incolore et d’une odeur alliacée. Sa densité est 1,18. L’électricité et la chaleur le décomposent en hydrogène et en phosphore. L’eau privée d’air, dissout environ le quart de son volume de ce gaz. La dissolution aqueuse de ce gaz a une saveur désagréable , et ne luit pas dans l'obscurité. A la température de l’ébullition , le gaz se dégage sans altération. L’eau aérée le décompose partiellement en acide phosphorique et en eau.
Propriétés chimiques. L’hydrogène phosphoré ne joue pas le rôle de base , ni celui d’acide. Au contact de l’air , il s’en ~ flamme spontanément : de là son nom d egaz spontanément inflammable à l’air. Chaque bulle qui se dégage s’enflamme avec une léger bruit. La flamme , d’un jaune éclatant , est entourée d’une auréole de vapeurs blanches d’acide phosphorique. Ce gaz , conservé pendant un certain temps dans des vases bien fermés , perd la propriété de s’enflammer spontanément à l’air. Il se dépose alors souvent du phosphore sur les parois du-vase ; ce qui avait fait croira à l’existence d’un gaz hydrogène phosphoré non inflammable , et contenant moins de phosphore que le gaz spontanément inflammable. Mais ce phosphore n’est pas du phosphore de combinaison , c’est du phosphore mécaniquement entraîné par le gaz qui s’est dégagé. Ce qui le prouve , c’est qu’en faisant passer le gaz à travers un tube entouré de glace , on l’obtient pur ; il ne dépose plus de phosphore sur les parois des vases ; mais il ne s’enflamme plus spontanément à l’air. Lorsqu’on chauffe dans une cornue une dissolution concentrée d’acide phosphoreux ou d’acide hypophosphoreux , on obtient également de l’hydrogène phosphoré pur; mais celui-ci ne s’enflamme pas davantage à l’air. Il ne brûle qu’au contact d'un corps en combustion. Ce gaz non inflammable a exactement la même composition que le gaz spontanément inflammable à l’air.
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La présence d’une quantité minime d’acide arsénieux, d'acido phosphoreux , d’alcool, d’huile essentielle de térébenthine, etc. change le gaz spontanément inflammable en gaz non spontanément inflammable à l’air (1). Et après en avoir retiré la substance étrangère , le gaz n’en reste pas moins non inflammable à l’air. Ce fait donne à croire qu’il n’existe pas de corps réellement isomériques, et qu’il vaut mieux accuser, dans ces cas , l'imperfection de nos moyens d’analyse.
État. L’hydrogène phosphoré se produit quelquefois naturel lement(/èax follets) pendant la putréfaction des substances animales, telles que le cerveau, le sang, la laitance decarpe,etc. qui renferment des quantités notables de phosphore.
Préparation. Lorsqu’on fait bouillir de l’eau avec de la potasse caustique et des fragments de phosphore , on obtient le gaz hydrogène phosphoré qu’on recueille sur le mercure ou sur l’eau privée d'air. Dans cette action , l’eau est décomposée , son oxygène forme , avec le phosphore , de l’acide hypophosphoreux qui se combine avec la potasse (hypophospliitc); et l’hydrogène , en s’unissant à une autre portion de phosphore, donne naissancçà f hydrogène phosphoré. Dans cet état . ce dernier contient toujours de l’hydrogène libre, dont il est difficile de le débarrasser. Pour l’avoir pur , on le prépare de la manière suivante : on fait arriver du phosphore en vapeur sur de la chaux ou de la baryte ; il se produit un mélange de pliosphurc de calcium ou de baryum, et de phosphate de chaux ou de baryte insolubles. Dès qu’on met ce pliosphure dans l’eau , on obtient un dégagement d'hydrogène phosphoré que l'on recueille , comme nous venons de le dire.
Compqsition. On avait jusqu’ici admis au moins deux phosphures d’hydrogène, dont l’un (Ph’ H‘), spontanément inflammable , avait été appelé sesquiphosphure ou perphosphure d’hydrogène , obtenu par la décomposition du phosphure de baryum ou de calcium dans l’eau. L’autre (Ph* H6), non spon-
(i) On peut rendre spontanément inflammable le gaz qui ne l’est pins, en y laissant passer une très-petite quantité d’acide frypoazotiqne (Grakam).
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tanément inflammable, avait été appelé hydrogène protophospliorè , obtenu par la décomposition des acides phosphoreux ou hypophosphoreux. Mais l’analyse la plus rigoureuse démontre qu’il n’existe réellement qu’un seul hydrogène phosphoré. Le gaz spontanément inflammable , comme le gaz non spontanément inflammable, se compose de 2 volumes ou 1 éq. de phosphore et de 6 volumes ou 3 éq. d’hydrogène = Ph H3.
En faisant absorber l’un et l’autre gaz par le chlorure de titane ou de zinc , on obtient un produit absolument identique , qui , mis en contact avec de l’eau , ne donne que du gaz non spontanément inflammable à l’air. Si , à la place de l’eau, on emploie l’ammoniaque , on obtient un dégagement de gaz spontanément inflammable.
Historique. L’hydrogène phosphoré a été découvert en 1783 , par Gingembre.
Outre le composé gazeux d’hydrogène et de phosphore , il existe probablement encore deux composés analogues , l’un liquide et l’autre solide , tous deux fort peu connus.
AKSENIC.
S’iî'ONYME. A rsenic gris , coballum , Scherbenkobalt ( allem. ).
Propriétés physiques. L’arsenic est un corps solide , d’un gris d’acier brillant , lorsqu’il est récemment préparé. II est friable , à texture écailleuse et d’une densité de 5 , 7. II est sans saveur et développe , par le frottement, une légère odeur d’ail. L’arsenic se sublime rapidement sous l’influence de la chalèur , parce que la température de sa volatilisation diffère très peu de la température de sa fusion. On ne liquéfie l’arsenic qu’en l’exposant à une chaleur rouge en même temps qu’à une forte pression dans un vase bien fermé.
Propriétés chimiques. L’arsenic se ternit à l’air, se recouvre d’une poussière grisâtre qui n’est autre chose qu’un mélange d’acide arsénieux et d’arsenic. Dans certains points de sa surface , on remarque des taches blanchâtres composées presque
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entièrement d'acide arsénieux . Mis en contact avec un corps en ignition, il brûle à l ’air, comme de l’amadou, en répandant une lumière bleuâtre , «à peine visible pendant le jour, mais qui, dans l’obscurité, ressemble exactement à la lumière du phosphore. En brûlant ainsi à 180° environ, il répand une odeur particulière , rappelant celle de Y ail ou du phosphore (1). Cette odeur se développe , ( comme l’odeur de beaucoupd’autres substances) au moment même du passage de l’arsenic à l’état d’acide arsénieux, ou, vice versâ , au moment du passage de l’acide arsénieux à l’état d’arsenic. ï)e cette manière, l’odeur alliacée de l’arsenic, n’appartient ni a l’arsenic (en vapeur) ni à l’acide arsénieux : elle appartient à l’intervalle , pour ainsi dire insaisissable, qui constitue le passage d’un état à l’autre. Lorsqu’on tient au-dessus de l’arsenic qu’on chauffe, une capsule de porcelaine ou tout autre corps solide, on remarque que les vapeurs qui sc condensent le plus près de l’arsenic, forment une couche miroitante d’un gris plus ou moins foncé ( arsenic métallique), tandis qu’à une plus grande distance , cette couche est blanche (acide arsénieux).
État. L’arsenic accompagne, avec le soufre et le sélénium, un grand nombre de métaux, tels que le fer, le cuivre, le plomb, le cobalt, le nickel et l’antimoine ( arséniures ) . On rencontre l’arsenic à l’état d’arséniate de chaux, partout où il y a du phosphate de chaux, isomorphe avec l’arséniate. C’est pourquoi on en trouve dans les os, dans les muscles, dans la farine, etc.
Préparation. Lorsqu’on calcine à l’air un arséniure de cobalt ou de fer, on obtient un dégagement d’acide arsénieux. Et celuici , engagé dans une base et chauffé avec du charbon, donne de l’arsenic qui vient se condenser dans des récipients froids.
Arséniures (alliages). L'arsenic, comme l’antimoine, rend les métaux très -cassants. Il suffit pour cela d’une très- petite quantité d’arsenic. Avec le cuivre, il donne un arséniure blanc,
(0 I* agaric alliacé , si i roquent sur les feuilles sèches des bois de chêne, a une odeur semblable. Beaucoup d autres plantes développent un odeur d’ail par le frottement.
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connu autrefois sous le nom de cuivre blanc ( Weisskupfer). On emploie un arséniure de plomb, contenant très -peu d’arsenic, pour couler les dragées de plomb. Quelques-uns dte ces arséniures métalliques peuvent se combiner avec les arséniures alcalins , pour former des arséniures doubles ( arsénico-sels). Soumis au grillage , les arséniures exhalent une odeur d’ail ; il s’en dégage de l'acide arsénieux qui se dépose sous forme de cristaux blancs , sur les corps froids , et il se produit des sous-arséniates. L’acide azotique concentré et bouillant change, si l'acide est en excès, les arséniures en arséniates, et les change en arsénites, si l’acide n’est pas en excès.
Sy mbole de l’arsenic. = As ou As1 (atomes) = 940,084.
Composés oxygénés de l’arsenic.
Il existe deux degrés d’oxydation de l’arsenic , correspondant par leur composition, l’un à l'acide phosphoreux, l’autre à l’acide phosphorique.
Le sous-oxyde ou protoxyde de M. Berzélius, qui se produit par l’oxydation spontanée de l’arsenic à l’air humide, n’est qu’un mélange d’acide arsénieux et d’arsenic.
Acide arsénieux (oxyde d’arsenic, arsenic blanc , mort aux rats , etc. ) On le vend daus le commerce sous le nom d’arsenip. On l’obtient en grand, par le grillage des arséniures , dans les fabriques de verres blancs de cobalt ‘ les vapeurs blanches d’acide arsénieux , qui se dégageut , viennent se condenser dans de longs tuyaux de cheminée , appelés eq allemand Giftfange. On l’obtient encore en grillant directement l'arsenic au contact de l’air. Dans l'un comme dans l’autre cas , l'acide arsénieux , a l’aspect d’une poudre blanche , semblable à de la farine ; c’est ce qui lui a fait donner en allemand le nom de farine de poison ( Giftmehl )■ Exposé à la chaleur rouge , dans des vases clos , l’acide arsénieux en poudre se sublime et se condense à la partie supérieure de ce vase , sous forme d’une masse vitreuse, transparente ,
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Jaunâtre , d’une densité égale à 3,73. Il perd bientôt sa transparence , et il devient opaque , d’un blanc laiteux , en même temps qu’il diminue de densité ; car, au lieu de 3,73, cette densité est réduite à 3,69 ; sans qu’il ait pour cela changé de composition L’acide arsénieux est dimorphe. Il cristallise en tétraèdres (par voie sèche), et en octaèdres (par voie humide). L’acide arsénieux est assez peu soluble dans l’eau à la température ordinaire : 100 partie d’eau en dissolvent 1 p. à froid, et 10 parties à chaud. L’addition d’un acide, comme l’acide chlorhydrique, augmente sa solubilité dans l’eau. Une dissolution saturée et bouillante d’acide arsénieux fondu et transparent , laisse, par refroidissement , déposer des cristaux dont chacun est accompagné d’un jet de lumière assez intense (dans l’obscurité) pour pouvoir lire l’heure d’une montre. Les cristaux ainsi formés, étant redissous, ne produisent plus ce phénomène lumineux. Le sulfate de potasse et quelques autres sels présentent , au moment de leur cristallisation , une phosphorescence semblable.
La dissolution aqueuse d’acide arsénieux a une saveur astringente , métallique , d’un arrière-goût douceâtre. Elle rougit faiblement la teinture de tournesol.
L'acide arsénieux , exposé à la chaleur, se volatilise sans passer par l’état liquide intermédiaire. Les vapeurs d’acide arsénieux ont une odeur alliacée plus ou moins forte , ce qui tient, non pas, comme on Je prétend, à la présence de quelques parcelles d’arsenic non oxydées , mais â ce que l’acide arsénieux se réduit en partie , en rencontrant dans l’air des molécules de substances organiques. Pour prouver ce fait , on volatilise de l’acide arsénieux dans une petite chambre étroite, remplie de poussière de débris organiques voltigeant dans l’air- L’odeur d’ail devient excessivement forte et presque insupportable. En répétant ensuite la même expérience dans la même chambre, dont l’air est calme , et privé autant que possible de molécules organiques , on obtient à peine une odeur d’ail sensible.
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C’est à tort qu on a jusqu’ici complètement négligé l’action des molécules organiques suspendues dans l’air, dans une foule de phénomènes physiques , chimiques et vitaux.
Comme l’acide arsénieux prend naissance à une température élevée , il est indécomposable à celte même température ; c’est donc un composé stable. Cependant , lorsqu’on conserve cet acide pulvérisé , enveloppé dans du papier on remarque sur ce papier, au bout d’un certain temps, des taphes brunâtres, provenant de quelques parcelles d’acide arsénieux réduit. Ainsi , de même que l’arsenic s’oxyde à la longue dans l’air humide , de même aussi , par un effet inverse, l’arsenic oxydé se désoxyde au contact d’une substance réductive (riche en carbone), par l’effet du temps et sous l’influence de l’air humide. En chauffant, avec du charbon très-divisé, de l’acide arsénieux en poudre, dans un petit tube de verre, l’arsenic se dépose sous forme de couches noirâtres sur les parois du tube, en même temps qu’on sent l’odeur d’ail caractéristique. Mais pour que tout l’acide arsénieux soit décomposé par le charbon , il faut retarder la volatilité du premier en l'engageant dans de la potasse ou de la soude , absolument de la même manière qu’on fixe l’acide phosphorique dans une base, afin d’en retirer le phosphore par la calcination avec le charbon. L’acide arsénieux est très-soluble dans l’acide chlorhydrique. L’eau de chaux est troublée par l’acide arsénieux : le précipité blanc d’arsénite de chaux est soluble sans effervescence dans les acides azotique et chlorhydrique.
L’acide sulfhydrique ne produit pas d’abord de précipité dans une dissolution simplement aqueuse d’acide arsénieux. Le précipité jaune (orpiment) ne se forme qu’au bout de plusieurs heures ou même de plusieurs jours. Une ébullition prolongée le fait naître beaucoup plus tôt. Mais en ajoutant à la dissolution aqueuse quelques gouttes d’acide chlorhydrique, le précipité jaune de sulfure d’arsenic se produit sur-le-champ. Ce précipité est insoluble dans l’eau et très -soluble dans l’ammoniaque. Un linge plongé dans la dissolution ammonia-
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cale de sulfure d’arsenic, se teint en jaune, après que toute l’ammoniaque a été dégagée , soit par simple évaporation à l’air, soit à l’aide d’une légère élévation de température. Le précipité jaune de sulfure d’arsenic pourra être confondu avec le sulfure de cadmium.
L’acide arsénieux ne produit point de précipité dans une dissolution d’azotate d’argent neutre ; il faut y ajouter préalablement de la potasse, pour obtenir le précipité rougeâtre d’arsénite d'argent. Uni à la potasse , l’acide arsénieux donne uu précipité vert, connu sous le nom de vert deScheele,dans lessels de cuivre. Au contact du chlore humide, il se convertit en acide arsénique, par suite de la décomposition de l’eau, qui cède son oxygène à l’acide arsénieux et son hydrogène au chlore.
L’acide arsénieux est un acide faible qui neutralise mal les bases.
Composition. As O3 = 1 équival. d’acide arsénieux , analogue à l’acide phosphoreux (Ph O3).
1240,084 As O3
Usages. On emploie l’acide arsénieux pour empoisonner les rats. C’est cet acide qui donne le plus souvent lieu aux accidents d’empoisonnement. Uni à l’oxyde de cuivre (vert de Scheele) , il est employé en peinture.
Cet acide , comme à peu près tous les poisons , est rapidement absorbé et pénètre jusque dans la substance même du sang , des muscles , du cerveau , etc.
Arsènites.
Ce sont des combinaisons peu stables. L’acide y est faiblement uni à la base. Les arsènites sont généralement insolubles dans l’eau ; ceux de potasse , de soude et d’ammoniaque sont seuls assez solubles.
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Caractères distinctifs. i°Les acides les décomposent et en précipitent l’acide arsénieux , si les dissolutions sont trèsconcentrées.
2° L’acide sulfhydrique ne les précipite en jaune qu’autant que la liqueur a été préalablement acidulée.
3° Les arsénites alcalins précipitent l’azotate d’argent en rouge pâle ( arsénite d’argent).
4° Us précipitent les sels de cuivre en ven ( vert de Scheele , arsénite de cuivre).
5° Chauffés avec du charbon , ils donnent de l’arsenic qui répand une odeur d'ail (1). Le résidu de la calcination est un oxyde si la base est irréductible par le charbon (arsénites alcalins), ou un sous-arséniure, si la base est réductible (arsénites métalliques).
Acide arsénique.
11 diffère de l’acide arsénieux, d’abord parce qu’il est tréssoluble dans l’eau , et ensuite parce qu'il rougit assez fortement la teinture de tournesol. 11 faut 6 p. d’eau froide et 2 p. d’eau chaude pour dissoudre une partie d’acide arsénique. Sa densité est 3,4. A la température rouge sombre il fond en une masse vitreuse , qui a beaucoup de ressemblance avec l’acide phosphôrique fondu. En dépassant un peu les limites de cette température , il ne se volatilise pas , mais il se décompose (à la chaleur rouge ) en oxygène et en acide arsénieux. Chauffé avec du charbon en pondre , il se décompose comme l’acide arsénieux. Les liydracides n’ont pas d’action sur lui à froid. L’acide sülfhydrique n’y produit de précipité qu’au bout de 15 à 20 heures. L’addition d’une petite quantité d’acide chlorhydrique rend cette précipitation instantanée.
L’acide arsénique étant beaucoup plus soluble que l’acide arsénieux , parait être plus vénéneux que ce dernier. Il neutralise bien les bases.
(1) Les phosphites et les phosphates répandent, dans «es circonstances, une odeur semblable.
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Compos. As O*, analogue à l’acide phosphorique (PhO8).
On le prépare, soit en traitant une dissolution d’acide arsénieux par le chlore , soit en chauffant 4 parties d’acide arsénieux avec 12 parties d’acide azotique et une partie d’acide chlorhydrique et en évaporant pour chasser l’excès de ces acides.
Arsèniates.
Les arsèniates sont beaucoup plus stables que les arsénites. Cependant, quelque stables qu’ils soient, on les obtient rarement bien neutres. Les arsèniates sont presque toujours basiques ou acides , ayant la même composition et souvent la même forme de cristallisation que les phosphates. Les arséniates alcalins sont seuls solubles dans l’eau. Comme les phosphates , les arsèniates insolubles se dissolvent dans un excès d’acide ( arsèniates acides).
Caractères distinctifs. 1° Les acides ne les troublent pas , quelque concentrées que soient les dissolutions.
2° L’acide sulfhydrique ne les précipite en jaune qu’après l’addition de quelques gouttes d'acide chlorhydrique.
3° Les arsèniates alcalins précipitent les sels d’argent en rouge brique ( arséniate d’argent).
4° Us précipitent les sels de cuivre en bleu ( arséniate de cuivre).
3° Chauffés avec le charbon , ils se comportent comme les arsénites.
La présence des matières organiques masque, pendant un temps plus ou moins long, l’action des réactifs sur lesarsônites et les arsèniates.
Composés sulfurés.
Les sulfures correspondant anx deux degrés d’oxydation de l’arsenic , sont :
1* Le sesquisulfure (orpiment, auri pigmentum). On le rencontre cristallisé ou en masses feuilletées, jaunes, d’un éclat
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nacré, eu Hongrie, en Transylvanie, en Valacliie et dans toutes les raines riches en arsenic. On le prépare en chauffant un mélange d’acide arsénieux et de soufre , au-dessous de la température de fusion de ces corps. Ainsi obtenu , il est d'un jaune orangé , d’un aspect de porcelaine , demi-transparent , non cristallisé et presque toujours mêlé d’une certaine quantité d'acide arsénieux. Entin on l’obtient par voie humide , en précipitant une dissolution d’acide arsénieux par l’hydrogcne sulfuré. Il est vénéneux.
Composition : AsS®, analogue à l’acide arsénieux.
Usages. On emploie l’orpiment dans les manufactures de toiles peintes. Il entre dans la composition du collyre de Lanfranc.
2° Sulfure correspondant à l'acide arsénique. Il est pulvérulent , d’un jaune clair , fusible , volatil et très-soluble dans les sulfures alcalins , avec lesquels il forme des sulfo-sels , absolument comme l’acide arsénique produit des oxy-sels avec les oxy-bases.
Composition. As S®, analogue à l’acide arsénique. On l’obtient en précipitant une dissolution d’acide arsénique par l’hydrogène sulfuré.
Outre ces sulfures , on connaît :
Le protosulfure { réalgar , arsenic rouge , soufre de rubis). On le trouve en cristaux demi-transparents, couleur d'aurore , en Chine , au Japon , en Bohème , dans des produit volcaniques , etc. 11 est fusible et volatil. Après avoir été fondu , il se prend , par refroidissement, en une masse vitreuse, transparente et à cassure concho'ide. On le prépare en distillant un mélange d’acide arsénieux et de soufre.
Composition. As S1.
Mêlé avec trois fois et demie son poids de fleurs de soufre, et 12 parties de salpêtre , il sert à produire les feux blancs.
Hexa- sulfure . Ce sulfure s’obtient en traitant le réalgar par la potasse caustique- Dans cette action , la potasse s’empare d'une partie de l’arsenic qu elle dissout , tandis que l’autre
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partie se combine avec un excès de soufre, il est de couleur noirâtre, d’un éclat métallique, et, soumis à la distillation , il donne d’abord du réalgar, puis de l'arsenic.
Composition : As S*.
• Ennéa-sulfure. Ce sulfure est de couleur noire comme le précédent.
Composition. As S9.
Le soufre parait être susceptible de se combiner en toutes proportions avec l’arsenic. Les sulfures d'arsenic se combinent , «à leur tour , avec un grand nombre de sulfures métalliques , tels que les sulfures de cuivre , de plomb , d'antimoine, de cobalt, etc. Il n'est donc pas étonnant qu’on rencontre l’arsenic dans beaucoup de produits chimiques impurs.
Composés chlorés.
Le chlore gazeux se combine directement avec l’arsenic en poudre pour produire un chlorure d'arsenic. L'action est accompagnée de chaleur et de lumière.
Chlorure (beurre d’arsenic). Il se présente sous forme de fumée blanche, qui se condense en un liquide incolore d'une densité de 6,300 et se congèle à 29°. Dans l’eau il se décompose en acide chlorhydrique et eu acide arsénieux qui se précipite d’abord , mais qui finit bientôt par se dissoudre dans l’eau ainsi chargée d’acide chlorhydrique.
Composition. AsCI^ ou As’Cl3, analogue à l'acide arsénieux.
Si le chlore prédomine, on aura un chlorure ( chloride ) très-volatil qui, par sa composition ( As Cl5), correspond à l’acide arséniqne. ,
Le brome se comporte comme le chlore.
Le fluor et Y iode donnent naissance à des composés analogues à ceux que produit le chlore.
Hydrogène arséme(hydrure d'arsenic, arséniure d'hydrogène) .
L 'hydrogène forme avec l'arsenic un composé gazeux,
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acide , insoluble et inflammable. Ce composé brûle à l’air avec une flamme jaune en se transformant en eau et en un mélange grisâtre d'arsenic et d’acide arsénieux , qui se dépose sur les objets froids. L hydrogène arsénié est d’une odeur nauséabonde rappelant l’odeur du phosphore. Sa densité est 2,6 à l’état de pureté. Il est d’une densité moindre lorsqu’il est mêlé d’hydrogène , ce qui arrive presque toujours. Il a beaucoup de ressemblance avec l’hydrogène antimonié(voy.y/on>»ot>;e). A une température basse , l’hydrogène arsénié prend l’état liquide. En traversant un tube incandescent , il se décompose en hydrogène et en arsenic. C’est un gaz extrêmement vénéneux. Respiré, même en petite quantité, il produit une assez viveconstriclion à la gorge et une constipation opiniâtre du bas ventre.
Composition. 100 p. d’hydrogène arsénié se composent de 2 p. d’hydrogène et de 98 p. d’arsenic. Sa formule est As Hs analogue à celle de l'acide arsénieux ( As O’).
On prépare l’hydrogène arsénié en traitant une combinaison d’arsenic et de zinc par l’acide sulfurique étendu d’eau. L’appareil dans lequel on le prépare, porte le nom d’appareil de Marsh. Cet appareil, au fond, n’est autre chose qu’un flacon auquel s'adapte un tube effilé par lequel s’échappe le gaz hydrogène arsénié. Lorsqu’on allume ce gaz et qu’on présente à une distance convenable de la flamme une capsule de porcelaine, on obtient des taches brunes, miroitantes, non volatiles à froid , solubles dans l’acide nitrique et colorant {ainsi dissoutes) le nitrate d’argent en rouge brique (arséniate d’argent). (Voy. Médecine légale de M . Orfila.)
C’est à l’aide de la flamme du gaz hydrogène arsénié , qu’on est parvenu à constater dans les cadavres les moindres traces d’arsenic normal ou accidentel.
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Synonymes. Anlimonium {lut.), Sjticssglns ( a [ loin . ).
Étymologie. Le nom d'antimoine vient de la préposition grecque, Uni, contre, et du latin nonacus , moine , par allusion à des expériences faites sur un moine, pour constater les propriétés médicales de l’antimoine.
Propriétés physiques. L’antimoire est un corps solide, susceptible de cristalliser en larges lames d’un blanc tirant sur le gris, quand il est impur et qu'il contient de l’arsenic. 11 cristallise en grains très tins et serrés , doués d'un éclat argentin, quand il est pur et exempt d'arsenic, il est cassant et friable; on peut le réduire en poudre dans un mortier de fer; il n’est , par conséquent , ni malléable , ni ductile , ni élastique , entin il se rapproche , par ses propriétés, de l’arsenic qui , comme l’antimoine , a été placé à tort dans la classe des métaux. Allié aux métaux , il les rend cassants. Sa densité varie entre 0,712 et 0,86. L’antimoine fond à la température de 480° environ. Il se volatilise sensiblement à la température blanche , en répandant une odeur de graisse fondue. Chaude à l’abri du contact de l’air et refroidi lentement , il cristallise à sa surface , sous forme de feuilles de fougère.
Propriétés chimiques. L’antimoine se ternit à l’air humide et à la température ordinaire. Au contact de l’air il brûle avec beaucoup d’éclat, et s’oxyde en répandant des vapeurs blanches , épaisses et fort malsaines , probablement à cause de l’arsenic que contient presque toujours l’antimoine ; car, suivant M Liebig, ces vapeurs peuvent èlre respirées sans inconvénient , quand l’antimoine est exempt d’arsenic. Les vapeurs blanches d’oxyde d’antimoine qui se condensent , sous forme de cristaux brillants, portaient autrefois le nom de Jleurs d’antimoine.
Lorsqu'on chauffe de l’antimoine en poudre avec du nilre , il y a détonnât ion et formation d'autimoniate de potasse.
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L’antimoine en poudre , projeté dans le chlore , y brûle à la température ordinaire.
Formule de l’antimoine. = Sb (stibium) ou Sb* (en atomes) = 1612,904.
État. Les minerais d'antimoine sont disséminés dans les terrains anciens et forment rarement des gîtes puissants. En voici les principales espèces :
1“ Sulfure. C'est le minerai d'antimoine le plus abondant et le plus généralement exploité. Il est d’un gris bleuâtre métallique, ordinairement cristallisé en aiguilles. Ses gangues sont le quartz, le sulfate de baryte et la pyrite de fer. On le rencontre dans beaucoup de pays.
U oxy sulfure ou le hennis natif est rare et paraît provenir de l'altération du sulfure naturel.
2° Haidingérite. Cette espèce est un sulfure double d’antimoine et de fer, découvert par M. Haidinger , à Cbazelles (Puyde-Dôme). Il est d’un gris de fer et souvent irisé à la surface.
3“ Oxyde d' antimoine. II est rare et accompagne ordinairement l’antimoine natif. Il est d’un blanc jaunâtre , nacré et demi-transparent.
Les acides antimonieux et antimonique ( combinés généralement avec l’oxyde de plomb ou de fer ) accompagnent quelquefois le minerai de sulfure.
h' antimoine natif est très-rare. Il est d’un blanc d’argent, lamelleux et clivable en octaèdres réguliers.
Les minerais de plomb , d’arsenic , et même d’argent , sont souvent antimonifères. L’antimoine contient presque constamment une certaine quantité d’arsenic dont il est difficile de le débarrasser.
Préparation. Le sulfure d’antimoine naturel se tranforme, par le grillage , en oxyde mêlé d’une certaine quantité de sous-sulfure, avec dégagement d’acide sulfureux. En chauffant le résidu du grillage avec 3 parties de nitre et 8 parties de tartre (flux noir), on obtient , au fond du creuset , de l’antimoine métallique recouvert d’une espèce de scories composées
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de carbonate et de sulfate de potasse, de sulfure de potassium et de sulfure d’antimoine. L’antimoine ainsi obtenu n'est jamais pur ; il contient presque toujours du plomb , du fer et de l’arsenic. Pour préparer l'antimoine pur, il faut calciner l’émétique ( tartrate de potasse et d’antimoine ) à une température élevée. Il se produit une sorte d’alliage de potassium et d’antimoine, car la potasse se réduit par le carbone de l’acide tartrique , lorsqu’elle se trouve en présence d’un métal avec lequel le potassium est susceptible de se combiner. Le résultat de cette calcination est une masse noire très-divisée, pyrophorique,qui produit dans l’eau une vive effervescence. Dans celte action , le potassium décompose l’eau , sc transforme en potasse qui se dissout , et en antimoine insoluble qui précipite.
Historique. L’antimoine est un métal assez anciennement connu. Les alchimistes lui attribuaient des propriétés merveilleuses et lui faisaient jouer un grand rôle dans leurs opérations (voy. Currus triumphalis antimonii , p. Basile Valentin).
Usages. L’antimoine , combiné avec le plomb, est employé dans la' composition des caractères d’imprimerie. L’antimoine diaphonique , obtenu en précipitant l’antimoniate de potasse par l’acide nitrique , a été employé dans le traitement des maladies cutanées. Le verre d’antimoine, le kermès, le safran des métaux (sulfure), et même l’antimoine métallique sont employés comme émétique.
Composés oxygénés.
L’antimoine peut se combiner avec l’oxygène dans trois proportions différentes. Les proportions d’oxygène sont entre elles comme les nombres 3, 3. Voici les formules de ces
trois composés :
Sb O5 oxyde d’antimoine ( acide antimonieux).
Sb O4 acide antimonieux {acide antimonique ).
Sb O5 acide antimonique {acide perantimonique).
Le sous-oxyde de M. Berzélius , comme en général tous les
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prétendus sous-oxydes , n’est qu’un mélange de protoxyde et de métal.
L’ oxyde d‘ antimoine ( Sb O1 ) , obtenu en décomposant le chlorure d'antimoine par le carbonate de potasse , se présente sous forme de poudre blanche , un peu soluble dans l’eau , se réduisant facilement par le charbon. Porté à une température élevée, il brûle comme de la tourbe en se suroxydant. Il forme des sels assez peu stables. Il se comporte avec les alcalis comme un acide faible -, c'est pourquoi il conviendrait mieux de l'appeler acide, anli/nonieux. Dans les antimonites , l’oxygène de la base est égal au tiers de la quantité d’oxygène que renferme l’acide. Combiné avec le bitartrate de potasse (crème de tartre) , il constitue l’émétique (tartre stibié) , fréquemment employé en médecine (1).
Acide antimonieux ( acide antimonique). L’acide antimoniaux (SbO‘) s’obtient, soit en grillant le sulfure d’antimoine , soit en traitant le métal par l’acide nitrique et en évaporant jusqu’à siecité. Il est blanc et devient jaune quand on le chauffe. Il se réduit, au moyen du charbon , à une température à laquelle l’antimoine métallique se volatilise en partie. Sa réduction présente donc d'assez grandes difficultés. Chauffé dansun vase clos avec de l'antimoine métallique, il passe à l'état de protoxyde en oxydant l’antimoine aux dépens de son oxygène. Il se combine avec les alcalis et donne des antimonites.
Acide antimonique (acide peranlimonique ). L’acide antimonique se prépare en dissolvant l'antimoine dans l’eau régale. On évapore la dissolution jusqu'à siccité et on reprend le résidu par l’acide nitrique qu’on chauffa presque jusqu’au rouge. Il se présente sous forme de poudre jaunâtre , rougissant la teinture de tournesol et se dissolvant dans l'acide chlorhydrique et dans la potasse ; cependant les antimoniates alcalins précipitent en blanc par l’acide chlorhydrique. Chauffé au
(i) L'émétique est de la crème de tartre dans laquelle i équiv. d'acide tartrique a etc remplacé par 1 équiv. d'acide antimonieux (o*yde d'antimoine).
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rouge, il donne de l’oxygène et de l'acide antimonieux, ce qui prouve que l'acide antimonieux ( Sb 0‘) est la plus stable des combinaisons oxygénées d’antimoine.
Composés sulfurés.
Le soufre peut, comme l'oxygène, se combiner en trois proportions différentes avec l'antimoine.
Sulfure d'antimoine. Le sulfure d'antimoine s’obtient directement en chauffant le soufre avec l’autimoinc ou avec loxyde d’antimoine. Dans ce dernier cas , il se dégage de l'acide sulfureux. Le sulfure d'antimoine est d'une couleur grise foncée et d'une cassure fibreuse. Chauffé dans des vaisseaux clos, il distille sans s'altérer. Il peut se combiner avec le sulfure de potassium et donner un sulfosel dans lequel le soufre de la potasse est au soufre de l’antimoine comme 1 : 3. L’acide chlorhydrique le dissout à laide de la chaleur; il se dégage en même temps de l'hydrogène sulfuré. Cette dissolution , faite à chaud , laisse, par refroidissement, déposer une masse d'un brun rougeâtre qui porte , dans le commerce , le nom de kermès minéral ; c’est un oxy-sulfure d'antimoine. D’après les recherches les plus récentes , on peut préparer le sulfosel d'antimoine et de potasse, en chauffant, dans un creuset, un mélange formé de 1 partie de carbonate de potasse et 3 parties de sulfure d'antimoine réduit en poudre. Une partie de potasse dissout l’oxyde d'antimoine formé aux dépens d’une autre partie de potasse qui , étant ainsi réduite à l'état de potassium, se combine avec le soufre de l’antimoine. Il se produit donc un sulfure double de potassium et d’antimoine, qui, par le refroidissement ou par l’addition d’une certaine quantité d'eau , laisse déposer le kermès.
Le sulfhydrate d’ammoniaque convertit l’oxyde d'antimoine en sulfure , à la température ordinaire. Avec les acides antimonieux et anlimonique , il faut opérera chaud ; il se dégage de l’hydrogène sulfuré, et l’on obtient un mélange d’anti-
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mon i te d’ammoniaque et de sulfure d’antimoine, qui, précipité par un acide , donne du soufre doré d'antimoine. On se servait autrefois du sulfure d’antimoine comme d’une espèce de fondant, ce qui lui avait valu le nom de lupus metallorum (loup des métaux). Fondu dans un creuset et chauffé jusqu’au rouge, il donne une masse brune , à cassure vitreuse , connue sous le nom de verre d’antimoine. La couleur de ce verre peut prendre différentes nuances , suivant les différents degrés d’oxydation de l’autimoine, du plomb et du fer , etc., qui peuvent s’y trouver. Le verre d’antimoine, mis en contact avec les acides , donne à la longue un précipité appelé safran d’antimoine 11 y a encore d’autres sulfures d'antimoine dont l’étude offre peu d’intérêt.
Composés chlorés.
Chlorure d’antimoine. Le chlorure d’antimoine ( Sb Cls) est, de tous les sels antimoniaux, à peu près le seul qui intéresse le chimiste , et auquel s’appliquent les caractères des sels d’antimoine. Le chlorure d’antimoine ( beurre d'antimoine) est acide , très caustique. On s'en sert quelquefois en médecine pour cautériser les plaies produites par la morsure de serpents venimeux. Il est soluble dans l’eau ; en y ajoutant une plus grande quantité d’eau , il se forme un précipité blanc d’oxychlorure d'antimoine qui porte le nom de poudre d si Igaroth, qu’on employait autrefois pour déterminer le vomissement. La liqueur qui surnage, portait anciennement le nom d’wprit de vitriol des philosophes. Celte liqueur, abandonnée quelque temps à l’air, se transforme entièrement en protoxyde d’antimoine ( Sérullas ). Quand on y ajoute préalablement un acide organique , tel que l’acide tarlrique , l’eau ne précipite plus le chlorure d antimoine; l’acide végétal s'empare de l’oxyde d’antimoine pour former un sel soluble.
La potasse ou la soude , versée dans le chlorure d’antimoine, donne un précipité blanc d’oxyde d’antimoine soluble dans un excès de potasse ou de soude. Les carbonates solubles
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y donnent également un précipité blanc , mais qui est insoluble dans un excès de précipitant. Il se dégage en même temps de l’acide carbonique ; car l’oxyde d’antimoine n’est pas susceptible de se combiner avec l’acide carbonique pour former un carbonate ; et l’excès de carbonate alcalin ne redissout pas l'oxyde d’antimoine, parce que celui-ci , étant une fois précipité , n’est pas assez fort pour chasser l’acide carbonique du carbonate alcalin. Les anciens chimistes connaissaient déjà la différence des précipités produits par un alcali pur ou par un alcali carbonaté , sans en pouvoir donner l’explication. I/hydrogéne sulfuré précipite le chlorure d’antimoine en jaune orangé. En employant ce réactif, il faut préalablement ajouter au chlorure de l’acide tartrique , afin d’empêcher la formation d'un oxychlorure insoluble que l’eau de l’hydrogène sulfuré tendrait à produire; car, en règle générale, les réactifs attaquent mieux les corps dissous que les corps non dissous. Le cyanure double de fer et de potassium précipite les sels d’antimoine en blanc. Le fer, le zinc , l’étain , le cuivre , précipitent l’antimoine de ses dissolutions, sous la forme d'une poudre grise qui , séchée au feu , est pyrophorique et s’enflamme spontanément à l’air. Le chlorure d'antimoine peut s’obtenir directement, en dissolvant l’anlimoine métallique dans l’eau régale. On peut encore le préparer en chauffant , dans une cornue de grès , de l'oxyde d’antimoine , du sel marin et de l’acide sulfurique. Le chlorure d’antimoine passe à la distillation et I on a pour résidu du sulfate de 60ude.
Lorsqu’on fait brûler de l’antimoine dans le chlore , on obtient , non pas du prolochlorure d’antimoine , mais du perchlorure, qui est liquide, légèrement jaunâtre , très-volatil , cristallisable , attirant l’humidité de l’air, et se décomposant en acide antimouique par l'addition de beaucoup d’eau. Sa formule est : Sb Ci5.
Le brome , l’iode et le fluor se comportent avec l’antimoine à peu près comme le chlore.
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Hydrogène antimonié (hydrure d'antimoine).
L'hydrogène antimonié est un gaz(l) incolore et inodore comme l’hydrogène ; l’odeur qu’il a quelquefois tient à des matières étrangères. Il est décomposé par la chaleur en hydrogène et en antimoine qui se dépose sur les parois du tube avec l’éclat qui le caractérise. Il brûle avec une flamme blanche tirant légèrement sur le jaune; il est peu soluble dans l’eau. Sa dissolution aqueuse se trouble peu à peu à l’air, se décompose et laisse déposer l’antimoine. Il a beaucoup de ressemblance avec l’hydrogène arsénié. Il est précipité en jaune par l’hydrogène sulfuré; comme l’hydrogène arsénié, il produit en brûlant une tâche noirâtre sur une capsule de porcelaine. On distingue la tache antimoniale de la tache arsénicaie . en ce que la première ne se dissout point dans l'acide nitrique , quelle ne colore point en rouge le nitrate d’argent , et qu’étant humectée par l’eau régale , elle se colore en rouge par l’acide sulfhydrique , tandis que ce même réactif communique à la tache arsénicaie , mouillée par l'eau régale, une belle couleur jaune citron. On prépare l’hydrogène antimonié en faisant 'agir l’acide sulfurique affaibli sur du zinc et de l’oxyde d’antimoine. On recueille le gaz, comme l’hydrogène.
La flamme de l’hydrogène antimonié , à laquelle on présente une capsule de porcelaine, sert à constater des traces d'émétique (médecine légale). (Yoy. Hydrogène arsénié.)
Composition. Sb H5 analogue à la formule de l’hydrogène arsénié (As H5 ) et à celle de l’hydrogène phosphorè (Ph H*).
Alliages d’antimoine (voyez Alliages de plomb et de bismuth).
(i) Découvert par M. Pfaflf (voy. Annulai de Paggendorf, vol xxxxn ).
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Sels d’antimoine. (Voyez Chlorure (T antimoine .)
Les oxysels d' antimoine sont mal déterminés incristallisables , de manière qu’on peut , en quelque sorte , en nier l’existence. Ils sont à peu près tous insolubles dans l’eau , excepté ceux dont l’acide est tiré du règne végétal. L’acide tartrique, en se combinant avec l’oxyde d’antimoine et la potasse, donne un sel double qui est employé en médecine sous le nom d’emétique.
Les anlinionites et les antimoniates solubles sont précipités en blanc par les acides minéraux. Ils sont peu connus.
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CINQUIÈME FAMILLE
KALIACÉS (Kaliacea).
Cette famille est une des plus naturelles du règne minéral. Elle comprend le potassium , le sodium , le lithium et l’ammonium (l).-Les trois premiers radicaux se ressemblent autant par leurs propriétés chimiques que par leurs propriétés physiques. Lis sont mous comme de la cire et d'un éclat argentin , lorsqu’ils sont récemment coupés ; ils sont trèsfusibles et volatils. Ils décomposent l’eau avec flamme , à la température ordinaire. Voici les caractères fondamentaux de cette famille :
t° Les kaliacés ont une très-grande affinité pour l’oxygène. Ils s’oxydent et se carhonatent promptement à l'air. Le radical de l’ammoniaque (ammonium) n’existe isolément qu’à l’état d’oxyde (voy. Ammoniaque). Le potassium et le sodium peuvent se suroxyder : le premier prend 3 équiv. d’oxygène (KO1) , l’autre 1 1/2 équiv. d’oxygène (NaO().
2° Les kaliacés oxydes des ( potasse , soude , lithine , ammoniaque ) sont les bases les plus puissantes et les plus stables de la chimie (bases alcalines). Us sont tous des protoxydes: 1 équiv. d’oxygène (O) est combiné avec 1 équiv. de Ka , ou de Na , ou de Li , ou de Am.
3° La potasse , la soude , la lithine et l’ammoniaque , ainsi que leurs carbonates, verdissent le sirop de violettes ( propriété alcaline), et sont indécomposables par la simple action de la chaleur.
4° Les oxydes des kaliacés hydratés ne perdent jamais toute leur eau, à quelque température qu’on les expose. Ils en conservent toujours , au moins , 1 équiv. ( HO ).
5° Les composés des kaliacés sont tous extrêmement solubles dans l’eau. Les sels de soude sont les plus solubles de tous.
6“ La potasse , la soude , la lithine et l'ammoniaque sont toutes isomorphes entre elles. Leurs sels ont à peu près les mêmes propriétés cl peuvent se remplacer les uns les autres dans leurs usages. Les sels de potasse et de soude out la plus grande analogie avec les sels ammoniacaux. L'alun, à base d’ammoniaque, cristallise en octaèdre, absolument comme les aluns à base de potasse , à base de soude ou à base de lithine.
(i) L'ammonium ( NII) , radical non isole de l’ammoniaque , fonctionne comme un corps simple.
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POTASSIUM
Sïsosyme. Kalium .
Propriétés physiques. Le potassium est solide , à peu près de la consistance de la cire. Récemment coupé , il a l’aspect et le brillant de l’argent; mais il se ternit rapidement , devient bleuâtre et gris (en absorbant l’oxygène de l'air). Sa densité est 0,865 ; aussi nage-t-il sur l’eau. A la température de 0°, il devient cassant et se laisse réduire en poudre. Il fond à 58^ et se volatilise à la température rouge sombre, en répandant des vapeurs vertes.
Propriétés chimiques. A la température ordinaire et même à plusieurs centaines de degrés au delà , le potassium est , de tous les corps , celui qui a la plus grande aflinilé pour l’oxygène. Aussi enlève-t-il, dans ces circonstances , l'oxygène à tous les composés oxygénés avec lesquels il se trouve en contact. Mais à une température très-élevée , à la température blanche , le fer est un corps plus désoxygénant que le potassium ; car il enlève l’oxygène à la potasse. Mis dans l’eau , le potassium s’enflamme en tournoyant et brûle avec une belle flamme pourpre. Au moment où celle-ci s’éteint, il se manifeste une légère détonnation pendant laquelle des éclats de potasse caustique sont quelquefois projetés au loin. Dans cette action l’eau est décomposée; le potassium s’empare de l’oxygène pour former de la potasse à l'instant où l’hydrogène forme de l’eau avec l’oxygène de l’air. La coloration de la flamme est probablement due à des vapeurs de potassium qui se dégagent en même temps. Lorsqu’on fait brûler un fragment de potassium (enveloppé dans un morceau de papier) sur l’eau , à l’abri du contact de l’air, il ne se produit point de flamme , et il se dégage de l’hydrogène dont le volume correspond, équivalent pour équivalent, à la quantité d’oxygène de la potasse qui se produit. De plus, ce volume d’hydrogène représente exactement
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le volume de chlore , de hrôme , d’iode ou de cyanogène , que prendrait le potassium pour former un chlorure , bromure , iodure ou cyanure de potassium. On conserve le potassium dans de l’azote, dans de l’hydrogène, ou dans un liquide non oxygéné , dans un carbure d'hydrogène , dans l’huile de naphte , etc.
Préparation. Le potassium a été obtenu , pour la première fois, en décomposant la potasse au moyen de la pile. Ce procédé n’est plus employé aujourd’hui. Pour préparer le potassium , on peut se servir des deux procédés suivants : 1° on place dans l’intérieur d‘un tube cylindrique de fer des fils ou des fragments de fer. Ce tube est coudé au milieu de manière que les deux extrémités se relèvent. A l’une de ces extrémités s'adapte un tube de verre , qui se rend sous une cloche remplie d’huile de naphte ; dans l’autre extrémité du tube , on met des fragments de potasse bien desséchés. Après avoir bien luté l’appareil , on le chaude à une forte température. Par l’action de la chaleur, la potasse se réduit en vapeur et arrive dans la partie concave (coude) du tube où se trouvent les fits do fer. Là , le fer s’oxyde aux dépens de la potasse , qui se convertit en potassium , dont les vapeurs vertes viennent se condenser dans l'huile de naphte. Pendant cette action , il se dégage de l’hydrogène , ce qui tient à ce que la potasse , quelque concentrée qu’elle soit , contient toujours de l’eau. Or, le fer s’empare , non-seulement de l’oxygène de la potasse , mais encore de l’oxygène de l’eau. Le potassium et l'hydrogène se dégagent donc en même temps. On n’obtient pas, par ce procédé, tout le potassium qu'on devrait obtenir , eu égard à la quantité de potasse employée.
2° On calcine , dans des cornues en fonte , de la crème de tartre ( bitartrate de potasse ) Celui-ci se transforme d'abord en carbonate de potasse et en charbon ; et , à une température plus. élevée, en potassium qui distille et qui vient se condenser dans un récipient froid , contenant de l'huile de
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naphte. Il se dépose , en même temps que le potassium , une masse grisâtre pyrophorique (spontanément inflammable à 1 air), qui est une combinaison particulière de potassium et d oxyde de carbone. On distille une seconde fois pour purilier le potassium.
O xj des de potassium.
II n'existe que deux degrés d’oxydation du potassium :
1 ° Le peroxyde , composé de 3 équiv. d'oxygène eide 1 équiv. de potassium (KO*) Il est de couleur verdâtre et abandonne 2 équiv. d'oxygène au contact de l’eau ou d’un acide. On l’obtient en brûlant du potassium à l'air ou dans l’oxygéne.
2° Le protoxyde [potasse caustique), composé de 1 équiv. de potassium et de 1 équiv. d’oxygène, forme seul des sels avec des acides. C’est l’oxyde le plus important.
En brûlant le potassium dans des tubes étroits , où l’air a peu d'accès, on obtient une masse friable , crayeuse, qui est un mélange de potassium et de protoxyde. Ce mélange avait été regardé , par quelques chimistes , comme un sous-oxyde de potassium.
Potasse.
Synonymes. Oxyde de potassium , protoxyde de potassium, oxyde de kalium , kali, alcali végétal , potasse caustique , pierre à cautère , PoUrische ( allem).
Propriétés physiques. La potasse est solide , d'un blanc grisâtre, à cassure fibreuse, dune saveur excessivement âcre, alcaline, sans odeur. Elle ne conduit l’électricité que lorsqu’elle est humectée. Sa densité est 1,7. La potasse fond vers 330" ou 400°. Une fois fondue , elle se volatilise presque aussitôt , en répaudanl des vapeurs blanches , âcres, alcaliues. Elle neprouve pas d'altération en se volatilisant. Elle est très-soluble dans l’eau qui eu prend au moins la moitié de son poids.
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Propriétés chimiques. La potasse la plus concentrée contient toujours au moins 1 èquiv. d’eau, qu’on ne peut lui enlever qu’en la chauffant avec un acide. Cette eau parait être chimiquement combinée avec la potasse, et jouer , en quelque sorte, le rôle d’un acide, comme ce même équivalent d'eau joue, d’une manière inverse , le rôle de base avec l’acide sulfurique. Les cristaux que la potasse est susceptible de produire , à une température basse , contiennent k éq. d'eau. Son ailinité pour l'eau est si grande , qu’elle dessèche l’air en s’emparant des vapeurs d’eau qui s'y trouvent. A mesure quelle absorbe l'humidité, elle devient liquide, elle tombe en deliquium. Une fois coulée , la potasse reste liquide, quel que soit le degré de sécheresse de l'atmosphère. On la placerait dans un air complètement desséché , qu’elle n’abandonnerait par un atome d’eau. Cette propriété permet d’employer la potasse comme substance hygrométrique. Comme l’acide sulfrique, elle produit, au contact de l'eau, une élévation de température assez considérable. Mais , exposée à l’air , la potasse absorbe , non seulement l'humidité , mais encore l’acide carbonique en se transformant en carbonate.
L’hydrogène n’exerce aucune action sur la potasse. L’oxygène est absorbé à chaud par la potasse qui se convertit en peroxyde. Celte propriété n’a été reconnue qu’après la découverte du potassium.
Le chlore, le brôme, l’iode, sont susceptibles d’éliminer l’oxygène de la potasse , et de donner pour résidu un mélange de chlorure, de bromure , d’iodure de potassium et de chlorate de bromate de potasse.
Le soufre et le phosphore agissent à peu près de la même manière.
Le carbone convertit partiellement, à une température élevée , la potasse en potassium.
Le fer , à la température blanche , s’oxyde aux dépens de la potasse , et donne du potassium qui distille.
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La potasse est uue oxybase extrêmement puissante.
Préparation. On retire la potasse du carbonate de potasse traité par la chaux. A cet effet , on fait bouillir 1 partie de carbonate de potasse avec 1 { partie de chaux caustique dans 8 à 12 parties d’eau. On prolonge l'ébullition jusqu’à ce que la liqueur ne soit plus troublée par la chaux. Dans celte action , il se produit du carbonate de chaux insofuble et de la potasse qui reste en dissolution. On concentre la liqueur contenant la potasse, en l'évaporant dans un vase de fer, à l’abri du contact de l’air, afin d’éviter l'absorption de l’acide carbonique de l’air par la potasse. Enfin , on achève la concentration en continuant l’évaporation dans un vase d’argent. La potasse ainsi obtenue est d’une densité égale à 1 , 7. Elle contient un équiv. d’eau ; en d’autres termes , 84 p. de potasse contiennent 16 p. d’eau. C’est là son plus grand état de concentration. Lorsque le carbonate de potasse employé pour la préparation de la potasse renferme des sulfates et des chlorures solubles, que la chaux n’aurait pas complètement enlevés , on traite la liqueur, avant de la concentrer, par de l’alcool, qui ne dissout que de la potasse en rendant insolubles les sels étrangers et surtout les sulfates. On chasse ensuite par l’évaporation l’alcool et l’eau. La potasse retirée du carbonate de potasse impur et non purifié par l'alcool , est livrée au commerce sous le nom de pierre à cautère.
État. La potasse pure ne se rencontre jamais dans la nature à l’état de liberté , comme , du reste , tous les corps susceptibles de s’altérer par la présence de l’air. Les cendres des végétaux contiennent beaucoup de sels de potasse , et particulièrement du carbonate. La cendre des fougères est surtout riche en carbonate de potasse. La potasse existe dans les végétaux à l’état de citrate , de malale , d'oxalate , de lartrate, etc., tous sels qui, par l'effet de la calcination, se convertissent en carbonate. Cela explique le nom d 'alcali végétal qu’on donuait autrefois à la potasse. Cependant la potasse se rencontre aussi dans le règne minéral ; les roches
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de feldspath et de granit en contiennent une grande quantité , combinée avec la silice et l’alumine.
Composition. La potasse se compose de
* 489,915 de potassium 100, d’oxygène
589,915 =KO = léquiv. de potasse réelle saturant 1 équivalent d’acide sulfurique réel (501,1 = SO5). Mais la potasse la plus concentrée contenant (comme l’acide sulfurique î au moins 1 équivalent d eau , sa formule véritable est = KO, HO.
Usages. La potasse est employée dans la fabrication des savons et des cristaux. La pierre à cautère est de la potasse impure \ elle contient une certaine quantité de sels étrangers.
Caractères des sels de potasse.
Tous le6 sels de potasse sont solubles. Les moins solubles exigent environ 260 parties d’eau pour se dissoudre.
1» L’acide tartrique précipite les sels de potasse en blanc (bitartrate). Le précipité ne se forme pas immédiatement.
2 > L’acide perehlorique y donne un précipité blanc ( chlorate ). Les acides périodique et bromique donnent des précipités encore moins solubles que le chlorate.
3° Le suirate d’alumine y produit un précipité blanc (alun). Le précipité ne se forme pas immédiatement.
4» Le perchlorure de platine y donne immédiatement un précipité jaune-serin (chlorure double de platine et de potassium). Si la dissolution est un iodure de potassium , le précipité est d’urt rouge vineux ; si c’est un sulfure de potassium, le précipité est noir.
5» Le fluorhydrate de fluorure de silicium ( acide hydrofluosilicique) donne immédiatement un précipité blanc (fluorhydrate de fluorure de potassium et de silicium).
6" L’acide carbazotique y produit un précipité jaune (car-
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bazotate ) . C'est , de tous les sels de potasse , Je plus insoluble ; il exige 260 parties d'eau pour se dissoudre.
Comme la potasse et ses sels sont très-solubles , on les dose, dans les analyses , les derniers , c’est-à-dire après avoir auparavant dosé toutes les autres substances. On dose la potasse à l’état de bisulfate , parce que l’erreur, s’il y en avait , porterait en grande partie sur l’acide sulfurique.
Sulfures de potassium.
Le soufre peut se combiner en plusieurs proportions avec le potassium. On connaît : 1° le monosulfure , 2° le bisulfure , 3° le trisulfurc , 4° le tètrasulfure , 5° le quintisulfure { pentasulfure , poly sulfure , fer sulfure ).
1° Monosulfure [sulfo-base de potasse).
C’est, de toutes lès combinaisons du soufre avec le potassium , la seule qui joue , comme le protoxyde (potasse), le rôle de base. Le monosulftire de potassium se présente sous forme mamelonnée , de couleur rouge de chair , d’üne odeur d’œufs pourris, altérable à l’air , surtout, à l’air humide. 11 a une réaction alcaline; il est soluble dans l’eau et dans l’alcool , et fusible avant la chaleur rouge. ’ - ,
Préparation . Le meilleur procédé pour l’obtenir pur* consiste à calciner, à une température élevée, le sulfate de potasse avec du charbon.
Composition. 1 équiv. de potassium, uni à i équiv. de soufre. KS.
Caractères distinctifs. Mis en contact avec un acide , le monosulfure de potassium dégage , avec effervescence, de l’acide sulfhydrique, sans précipitation de soufre (1). Traité par
(t)Si l’aride est Hydrogéné, voici l'evpresston de la réaction i RH+KS =KR + HS. Si l'acide B est pas hydrogène, l'intervention de l'eau, est nécessaire , et en représentent l'acide par A, on a .• A+Hü+KS=sKO.A-j-itS.
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le sulfate de manganèse , il donne naissance à du sulfate de potasse et à du sulfure de manganèse , sans effervescence , c’est-à-dire sans dégagement d'acide sulfbydrique.
Combiné avec l’acide sulfbydrique , il forme le
Sulfhydrate de su fure de potassium (suljosel).
Ce composé cristallise en prismes transparents à quatre ou à six pans terminés par des pyramides à quatre ou à six faces. Sa saveur est âcre et sulfureuse. Il a une réaction alcaline ; car l’acide sulfbydrique est un acide faible qui sature mal les propriétés alcalines des bases. Le sulfhydrate de sulfure de potassium se dissout très-bien dans l’eau et dans l’alcool. Il attire l’humidité de l’air et s’altère en répandant l’odeur d'hydrogène sulfuré.
Préparation. On fait arriver un courant d’acide sulfhydrique dans une dissolution de potasse Jusqu’à ce que celle-ci n’absorbe plus de gaz. On chasse l’excès d’acide sulfhydrique en évaporant la dissolution avec précaution , à l'abri du contact de l’air.
Composition. 1 équiv. de potassium, uni à t équiv. d’acide sulfhydrique. Sa formule est KS , SH.
Caractères distinctifs. Traité par un acide , le sulfhydrate de sulfure de potassium se décompose comme le monosulfure, c’est-à-dire sans précipitation de soufre; mais il dégage deux fois plus d’hydrogène sulfuré que le monosulfure. Il fait effervescence avec le sulfate de manganèse. Dans cette réaction , il se dégage 1 équiv. d’acide sulfhydrique , en même temps que le manganèse forme , avec l’autre équivalent d’acide sulfhydrique , un sulfure ; car il n’y a pas de sulfhydrate de sulfure de manganèse.
Le sulfhydrate de sulfure de potassium , de même que celui de sulfure de sodium et de lithium , résiste , comme les carbonates , à une température très-élevée. Les sulfhydrates de sulfure de baryum et de strontium sont cristallisables ; ils
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perdent 4 équiv. d'acide sulfhydrique à la température rouge. Ceux de magnésium et de calcium ne s'obtiennent qu’à l’état liquide ; lorsqu’on cherche à les obtenir à l’état solide , ils laissent dégager 1 équiv. d’acide sulfhydrique , en passant à l’état de monosulfures.
2° Bisulfure.
Préparation. On l’obtient en faisant fondre, à la chaleur rouge, du soufre avec du carbonate de potasse en excès. Le soufre en excès par rapport au carbonate de potasse , donnerait le persulfure de potassium. Il est difficile d’employer exactement la quantité de soufre nécessaire pour former un bisulfure. Il faut ensuite que la chaleur soit assez forte pour chasser tout l’acide carbonique du carbonate de potasse. 11 se produit toujours en même temps un peu de sulfate et d’hyposulûtc de potasse.
Composition. 1 équiv. de potassium, uni à 2 équiv. de soufre. KS*.
Caractères distinctifs. Traité par un acide , il dégage de l’acide sulfhydrique avec précipitation de soufre.
3° Trisulfure.
Préparation. On l’obtient en faisant arriver du sulfure de carbone sur du carbonate de potasse chauffé au rouge.
Composition. 1 équiv. de potassium uni à 3 équiv. de soufre. KS*.
Caractères distinctifs. Traité par un acide , il dégage de l'acide sulfhydrique , avec précipitation du soufre. La quantité de soufre qui se précipite est le double de celle qui se précipite dans le bisulfure.
4° Tétrasulfure ( quadrisulfure ).
Préparation. On l’obtient en faisant arriver de la vapeur
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de sulfure de carbone sur du sulfate de potasse chauffé au rouge.
Compétition. 1 équiv. de potassium uni à 4 équiv. de saufre, KSV
Traité par un acide, il dégage de lucide sulfhydrique avec dépôt de soufre. J,a quantité de soufre qui se dépose est le triple de celle que donne le bisulfure traité de la même manière.
5° PentasulJ'ure ( quintisulfure , J'oie de soufre).
II est solide , friable , d’une saveur âcre, alcaline et sulfureuse, et d’une odeur d’œufs pourris. Il a une réaction alcaline. Il est soluble dans l'eau qu’il colore en brun rougeâtre. Sa dissolution s'altère à l’air.
Traité par un acide, il dégage de l’hydrogène sulfuré en même temps qu’il se précipite du soufre. La quantité de soufre qui se précipite est le quadruple de celle que donne le bisulfure traité de la même manière
Composition. 1 équiv. de potassium uni à 5 équiv. de soufre. KS*
Préparation. On obtient le polysulfure de potassium par différents procédés : 1° En chauffant ensemble ( vers 400 ou 500° ) du carbonate de potasse et du soufre en excès. La potasse rencontrant du soufre en excès , n’eu prend ni plus ni moins que 5 équivalents pour 1 de potassium . Il se produit en même temps du sulfate de potasse par la réaction de 4 équiv. de potasse sur 1 équiv. de soufre : 4KQ, S = SOs, KO +- 4 K. Ce mélange de sulfate de potasse et de persulfure de potassium, est connu sous le nom de foie de soufre.
2° En traitant le monosulfure de potassium avec du soufre en excès, on obtient le polysulfure exempt de sulfate dépotasse. Ce procédé n’est guère employé , parce que la préparation du monosulfure exige d’abord elle-même beaucoup de précautions.
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3° En faisant bouillir une dissolution de sulfhydrate de sulfure de potassium avec du soufre en excès , le soufre chasse l’acide sulfhydrique et il se produit un polysulfure. Ce procédé est excellent.
Usage. Le foie de soufre est souvent employé en médecine dans le traitement des maladies cutanées , des scrofules , de la syphilis invétérée. Navier l’avait proposé comme contrepoison des sels de plomb , de cuivre , d'arsenic. M. Orüla a le premier démontré non-seulement l'inutilité , mais encore le danger de ce prétendu contre-poison.
Chlorure de potassium (sel fébrifuge du Sy/vius).
Tl cristallise en petits prismes à quatre pans , en cubes , eu trémie. Ce sel est anhydre ; sa saveur est piquante, semblable à celle du sel de cuisine , qu’il peut , à la rigueur , remplacer dans ses usages. A la température 0”, 100 parties d'eau dissolvent 29,21 de chlorure de potassium; à 11)0’, 100 parties d’eau en dissolvent 58.
Il retarde considérablement le degré d’ébullition de l’eau. Il est fusible et volatil à la chaleur rouge.
État. Il n’existe pas en grande abondance dans la nature. On le trouve dans les cendres des végétaux , dans le salpêtre et dans le sel marin ; car les eaux de la mer n’en contiennent que des traces. Il existe dans la soude de varech, matière saline dont la moitié se compose de sel marin , et l’autre moitié de chlorure de potassium, de sulfate de potasse, etc. C’est de là qu’on extrait aujourd’hui le chlorure de potassium.
Composition. 1 éq. de chlore = 442,05.
1 éq. de potassium = 489,91.
932,56 = KCl on KCI*.
léquiv. de chlorure de potassium.
Le chlorure de potassium est une chlorolase puissante. Il forme des chlorosels crislallisablcs avec l’acide chlorostan-
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nique ( perclilorare d’étain ) , l'acide chloromcrcurique (perchlorure de mercure) l’acide chloro-aurique ( perchlorure d’or), l’acide chloroplatinique ( perchlorure de platine), etc.
lodure de potassium .
Il cristallise en octaèdres. Sa saveur est âcre. Il est trèsfusible et volatil à la température rouge. Il est déliquescent et très-soluble dans l’eau. 100 parties d’eau à 18° en dissolvent 143 parties.
Composition analogue à celle du chlorure. Kl ou KP.
Préparation. En traitant une dissolution de potasse par l’iode , on obtient de l’iodate de potasse peu soluble et cristallisant le premier , et de l'iodure de potassium qui reste en dissolution.
État. Il existe dans les eaux de la mer, dans certaines eaux minérales , dans la soude de varech.
Le bromure est analogue à l’iodure.
Fluorure de potassium.
Il a une réaction alcaline, et cristallise en cubes anhydres. Il se dissout dans un excès d’acide fluorhydrique. Les cristaux qui se déposent dans cette dissolution se composent de 1 équiv. de fluorure de potassium et de 1 équiv. d’acide fluorhydrique. C’est le fluor hydrate de fluorure de potassium, analogue au sulfhydrate de sulfure de potassium.
Cyanure de potassium ( prussiate de potasse).
Le cyanure de potassium est blanc , cristallisable en octaèdres , d’une saveur âcre , amère et exhalant à l’air l’odeur des amandes amères. Il se décompose, au contact de l’air humide, en carbonate de potasse et en acide cyanhydrique qui se dégage. Il a une réaction alcaline comme le sulfure , avec lequel il a , du reste, beaucoup d’analogie. Le cyanure de potassium est très-soluble dans l’eau. Si l’eau est aérée, le cyanure se
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décompose rapidement en acide cyanhydrique et en carbonate de potasse. La dissolution de cyanure de potassium , étant chauffée à l’abri du contact de l’air , se transforme en formiate de potasse et en ammoniaque qui se dégage. Voici la formule de cette réaction :
KCy H- 4 HO = KNC1 4. 4 HO = KO, C* O' H + NH*.
Les cyanures de sodium et d’ammonium sont dans le même cas. Ces cyanures sont vénéneux.
Composition. KCy ou KCy* = KNC1.
Préparation. On obtient le cyanure de potassium en calcinant fortement le sel jaune ( cyanoferrure de potassium ) dans une cornue de porcelaine. On lave le résidu de la calcination avec de l’eau qui dissout le cyanure de potassium, et laisse un mélange insoluble de carbure de fer et de cyanure de potassium.
Le cyanure de potassium est une véritable cyanobase. Il forme, avec le cyanure de fer (FeCv), un cyanoferrate de potassium (cyanoferrure de potassium ou cyanure double de fer et de potassium, prussiate de potasse ferrugineux jaune) qui est souvent employé comme réactif , parce qu’il donne , avec presque toutes les dissolutions métalliques , des précipités généralement blancs et insolubles.
Le cyanoferrate de potassium cristallise en cubes d’un jaune citron. Il est insipide et inodore.
Sa composition est=Fe Cy + 2 K Cy, età l’état cristallisé , = Fe Cy + 2 KCy + 3 HO.
Dans les précipités que ce réactif produit avec les dissolutions métalliques , 2 KCy sont remplacés par 2 MCy. Fe Cy se retrouve dans tous les précipités. Ainsi , par exemple , en précipitant le nitrate de plomb ( PbO , NO5) par le cyanoferrate de potassium , on a : -»
2(PbO,NOs) + 2 KCy, FeCy = 2PbCy, Fe Cy + 2KO, NOs.
On prépare le cyanoferrate de potassium en faisant bouillir
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le bleu de Prusse avec une dissolution étendue de potasse. Le cyanoferrate de potassium se sépare par la cristallisation.
Une dissolution concentrée de cyanoferrate de potassium , dans laquelle on fait passer un courant de chlore , se colore en rouge et ne précipite plus les sels de fer au maximum. On évapore à une douce chaleur pour obtenir , par cristallisation , le sel rouge de Gmelin ( cyanure rouge de potassium et de fer , prussiate de potasse ferruré rouge , cyanoferride de potassium).
Ce sel cristallise en aiguilles trés-déiiées, de couleur aurore. Il est anhydre. Sa formule , indiquant sa composition , est = 3 KCy + Fe Cy*. C’est un réactif très-sensible. Les précipités qu’il forme avec la plupart des dissolutions métalliques , sont analogues à ceux que produit le sel jaune. Fe Cys se retrouve dans tous les précipités, Exemple :
3(Zn O, NO8) + 3KCy, Fe Cy5=3 Zn Cy, FeCy5+ 3(K0,N08).
Le cyanoferride de zinc est jaune ; c’est le seul sel de zinc coloré. Le sel rouge de Gmelin donne du bleu de Prusse avec les sels de fer au minimum , tandis qu’il ne fait que colorer en bleu foncé les sels de fer au maximum . Le sel jaune donne du bleu de Prusse avec les sels de fer au maximum , et un précipité blanc verdâtre avec les sels au minimum.
Carbonates de potasse.
Il existe , outre le carbonate neutre , un bicarbonate et un sesq uicarbonate .
1° Carbonate neutre (carbonate de potasse proprement dit).
Ce sel attire fortement l’humidité de l’air et ne tarde pas à tomber en déliquium. Il est très-soluble dans l’eau. L’eau en dissout la moitié de son volume. La dissolution a une saveur et une réaction fortement alcalines ; elle verdit le sirop de violettes et ramène au bleu la teinture de tournesol rougie par un acide ; enfin , le carbonate de potasse agit à peu près
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comme la potasse caustique. Ce sel cristallise difïirilcment. Cependant, lorsqu’on eu fait à chaud une dissolution concentrée, elle laisse, par refroidissement , déposer de grandes lames rliomboïdales, composées de 1 équiv. de carbonate de potasse et de 2 équiv. d’eau. Ce carbonate, soumis à l’action de la chaleur , fond d’abord dans son eau de cristallisation (fusion aqueuse) , et perd toute son eau ; mais il ne laisse pas dégager son acide carbonique , quel que soit le degré de température auquel on l’expose. Ainsi privé d’eau, il ne fond plus qu’à la température rouge cerise {fusion ignée), sans se décomposer. En faisant passer un courant de vapeur d’eau sur le carbonate de potasse fondu , on forme un hydrate de potasse avec dégagement d'acide carbonique; et à son tour, l’hydrate dépotasse, soumis à un courant d’acide carbonique , passe de nouveau à l’état de carbonate , avec dégagement d’eau ; de sorte que l’eau et l’acide carbonique se chassent réciproquement en se substituant l’un à l’autre (1).
Chauffé avec du charbon , à la température blanche, le carbonate de potasse donne du potassium. D’après cela, on conçoit l’action et l’utilité du flux noir ( carbonate de potasse avec excès de carbone ) ou du flux blanc dans la désoxydation ( réduction ) des métaux. Le flux noir est le résultat de la calcination de 2 parties de crème de tartre avec t p de salpêtre. Le flux blanc s’obtient par la calcination de parties égales de crème de tartre et de salpêtre.
État. Le carbonate de potasse existe dans les cendres des végétaux. Certains terrains produisent des végétaux dont les cendres sont très-riches en carbonate de potasse. Tels sont les terrains feldspathiques.
Préparation . En lessivant les cendres (en les traitant par l’eau) on obtient une liqueur légèrement colorée en jaune, contenant
(I) L'oxyde de cuivre ne décompose point te carbonate de potasse à une température élevée , comme l'avait annoncé M. Berzélius (Voy. Fcllenberg, dans Annal, de Fogÿendorf , vpl- xuv, p. 44? )•
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<lu carbonate de potasse impur. Cette liqueur laisse , après son évaporation » un résidu qui , étant suflisamment concentré , donne la potasse du commerce , et prend le nom du pays où elle a été fabriquée ( potasse d’Amérique, de Russie, de Trêves, des Vosges , etc.). Les pays couverts de bois et de forêts sont surtout propres à l’exploitation de la potasse . Lorsque le bois est cher, la potasse l'est également ; et dans les pays déboisés et voisins de la mer, on remplace, dans beaucoup d'usages, la potasse par la soude. La potasse du commerce est un carbonate de potasse impur ; car il contient des quantités variables de sulfate de potasse , de chlorure de calcium ou de sodium , de silice , de chaux , d’oxyde de fer et d’oxyde de manganèse.
Pour obtenir le carbonate de potasse pur , on calcine ensemble 2 parties de crème de tartre et 1 partie de nitre ( flux noir ). L’acide tartrique de la crème de tartre (bitartrate dépotasse), riche en carbone, est amené à l’état d acide carbonique par l'oxygène de l’acide azotique du nitre (azotate de potasse) ; et la potasse du nitre , de même que celle de la crème de tartre, passe à l’état de carbonate simple. Un autre procédé pour avoir le carbonate pur , consiste à faire passer dans une dissolution de potasse du commerce un courant d’acide carbonique. Il se produit du bicarbonate de potasse moins soluble que le carbonate simple et qui cristallise le premier en abandonnant tous les sels étrangers qui restent en dissolution dans l’eau-mère;on transforme ensuite, par une légère élévation de température , le bicarbonate en carbonate neutre.
Pour préparer du carbonate de potasse chimiquement pur, on fait arriver un courant d’acide carbonique dans une dissolution alcoolique d’acétate de potasse. Il se produit un mélange de carbonate et de bicarbonate. Ce dernier donne , par une légère calcination, du carbonate neutre pur (1).
Composition. Le carbonate neutre de potasse se compose ,
(1) Bulletin de la Société Impér. des naturalistes de Moscou ; i83g ; n“ i.
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en centièmes , de t»8,2 de potasse et 31,8 d’acide carbonique ; en d’autres termes , de 1 équiv. de potasse et de 1 équiv. d’acide carbonique. De là sa formule = KO, COs. Le carbonate de potasse est donc un sel neutre par sa composition , quoique alcalin par sa réaction.
Usages. Le carbonate de potasse (potasse du commerce) est employé dans la fabrication du verre ( cristal), du savon , de l’alun , du salpêtre et du bleu de Prusse. Comme la potasse du commerce n’est jamais pure , il importe de connaître la quantité de potasse réelle qu’elle renferme (Yoy. Alcalimétrie , pag. 304).
2° Bicarbonate. Ce sel cristallise en beaux cristaux rhomboïdaux , volumineux , mais peu réguliers. C’est un des sels de potasse les moins solubles ; 100 parties d’eau , à la température de 10 à 15° , n’en dissolvent que 25 parties. Lorsqu’on fait bouillir une dissolution de ce sel , il se dégage le quart de l’acide carbonique du bicarbonate , et l’on obtient le sesquicarbonate. A une température plus élévée , le bicarbonate perd la moitié de son acide carbonique, et l’on a le carbonate neutre.
Préparation. On prépare le bicarbonate de potasse, en faisant arriver de l’acide carbonique dans une série de flacons dont le premier contient de l'eau et les autres des dissolutions concentrées de carbonate de potasse. L’acide carbonique se lave dans le premier flacon d’où il se dégage aussitôt, passe dans les autres flacons et transforme le carbonate neutre en bicarbonate qui cristallise.
Composition. Le bicarbonate de potasse cristallisé se compose de 1 équiv. de potasse , de 2 équiv. d’acide carbonique et de 1 équiv. d’eau. Il contient donc 47,1 pourcent d’eau. Sa formule est = KO (CO')' HO.
Sesquicarbonate. Il se compose de 1 équiv. de base et de 1 ; équiv. d’acide ( Thompson ). Il sert à peu près aux mêmes usages que les autres carbonates de potasse.
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Azotate de potasse.
SraOKtMEs. Nitrate de potasse , nitre , sel de nitre , salpêtre , Salpeter (allem.).
Ce sel est un des plus intéressants et des plus anciennement connus. Il cristallise en prismes à six pans, terminés par des pyramides à six faces ; il cristallise quelquefois en rhomboèdres. Ses cristaux sont anhydres et inaltérables à l’air. Cependant , dans un air humide ( dans les caves ), ils tombent à la longue en deliquium. Sa saveur est fraîche , piquante et amère. L’azotate de potasse fond à 3G0U, sans éprouver d’altération. Ainsi fondu , il coule comme de l’eau, et se prend, par refroidissement , en une masse opaque , connue sous le nom de cristal minéral. A la température blanche, l’azotate de potasse se décompose en azote et en oxygène ; il se dégage en même temps un peu de vapeurs nitreuses ; c’est pourquoi l’on n’obtient pas exactement 2 vol. et demi d’oxygène pour 1 vol. d'azote.
L’azotate de potasse se décompose rapidement , lorsqu’on le chauffe avec des corps combustibles. Ainsi un mélange fait avec 1 partie de charbon et 3 parties de nitre , déflagre vivement dans le feu ; il se dégage de l’azote , de l’acide carbonique , et l’on a pour résidu du carbonate de potasse. Un mélange de 3 p. de nitre , de 2 p. de carbonate de potasse et de 1 p. de soufre , constitue une espèce de poudre fulminante qui, étant chauffée léhtement sur une lame d'acier, détonne avec une violente explosion. Un mélange de phosphore et de nitre détonne déjà à la température ordinaire , sous le simple choc du marteau. Il se produit du phosphate de potasse.
L’azotate de potasse est très-soluble dans l’eau. Sa solubilité augmente en proportion de la température.
Ainsi à 0° 100 part, d’eau dissolvent 13,3 de nitre,
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A une température plus élevée , la solubilité devient infinie. En général les sels très-fusibles se dissolvent beaucoup mieux a chaud qu’à froid. On peut dissoudre à chaud une quantité notable de nitre dans une dissolution de sel marin. A mesure que la dissolution se refroidit , le nitre se dépose et cristallise le premier. Il se dépose , 11 est vrai , en même temps un peu de sel marin ; mais en y ajoutant une nouvelle quantité d’eau , tout le sel marin reste en dissolution pendant que le nitre seul se dépose. La différence de solubilité est donc ici un excellent moyen de séparation.
Formule de l’azotate de potasse : KO, NO’.
État et préparation. Le nitre existe tout formé dans la nature. On le trouve dans tous les lieux habités, sur les murs des maisons basses, dans les étables, dans les écuries, sur le sol des caves , des celliers , des bergeries ; les terres fumées et les engrais renferment une grande quantité de nitre. C’est pourquoi on a pensé que la présence de matières animales est nécessaire pour la formation du nitre. « Les matières animales , a-t-on dit, contiennent de l'azote combiné avec d’au très substances; la putréfaction le dégage de ses liens : s’il s’échappe , s’il devient gazeux , il ne s’unira point à l’oxygène ; mais si , au moment où il va devenir libre , il rencontre de la potasse , qui a beaucoup d’affinité pour l’acide nitrique , alors il se combine à l’oxygène fourni par l'atmosphère , et il y a production de nitrate de potasse. » Mais en Suède , en Prusse, en France , etc., on fait , avec des hases , telles que la chaux et la potasse , des nitrières artificielles dans lesquelles il y a très-peu de matières animales. L’intervention des matières animales n’est donc point nécessaire dans la production naturelle du nitre.
Le nitre naturel n’est point de l’azotate de potasse pur; c’est un azotate à base de chaux , de magnésie, d’ammoniaque, de potasse ou de soude. Ce sont là des espèces de nitre (salpêtres). Ces uitres couliennenl , eu outre , des chlorures de sodium,
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de calcium, de magnésium , et souvent une matière colorante de nature organique.
L 'art des salpétriers consiste à extraire le salpêtre des terres où il s'est produit naturellement. Voici les principales parties de cette opération : 1° Lavage. On traite par l’eau les plâtras et les matières riches en nitre ; on a ainsi une dissolution de tous les sels que nous venons de nommer. 2° Saturation. En traitant la dissolution précédente avec du sulfate et du carbonate de potasse, on enlève la chaux et la magnésie , l’une à l’état de sulfate, l’autre à l’état de carbonate. L’expérience apprend qu’on n’obtient jamais une quantité d’azotate de potasse proportionnelle au carbonate et au sulfate employés. 3° Évaporation. Après la saturation , on obtient une dissolution d’azotate de potasse contenant des chlorures de potassium et de sodium. En concentrant cette dissolution par l’évaporation, on arrive à un terme où les chlorures se déposent , de manière qu’on peut les enlever facilement. La liqueur, ayant été suffisamment concentrée par l’évaporation, laisse , en se refroidissant , déposer le nitre mêlé d’un peu de chlorure de sodium et de potassium. C’est làlev?ù/e ou salpêtre brut , dont on détermine ensuite le titre , c’està-dire la quantité d’azotate de potasse réel. On peut employer, à cet effet, deux procédés : le premier est fondé sur ce qu’une dissolution saturée de nitre (qui , par conséquent, refuse d’en dissoudre davantage) est encore apte à dissoudre le sel marin. Cependant le titre indiqué par ce procédé est un peu trop faible , parce qu’il y a toujours un peu de nitre qui se dissout en même temps que le sel marin. Le second procédé consiste à calciner, avec du charbon, le nitre dont on veut connaître le titre. On transforme ainsi l’azotate de potasse en carbonate qui , traité par l’acide sulfurique (Voy .Alcalimétrie) , indique la quantité dépotasse qui existe dans le carbonate, et conséquemment dans l’azotate. 4° Raffinage. On verse de l’eau bouillante dans une chaudière contenant le nitre qu’on veut purifier.
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Après avoir concentré la liqueur par évaporation , on la fait cristalliser dans un bassin très-large et peu profond. On trouble, autant que l’ou peut, la cristallisation (en remuant constamment la dissolution). Le nitre qui se dépose est sous forme de cristaux très-petits , ayant l’appareqce du sucre ou du sable. L’eau-mère qui surnage , tient en dissolution toutes les substances étrangères. On lave les petits cristaux une seconde et même une troisième fois, afin de les avoir bien purs. Ces lavages ont l'inconvénient d’entrainer la perte d une certaine quantité de nitre. Mais les gros cristaux présentent un autre inconvénient , c’est qu’étant presque tous creux , ils contiennent dans leur intérieur une certaine quantité d'eau-mére qui rend le nitre impur.
L’azotate de potasse , ainsi préparé et purifié , peut contenir, depuis un dix-millième jusqu’à un vingt-millième de substances étrangères.
Usages. Le nitre a de nombreux usages. Il est employé dans la fabrication de la poudre , de l’eau forte et de l’huile de vitriol (acide sulfurique).
Poudre de guerre .- 75 de nitre, 12 ~ de charbon, 12 7 de soufre. Cette poudre laisse , après sa combustion , un sulfure de potassium qui crasse les armes et nécessite de fréquents riettoyages.
Poudre de chasse: 78 à 80 de nitre, 14 de charbon, 9 à 10 de soufre. Si la poudre est grossière, elle ne s’enflamme que successivement, de proche en proche , et le projectile est lancé à peu de distance. Si la poudre est, au contraire, plus fine, et que le mélange soit plus intime , le projectile est lancé beaucoup plus loin, parce que tous les grains de la poudre s’enflamment à 0eu près simultanément. Un litre- de poudre donne k 50 litres de gaz qui représentent une force de /i50 atmosphères; et la chaleur qui se produit en même temps porte celte force, en dilatant les gaz, à plas de 3,000 atmosphères.
Le nitre est employé avec avantage dans l’analyse des métaux. Ceux-ci, chauffés avec le nitre, sont tous oxydés,
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excepté les métaux nobles , l’or, l’argent , le platine et le palladium- On obtient donc ainsi facilement la séparation ou le départ de ces métaux des autres. Ëntin, le nitre est souvent employé en médecine comme diurétique.
Chlorate de potasse.
NORtftlss* ('Monte , muriate swo.rygcnè de potasse.
Le chlorate de potasse se présente sous forme de paillettes blanches , rhomboïdaies , nacrées , anhydres , d’un poids spécifique égal à 1,98. Il a une saveur fraîche , légèrement atuére.. ,
Action de ta chaleur. H fond vers 309'; au delà de cette température, il se décompose partiellement en perchlorate de potasse, en chlorure de potassium et en oxygène qui se dégage. Pour que le tout se transforme en chlorure de potassium, il faut chauffer au moins au delà de 400°. Les acides forts, sous l’inlluence de substances combustibles , décomposent le chlorate de potasse, souvent avec détonnation, et dégagement de lumière. On peut faire l’expérience avec 5 parties de chlorate de potasse, 7 parties de sucre, en versant sur le mélange de l’acide sulfurique. Un mélange de 100 parties de chlorate de potasse , de 12 parties de soufre et de 10 parties de charbon , s’enflamme au contact d’une baguette préalablement trempée dansdel’acidesuifurique Ou peut enflammer le chlorate de potasse sous l’eau , en faisant , au moyen d'un tube, arriver de l acide sulfurique sur ce sel mêlé à quelques morceaux de phosphore. C’est sur la propriété oxygénante du chlorate de potasse qu’est fondée la théorie de la préparation des allumettes dites chimiques. Pour préparer ces allbmettes, on trempe des allumettes soufrées dans une espèce de pâte faite avec 60 parties de chlorate de potasse , 14 parties de soufre et 14 parties de gomme, et une quantité d’eau suffisante pour faire une pâle convenable. Lorsqu’on plonge ces allumettes dans de l'acide sulfurique , il y a production
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de flamme. L’acide se porte sur la potasse qui met en liberté l’acide chlorique, et celui-ci, cédant son oxygène au soufre , donne naissance à de l’acide sulfureux et à du chlore. Le simple frottement suffit pour produire de la flamme, quand on trempe l’allumette préalablement dans un mélange pâteux fait avec du chlorate de potasse, du sulfure d'antimoine et de la colle.
Le chlorate de potasse , mêlé avec quelques fragments de phosphore, produit, sous le choc du marteau, une vive détonnalion.
En versant sur le chlorate de potasse quelques gouttes dacide sulfurique concentré, il se forme une vapeur jaune, accompagnée d'un pétillement pendant lequel des éclats de sel sont lancés au loin; il se produit de 1 acide chlorcux, doué d’une odeur de caramel.
Solubilité. A 0°, 100 parties d'eau dissolvent 3,3 ,
La dissolution saturée de chlorate de potasse laisse , par le refroidissement , déposer des paillettes cristallines , présentant les couleurs de l’arc-en-ciel (phénomène d’optique).
Composition. 1 équivalent de potasse (589,91 ), uni à 1 équivalent d acide chlorique (942,65). Sa formule est= KO, Cl 0\
Préparation. On fait arriver uu courant de chlore dans des flacons contenant une dissolution de potasse un peu concentrée; car, si la dissolution était trop délayée, il ne se formerait que du chlorure de potasse.
Explication. 6 équiv. de chlore produisent, en réagissant sur 6 équiv. de potasse , 5 équiv. de chlorure de potassium pour 1 équiv. de chlorate de potasse. Voici cette réaction exprimée en formules : 6 Cl -}- 6 KO = 5 Cl K +CIO‘, KO.
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Sulfate de potasse.
Synonymes. Sel polychreste de Glaser , sel de duobus , arcanum duplicatum , tartarus vitriola lus.
Le sulfate de potasse est anhydre. Il cristallise en prismes à quatre ou à six pans, terminés par des pyramides à quatre ou à six faces ; les prismes sont presque toujours engagés ; les deux extrémités prennent des électricités opposées. Le sulfate de potasse a une saveur salée et légèrement amère ; il craque sous les dents. Il est inaltérable à l’air. Il se dissout proportionnellement à la température. Au point de fusion du sel, sa solubilité est infinie. À la température de 10° ,7, 100 p. d’eau dissolvent 10,5 p. de ce sel. Il ne fond qu’à la chaleur blanche, sans se décomposer ; il décrépite sur les charbons ardents. Chauffé avec du charbon, il donne naissance à des produits différents suivant que la température est plus ou moins élevée : 1° A une température très-élevée, toute la base est décomposée, et l’on obtient un monosulfure de potassium ; 2“ à une température moins élevée ( au rouge ) , on a un polysulfure, toute la base n’étant pas décomposée. Le monosulfure ainsi préparé et calciné dans une cornue de grès , est très-divisé et pyrophorique : en le répandant dans l’air il prend feu et se transforme , aux dépens de l’oxygéne de l’air, en sulfate neutre.
La formule du sulfate de potasse est KO, SO\
Le sulfate de potasse existe naturellement dans les trois règnes.
Usage. Il est employé dans la fabrication de l’alun à base de potasse , dans la fabrication du salpêtre , etc. Il est purgatif comme le sulfate de soude.
Bisulfate. Il cristallise en prismes très-petits et allongés. II a une saveur acide et il rougit la teinture de tournesol. 11 est plus soluble et plus fusible que le sulfate neutre. Il fond
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longtemps avant la chaleur rouge, à laquelle il laisse dégager
I éq. d’acide sulfurique anhydre pour se convertir en sulfate neutre. Fondu et refroidi , il prend l’aspect d'une masse semblable à de la porcelaine.
Sa formule est KO, (SO3) ou KO, 2S05. >
On l’obtient comme résidu, dans la préparation de l’acide azotique , au moyen de l’azotate de potasse et de l’acide sulfurique.
Usage. Il est employé dans quelques analyses minérales , et dans la fabrication du vinaigre.
Sulfite de potasse.
Stoosyme. Sel sulfureux de Stahl.
Ce sel cristallise en lames rhomboïdales, blanches d’une saveur piquante et d’un arrière-goût sulfureux. Il s’altère à l’air humide , et se transforme en sulfate. Il est très-soluble.
II décrépite sur les charbons ardents avec dégagement d’acide sulfureux. Le sulfite de potasse peut être employé pour blanchir la soie et la laine, à cause de l’acide sulfureux qu’il renferme et qu’on met en liberté au moyen d’un acide.
Phosphate de potasse.
Ce sel cristallise , absolument comme l’arséniate de potasse , en prismes à quatre pans, terminés par des pyramides à quatre faces , correspondantes aux pans du prisme. Il a une saveur fraîche et un peu amère. Chauffé , il fond , et se prend en une masse vitreuse qui ne se dissout plus aussi facilement dans l’eau que le phosphate cristallisé.
Il se compose de 1 éq. de base, de 2 éq. d’acide et de 2 éq. d’eau.
Formule du phosphate de potasse cristallisé KO,(PhO*)*,2HO.
Le phosphate qui ne contient que 1 éq. d’acide est incristallisable.
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Synonymes. Natrium , natronium.
Propriétés physiques. Le sodium est un corps solide, un peu moins mou que le potassium ; il a , lorsqu’il est récemment coupé, un éclat argentin qui se ternit rapidement à l’air. Sa densité est 0,972. Il fond à 90°; il est moins volatil que le potassium. Il ne se volatilise qu’à la température du verre fondant. A 0°, il devient ductile.
Propriétés chimiques. Le sodium décompose l’eau comme le potassium , à la température ordinaire. Il ne s’enflamme pas sur l’eau comme le potassium. Il ne s’y enflamme qu’autant que l’eau a été rendue visqueuse et qu’elle présente peu de surface ; il brûle alors avec une Jlammc jaune en tournoyant comme le potassium. Dans cette action, l’eau est décomposée comme par le potassium : l’hydrogène qui se produit à cette température élevée s’empare aussitôt de l’oxygène de l’air pour former de l'eau (1) et l’oxyde de sodium ( soude), qui se produit , reste en dissolution dans l’eau.
Le sodium a un peu moins d’aflinité pour l’oxygène que le potassium. Il n’enlève l’oxygène aux corps oxygénés qu’à l’aide de la chaleur. Brûlé dans l’oxygène ou dans l’air, il absorbe 1 7 éq. d’oxygène , en passant à l’état de sesquioxyde. Le potassium prend dans cette même circonstance 3équival. d’oxygène.
Le sodium est isomorphe avec l’argent.
Préparation . On prépare le sodium de la même manière que le potassium ; seulement la décomposition de ia soude ( pour obtenir le sodium ) , est plus difficile que la décomposif ion de la potasse. Un peu de potasse mêlée avec la soude facilite la préparation du sodium qui renferme alors un
(l) On recueille l'hydrogène pur , lorsqu'on opère à l'Abri dm contact de l'air on de l'oxygène.
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peu de potassium. En renouvelant , de temps en temps, l’air du vase dans lequel on conserve le sodium , le potassium ne tarde pas à s'oxyder et à se séparer ainsi du sodium. Symbole du sodium : Na (natrium) = 290,99. Suivant l’isomorphisme du sodium avec l’argent , il faudra doubler le poids du sodium = 2Na (1).
Oxydes de sodium.
Il y a deux degrés bien déterminés d’oxydation du sodium : 1° le protoxyde de sodium ; 2° le sesquioxyde de sodium.
Le prétendu sous-oxyde de sodium est un mélange de protoxyde et de sodium. Il se forme par l’exposition du sodium à l'air. Mis dans l’eau , il y a oxydation et dégagement d’hydrogène ; ce qui prouve que le prétendu sous-oxyde est un mélange de sodium et de protoxyde.
Le protoxyde de sodium se combine seul avec les acides pour former des sels. Le sesquioxyde, mis en contact avec un acide , dégage un 1/2 éq. d’oxygène , pour passer à l’état de protoxyde qui se combine ensuite avec l’acide employé. Le plus intéressant de ces oxydes est le :
Protoxyde de Sodium.
Synonyme*. Soude , soude caustique, hydrate de soude , ale» fi minéral ^ natron , Natrium-oxyd (allem. ) , soda (anglais).
Propriétés physiques et chimiques. Il existe une si grande ressemblance entre la potasse et la soude , qu’il est souvent difficile de distinguer l’une de l’autre. Les propriétés alcalines, la saveur, la causticité, etc. , sont un peu moins marquées dans la soude que dans la potasse. Comme la potasse , la soude contient toujours au moins 1 éq. d’eau, qu’on ne peut lui
( i ) On the received équivalents of potasli, soda and silver (Johnston, Philos. Magaz. i838, p 4°7 )•
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enlever qu’au moyen d'un acide qui se substitue à l’eau. Le protoxyde du sodium anhydre n’existe pas; car l’oxyde qu’on obtient par la combustion du sodium dans l’oxygène sec , est un sesquioxyde. La soude la plus concentrée contient 22,5 pour cent d’eau. Elle est déliquescente comme la potasse. Sa solubilité dans l’eau est indéfinie ; sa dissolution laisse, à une température assez basse , déposer des cristaux d’hydrate de soude. Elle fond au rouge obscur ; au delà de cette température , elle se volatilise. Elle est un peu moins volatile que la potasse.
La soude sature très-bien les acides et forme des sels éminemment solubles.
État. La soude caustique n’existe pas dans la nature. On la rencontre à l’état de combinaison (carbonate, chlorure, iodure , sulfate , etc. ) dans les eaux de la mer et dans toutes les plantes marines dont les cendres fournissent la soude de varec ( Barillas , Kelp ). Les genres salsola , salicornia , fucus , sont les plus riches en soude. La soude se trouve dans le sel gemme, à l’état de chlorure de sodium, ce qui lui a fait donner, par les anciens, le nom à alcali minéral.
Préparation. On retire la soude, comme la potasse , du carbonate , en employant les mêmes procédés que pour la préparation de la potasse. ,
Procédé pour retirer la soude du chlorure de sodium. On traite le chlorure de sodium par de l’acide sulfurique. Il se dégage de l’acide chlorhydrique ( esprit de sel) qu’on recueille pour d’autres usages. Le sulfate de soude qu’on a pour résidu (caput mortuum) est ensuite calciné avec du charbon et de la chaux , jusqu’à consistance pâteuse. On obtient ainsi du sulfure de sodium ( sulfate de soude décomposé par le char- • bon) qui cède son soufre à la chaux. Le sodium, devenu libre, s’oxyde et se carbonate, de sorte que la soude, ainsi préparée, contient toujours un peu de carbonate. C’est là la soude artificielle du commerce.
Composition . La soude est composée de sodium et d’oxy-
KALIA CES. 297
gène. La quantité de sodium qui se combine avec 100 d’oxygène est = 290,92 (Ma.)
390,92 = 1 éq. de soude réelle = MTaO, auquel il
faut ajouter 1 éq. d’eau = 112,48
503,40 = NaO, HO.
L’équivalent de la soude est donc moins pesant que l’équiv. de potasse , et la capacité de saturation de sodium pour l’oxygène, est plus grande que celle du potassium, puisqu’une quantité moindre de sodium sature la même quantité d’oxygène que le potassium.
Caractères distinctifs de la soude et de la potasse.
Des fragments de potasse et de soude exposés à l’air (dans des capsules de porcelaine), absorbent l'humidité et Gnissent par couler ( déliquescence ); mais au contact prolongé de l’air, la potasse reste déliquescente ( carbonate de potasse déliquescent) , tandis que la soude prend l’aspect d’une farine blanche ; elle s'effleurit ( carbonate de soude efflorescent).
Usages. La soude a de nombreux usages. Elle sert dans la fabrication du verre , du savon , dans la préparation de la lessive , etc. La soude a aujourd'hui presque partout remplacé la potasse ; il n’y a que les cristaux dont la fabrication exige absolument l’emploi de la potasse.
Caractères des sels de soude.
Les sels de soude sont encore plus solubles que les sels de potasse. Les réactifs , qui précipitent la potasse et scs sels, ne précipitent point les sels de soude. Ainsi, le perchlorure de platine ne fait que colorer la liqueur. L’acide tartrique, le sulfate d’alumine, l’acide hydrofluo-silicique, etc., n'y produisent
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point ou à peine de trouble. Le seul réactif qui précipite les sels de soude, c’est l’acide périodique (acide heptaïodique ). Encore , le periodate de soude est-il soluble dans une grande quantité d'eau.
Caractères distinctifs. l°Les sels de soude colorent la flamme du chalumeauen jaune, tandis que lesselsde potasse la colorent en violet pâle.
2° Les formes cristallines qu'affectent les sels de soude sont différentes de celles des sels de potasse.
Ainsi , le sulfate de soude cristallise en prismes rhomboïdaux , tandis que le sulfate de potasse cristallise en pyramides à six faces (les prismes étant engagés).
L 'azotate de soude cristallise en petits prismes rhomboédriques , tandis que Y azotate de potasse cristallise en prismes hexaèdres .
Dans les analyses, la soude se dose comme la potasse. Pour séparer la potasse de la soude, le meilleur procédé consiste à transformer l’une et l’autre en chlorure. L’abaissement de température que produit chacun de ces chlorures pour son compte permet d’évaluer la quantité de chlorure de potassium , et partant celle de chlorure de sodium existant dans le mélange.
Chlorure de sodium.
Sy». Chlorhydrate de soude , sel marin , sel gemme , sel de cuisine, sel.
Propriétés physiques et chimiques. Le chlorure de sodium est de tous les sels le plus anciennement connu ; il porte le nom de.se/ par excellence. Il cristallise, comme le chlorure de potassium, en cubes, en parallélipipèdes rectangles ou en trémies. En Allemagne et en général dans le Nord, on le fait plus particulièrement cristalliser en trémies : ce sont de gros cristaux creux et à parois minces , donnant quelquefois le double du volume de la masse de sel réelle. Dissous dans l’eau il ne produit que très-peu de froid, tandis que le chlorure de potassium en produit beaucoup. On a tiré parti de la propriété qu’ont ces chlorures dissous dans l’eau , de
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produire un abaissement de température , chacun pour son propre compte , pour les séparer l un de l'autre dans les analyses (Gay-Lussac).
Le chlorure de sodium est déliquescent quand il est exposé à un air très-humide (86° de l’hygromètre de Saussure).
A ISO", 100 parties d’eau en dissolvent 36 parties; à 109°, 7 40,4.
Le chlorure de sodium retarde le point d'ébullition de l’eau. Mis sur les charbons ardents , il décrépite , ce qui tient à de l’eau mécaniquement interposée. Il y en a qui ne décrépite pas , c’est le sel gemme , qu’on trouve à une grande profondeur de la terre , ordinairement au dessous • des terrains secondaires, très-près des grands dépôts de houilles. Mis dans l'eau , non-seulement il ne décrépite pas , mais encore il produit une petite effervescence en dégageant de l’hydrogène (1). C’est de l’hydrogène libre, disséminé dans les interstices des molécules du sel. Le sel marin ordinaire fondu et cristallisé ne décrépite pas non plus , comme le sel gemme; d’un autre côté , le sel gemme dissous et cristallisé dans l’eau décrépite comme le sel ordinaire. Le sel gemme a donc, non pas une origine aqueuse , mais une origine ignée ; c’est une espèce de lave provenant peut-être de l’ignition de l’intérieur du globe. — Le chlorure de sodium demande pour se fondre une température plus élevée que le chlorure de potassium. Une fois fondu , il se volatilise longtemps avant son point d'ébullition. C'est pour cela qu’on s’en sert pour vernir la poterie de grès. Les vapeurs qui frappent le vase produisent, en se combinant avec une partie de silice, une espèce de vernis. Le chlorure de sodium , chauffé avec de lq silice , dans un à
(1) Le sel gemme (Kniestersals ) de Wicliczka donne, en décrépitant, un gaz composé d'iiydrogène i , t -
— d’oxyde de carbone 0,84 (H. Rose, Annal Je Poggendorf ,
— de gaz des marais 3,91. an. i83g; p. 353 ).
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tube , ne produit rien ; si l’on y ajoute de l’eau , il y a formation de silicate de soude et dégagement d’acide chlorhydrique.
État. Le chlorure de sodium est abondamment répandu dans la nature. Il existe dans les eaux de la mer et dans l’intérieur de la terre. Dans ce dernier cas , il existe soit sous forme de masses compactes , anhydres , constituant le sel gemme , sel minéralisé ; soit sous forme liquide , dissous dans l’eau, constituant des sources ou fontaines salées (Salzsoolen). Il faut creuser quelquefois à une assez grande profondeur dans le sol pour trouver les fontaines salées , parce que l’eau salée , étant plus dense que l’eau ordinaire , doit être soumise à une pression plus grande pour être élevée au même niveau que l'eau douce. La température de ces fontaines est assez élevée et presque constante. Le sel gemme est de formation ignée. Les mines de sel gemme de la Pologne sont à plus de 300 métrés au-dessous de la surface du sol , et à 50 mètres audessous du niveau actuel des mers. Il y a en Afrique et en Amérique (Cordillières), de ces mines qui se trouvent presque à la surface du sol ; ce qui ne prouve rien contre l’opinion que le sel gemme est de formation ignée , puisque les roches granitiques , et autres de formation ignée , peuvent , suivant les terrains , se trouver également à la surface du sol.
Le sel marin , qu’on rencontre ainsi dans la nature , n’est presque jamais pur. Il renferme toujours d’autres sels ou substances étrangères.
Les eaux de la mer contiennent, dans 100 parties d’eau :
Chlorure de sodium — 2,50.
de magnésium — 0,35.
Sulfate de magnésie — 0,58.
Carbonate de chaux et
de magnésie — 0,02.
Sulfate de chaux — 0,01.
Des traces d’iodures et de bromures.
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Sources salées de Schonebeck (Allemagne), dans 100 parties :
Chlorure de sodium — 9,62.
Sulfate de soude — 0,24.
de magnésie — 0,01.
de chaux — 0,33.
Chlorure de magnésium — 0,08.
Carbonate de chaux — 0,02.
Sulfate de potasse — 0,01.
Château-Salins (France) , en 1000 parties :
Chlorure de sodium — 132,17.
de magnésium — 4,61.
Sulfate de chaux — 5,63.
de magnésie — 3,99.
Carbonate de chaux — 0,25.
Eau — 853,35.
Préparation. On retire le chlorure de sodium (sel marin ) des eaux de la mer, de la manière suivante. On proûte de la marée haute , pour faire arriver les eaux de la mer dans des espèces d’étangs , oflrant une très-large surface. L’eau s’évapore rapidement à l’air ( surtout dans les pays méridionaux ), et laisse déposer les matières salines sur un fond argileux ( marais salants). Les eaux-mères qui surnagent contiennent la plupart des substances étrangères qui rendent le chlorure de sodium impur.
Le sel ainsi obtenu n’est jamais pur ; il est diversement coloré en gris, en rouge , en jaune , etc.
Pour retirer le chlorure de sodium des sources salées , les procédés varient suivant que ces sources sont plus ou moins riches en sel. Si les sources sont riches , on concentre l’eau de ces sources immédiatement dans des chaudières larges et peu profondes. Les sels terreux et les autres sels peu solubles (sulfate de chaux, carbonate de chaux, alumine, etc.) s’incrustent sur les parois des chaudières, sous forme dé masses pier-
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rieuses appelées en allemand Pfannenstein (pierres de chaudière ) , tandis que le chlorure de sodium se dépose sous forme de petits cristaux. Les sels très-solubles ( chlorure de calcium, de magnésium , sulfate de magnésie , etc. ) restent dans l’eau-mère ( Bittersoolé). .
Si la source est peu riche , c’est-à-dire si elle contient peu de sel dans une grande quantité d’eau, on charge l’atmosphère de l’évaporation, pour économiser le combustible. A cet effet, on fait tomber l’eau d’une hauteur assez considérable sur des fagots ou des brins de paille (pour multiplier les surfaces). L’eau, en se vaporisant en partie, laisse déposer les sels peu solubles ( sulfate et carbonate de chaux ) , et le reste s’écoule dans un réservoir commun. Cette opération s’appelle graduation. L’eau , ainsi concentrée , graduée , est ensuite évaporée dans des chaudières larges, comme nous venons de l'indiquer. Les fagots incrustés de sels calcaires ( Dor nenstein ) donnent un excellent engrais , et les eaux-mères sont employées dans la fabrication de l’eau de Sedlitz et du sel de Glauber.
Le chlorure de sodium ainsi obtenu contient toujours des traces de sels étrangers.
Composition. Cl Na, ou Cl* Na.
Usages. Le chlorure de sodium est, de tous les sels, le plus utile à l’homme. On s'en sert comme assaisonnement*, pour conserver les viandes , pour fabriquer la soude artificielle , l’esprit de sel , le chlore, et pour vernir les poteries de grès.
Le soufre , l’iode , le brème , le fluor et le cyanogène produisent , avec le sodium , des composés analogues aux composés correspondants de potassium.
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Carbonate de soude. • fujin
Propriétés physiques et chimiques. Il peut cristalliser de différentes manières, suivant la quantité d’eau qu’il renferme. Sa saveur est alcaline , caustique ; il s’effleurit à l’air. La chaleur lui fait éprouver la fusion aqueuse et ensuite la fusion
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igaée , sans le décomposer. Il a une réaction alcaline. Un courant de vapeur d’eau , qu’on fait arriver sur le carbonate fondu , en chasse l’acide carbonique et donne à sa place un hydrate de soude ; on obtient de même , d’une manière inverse, le carbonate, en faisant arriver sur l'hydrate de soude un courant d'acide carbonique. Chauffé avec le phosphore, le carbonate de soude se décompose en donnant naissance au phosphate.
État. Le carbonate de soude est abondamment répandu dans la nature. Il accompagne presque toujours le chlorure de sodium, le chlorure de potassium et le carbonate de chaux. Toutes les plantes marines laissent , après leur incinération , une masse grisâtre, appelée, suivant les pays ou elle a été obtenue, soude d’Alicante, de Malaga , de Narbonne (salicor), d’Aigues-Mortes (blanquette) , de Normandie ( varec), soude qui n’est autre chose que du carbonate de soude contenant du chlorure de sodium, du carbonate de chaux , du sulfate de soude, plus, des composés d 'iode et de brome; car il est rare de ne pas rencontrer des traces de bromures et d indurés là où il y a des chlorures.
Composition. Na O, CO" = carbonate simple anhydre. Il est susceptible de cristalliser avec 10 équiv. d’eau.
Lsages. Le carbonate de soude peut être employé à peu près afax mêmes usages que le carbonate de potasse.
Bicarbonate de soude.
II n est point elllorescent. Il est un peu moins soluble dans l’eau que le précédent. 100 parties d’eau , à la température ordinaire, n’en dissolvent que 10 parties. Exposé à la chaleur, il laisse d abord dégager équiv. d acide carbonique, en se transformant en sesquicarbonate . En chauffant davantage , il se transforme en carbonate simple.
htat. Il existe dans quelques eaux minérales , dans les eaux de Vichy , etc.
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INaO, (CO*)5, = bicarbonate anhydre non cristallisé.
NaO (CO^’.+âHO ^bicarbonate cristallisé.
Préparation. On le prépare en faisant arriver dans une dissolution de carbonate de soude , de l'acide carbonique en
excès.
Lisages. On s'en sert dans la fabrication de l’acide carbonique , des eaux gazeuses artificielles , de la limonade gazeuse, des pastilles de d’Arcet, etc.
Sesquicarbonate . Il cristallisediilicilement.il est inaltérable à l’air et a une réaction alcaline. Ce sel existe naturellement dans quelques lacs de l'Égypte. On le trouve dans lelacNolia (province Maracaïbo), de l’Amérique méridionale; il est connu dans le pays sous le nom d 'Urao.
Composition. 2 NAO (CO’)5, sesquicarbonate réel.
Alcalimétrie.
La potasse et la soude constituent , à cause de leurs nombreux usages , une branche importante du commerce. Mais ces substances, telles que le commerce les fournit , ne sont jamais pures ; elles contiennent des quantités notables de chlorure de potassium, de chlorure de sodium, de sulfates de soude et de potasse , sels que l’on considère comme des matières étrangères. Les pays qui avoisinent les côtes de la mer font un grand commercede soude(soude d’Alicante, de Normandie, d’Aigues- Mortes, etc.), tandis que les pays de l’intérieur des continents, couverts de forêts, font un commerce étendu de potasse ( potasse des Vosges , d’Allemagne , de Russie , etc. ). Or, le consommateur a grand intérêt à connaître la quantité de potasse ou de soude réelle (carbonate de potasse ou de soude) contenue dansja potasse ou dans la soude brute du commerce. L'opération qui a pour objet d évaluer cette quantité, s’appelle Alcalimétrie. Et la quantité de potasse évaluée par cette opération , s'appelle le titre de la potasse.
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Essai alcalimétrique de la potasse.
1° On sait qu’un équivalent de potasse sature exactement un équivalent d’acide sulfurique pour former un sulfate neutre de potasse; c’est-à-dire que 5,89915 de potasse neutralisent exactement 5,011 d’acide sulfurique réel, ou 6,364 d’acide pur et concentré ordinaire (SO8, HO); en d’autres termes 5 grammes d’acide sulfurique pur et concentré neutralisent exactement 4Kr ,807 de potasse. Donc, lorsqu’on ajoute à 4P ,807 de potasse , un peu plus de 5 grammes d’acide sulfurique , la liqueur sera acide et changera la couleur bleue de la teinture de tournesol en couleur pelure d’oignon. En restant au-dessous de cette quantité, la liqueur sera alcaline, et loin de rougir la teinture de tournesol , elle ramènera au bleu la teinture de tournesol rougie par un acide.
2° On met dans un tube gradué 5 grammes d’acide sulfurique pur et concentré, ayant une densité égale à 1 ,8427 à 15°, et pour composition SO3, HO. On ajoute assez d’eau pour que l’acide étendu occupe 100 divisions. C’est là ce qu’on appelle acide sulfurique normal.
3° On dissout dans de l’eau distillée 4sr ,807 de la potasse du commerce dont on cherche à évaluer le titre. Il est inutile de partager cette dissolution en 100 parties égales, comme celle de l’acide sulfurique , puisque le total de l’acide sulfurique normal neutralise exactement 4*r ,807 de potasse réelle , et que la moitié sature la moitié de 4sr ,807; le tiers , le tiers de 4*r ,807, etc. Or, commela potasse du commerce n’est jamais de la potasse réelle, il est évident que 4*r-,807 de potasse du commerce ne satureront jamais la lotaiité de l’acide sulfurique normal , mais seulement le tiers , le quart , le cinquième , le sixième , etc. , suivant la quantité de potasse réelle. Pour apprécier le point de saturation , on mêle la dissolution de potasse avec de la teinture de tournesol. A mesure qu’on ajoute de l'acide sulfurique, la potasse dé-
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gage de l’acide carbonique qui colore en rouge vineux la teinture bleue du tournesol. Tant que cette coloration persiste, on continue d’ajouter de l'acide sulfurique par petites quantités a la fois. On s’assure , en outre, que c’est l'acide carbonique qui rougit le tournesol , en y trempant un inoreeau de papier bleu de tournesol, et en l’exposant un peu à la chaleur : l’acide carbonique s’en va , et le papier redevient bleu. Enfin, il arrive un moment où l ucide sulfurique a chasse tout l’acide carbonique du carbonate de potasse. Si alors on continue à ajouter de l’acide sulfurique , celui-ci réagit sur la teinture de tournesol, qu'il colore en pelure d’ognon. Il existe, il est vrai, un bisulfate de potasse; mais heureusement il est acide. Or quant à la quantité d’acide sulfurique ajoutée en dernier lieu , de deux choses l'une . ou la totalité s réagi sur le tournesol , et alors la liqueur était déjà neutralisée avant d y ajouter la dernière partie d'acide sulfurique; ou une partie seulement a réagi sur le tournesol , tandis qu’une autre partie a servi à neutraliser la potasse qui n'était pas encore complètement neutralisée. En ajoutant donc à la liqueur une quantité déterminée de potasse prise dans une dissolution de potasse normale faite à peu près avec les mêmes précautions que celle de l’acide sulfurique normal, on peut, apres quelques tâtonnements, arriver à des résultats exacts. Enfin, après avoir trouvé de cette manière qu'il a fallu , par exemple , 1 5 divisions d'acide sulfurique pour neutraliser une dissolution de ksr ,807 de potasse du commerce, on dit que la potasse est au titre de. 15, ce qui signifie qu'eu achetant 100 kdog. de cette potasse, ou n achète réellement que 15 kilog. environ
de pousse pure. .... ,
Pour évaluer le litre de la soude , ou procédé absolument de la même manière que pour la potasse. Il faut seulement se rappeler que la capacité de saturation de la soude est plus grande que celle de la potasse, et qu’il ne faut que 3er ,185 de soude pour saturer 5 grammes d’acide sulfurique.
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Sulfate de soude. , ^
. Sel de Glaubcr , sel admirable , sonde vitriolée , alcali minerai vitriolé.
Il cristallise en prismes rhomboïdaux, accolés les uns aux autres, de manière à présenter l'aspect de cristaux cannelés. Le sulfate de soude cristallisé contient 10 équivalents d’eau. Aussi peut-il éprouver la fusion aqueuse, et, après que l’eau de cristallisation s’est dégagée, la fusion ignée. Il a une saveur un peu amère, et fraîche comme de la glace appliquée sur la langue. Il est plus soluble que le sulfate de potasse. Sa solubilité présente un singulier phénomène : d’abord elle augmente à mesure que la température s’élève; elle arrive bientôt à son maximum , puis elle diminue, bieu que la température aille toujours en augmentant.
Ainsi, à 0°,100 p. d’eau en dissolvent 12,7 parties.
à 32° ,73 — 322,12 (maximum).
Une dissolution saturée de sulfate de soude ( à 33°) peut être soumise à la température de 0Q, sans qu’elle laisse déposer aucun cristal, pourvu qu’on opère dans un espace vide ( dans un tube fermé à la lampe) ou en recouvrant la dissolution d’une couche d’huile. Mais, dès qu’on y plonge un corps solide ou qu’on y fait arriver de l’air, la cristallisation se manifeste aussitôt.En même tempsle tube s’èchauflenn peu. D’autres sels présentent le même phénomène, seulement à un degré plus faible.
Le sulfate de soude anhydre ( thénardite ) est isomorphe avec le sulfate d’argent.
Composition. NaO,S03= 1 équiv. de sulfate de soude réel ( après la fusion ignée). NaO,SOH-10HO = 1 équiv. de sulfate de soude cristallisé.
Usages. Il est employé dans la fabrication du verre.
C’est un excellent purgatif à la dose de 30 grammes. On
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fait, avec 5 parties de sulfate de soude pulvérisé et 4 parties d’acide sulfurique à 36 degrés, un mélange frigorifique propre à la congélation de l’eau renfermée dans des tubes cylindriques de fer-blanc.
Le séléniatede soude a les mêmes propriétés que le sulfate.
Bisulfate. Il cristallise en prismesà quatre faces. Il est légèrement déliquescent. Composition : NaO(SO3)M-4H0. II est tout à fait analogue au bisulfate de potasse. (Thomson.)
Borate de soude.
Synokymls. Borax 1 tinckal , biborate de soude.
Ce sel est susceptible de cristalliser : 1° en prismes hexaèdres, terminés par des pyramides trièdres; 2° en octaèdres. Ses cristaux s’effleurissent à l’air. Le borate de soude à cristaux prismatiques est le borax des anciens. Il contient 10 équivalents d’eau; soumis à la chaleur, il éprouve la fusion aqueuse, puis la fusion ignée. Dans ce dernier état, il est visqueux, et forme, en se refroidissant, une masse vitreuse, transparente et inattaquable par les corps combustibles. C’est à cause de cette propriété que le borax a été employé comme fondant et pour souder le fer, l’or, etc. Ce qui facilite la fusion du métal, c’est l’oxyde métallique qui se produit et qui a de la tendance à se combiner avec le borax. Une couche de borax préserve le métal de l’oxydation. Beaucoup d’oxydes métalliques prennent , étant fondus avec le borax , différentes nuances de coloration, la plupart très - estimées dans les arts. Ainsi, l’oxyde de chrôme donne une matière verte ; l’oxyde de cobalt, une matière bleue ; et l’oxyde de manganèse, une matière violette. L’eau en prend •— de son poids, à froid ; à chaud, elle en prend la moitié. La dissolution saturée (faite à chaud) a une réaction alcaline et laisse déposer des cristaux octaédriques, constituant le borax octaédrique ou le borax moderne. Les cristaux contiennent seulement 5 équivalents d’eau. Ce borax est très-dur et préférable au borax ancien.
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État. Le borax se rencontre, enduit d’une matière savonneuse , dans plusieurs lacs des montagnes du Thibet. C’est le tinckal des Indiens. On le purifie en le lavant dans de l’eau légèrement alcaline et en l’abandonnant à la cristallisation. En Toscane, on prépare le borax en saturant, avec la soude, l’acide borique qu’on trouve naturellement dans quelques lacs de ce pays.
Composition. NaO(BO’)s= 1 équiv. de borate de soude réel ; il est acide d’après sa composition, et alcalin par sa réaction.
Usages. Le borax est souvent employé dans les arts comme fondant et pour faciliter la soudure des métaux.
Azotate de soude ( nitre cubique , nitre du Chili).
Ce sel a presque les mêmes propriétés que l’azotate de potasse qu’il peut remplacer partout , excepté dans la fabrication de la poudre. 11 cristallise en cubes ou plutôt en rhomboïdes, égalementanhydres. lia une saveur d’abord fraîche, puis brûlante. Il est plus soluble que l’azotate de potasse, à 0°,100 parties d’eau en dissolvent 73,2 à 100% 175,5. ,
Il est de même plus déliquescent que le nitre ; c’est pourquoi la poudre dans laquelle entre l’azotate de soude, est difficile à conserver,
J État. On a rencontré au Pérou , à Atacama , des masses très-considérables d'azotate de soude dans une terre argileuse. On en transporte depuis 1823 en Europe. On le vend dans le commerce sous le titre de nitre du Chili. On le trouve également dans quelques lacs de l’Égypte , dans la mer Morte, etc.
Composition. NaO, NO5 ou INaO, Az3 O5 ( en atomes ).
Phosphate de soude.
Sykonïmes. Sel microcosmique , sel admirable perlé.
Il cristallise en prismes obliques à base rhombe. Les angles sont, l’un 67°, 50' et l’antre 1 10°, 10’. L’arséniate de soude
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cristallise de la m^nic manière à la minute près , de sorte qu’il est impossible de distinguer ces sels l’un de l’autre par le simple aspect. Le phosphate de soude cristallisé contient 12 équivalents d’eau. Soumis à la chaleur, il peut éprouver la fusion aqueuse , puis la fusion ignée. En éprouvant la fusion ignée, il se convertit en pyrophosphate , moins soluble et cristallisant autrement que le phosphate ordinaire. Dans cet état (anhydre), il précipite l’azôtate d’argent en blanc, tandis que le phosphate hydraté précipite ce sel en jaune. Sa saveur est fraîche , salée et sans arrière-goût amer- Exposé à l*air, le phosphate ordinaire s’effleurit en perdant une certaine quantité d’eau de cristallisation. Il a une réaction alcaline , bien qu’il soit neutre dans sa composition. Les eaux -mères qui surnagent sur les cristaux de phosphate de soude , rougissent la teinture de tournesol ( réaction acide). Le phosphate de soude est assez soluble dans l’eau ; on n’en a pas encore rigoureusement évalué la solubilité.
11 se trouve dans l’urine , dans le sang et dans tous les liquides animaux.
Composition. NaO,PhO* = l équiv. de phosphate (après la fusion ignée) ; NaOPho’+12HO = 1 équiv. phosphate de soude cristallisé.
Usages. Il est purgatif , à la dose de 30 à 50 grammes.
Biphosphate. Le biphosphate de soude cristallisé contient k équivalents d’eau. Ce sel est dimorphe; car il cristallise : 1" en prismes droits rhomboïdaux , 2“ en octaèdres rectangulaires. On l’obtient en calcinant le phosphate double de soude et d’ammoniaque , sel connu depuis fort longtemps et que les anciens chimistes retiraient de l’urine de l’homme.
Les combinaisons que le soufre, l’iode , le brome et le fluor peuvent former avec le sodium, sont tout à fait analogues aux combinaisons de ces mêmes corps avec le potassium. , •
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Étymologie. Le nom de lithium vient du grec >>énoc (pierreux) , parce que ce corp* se rencontre essentiellement dans le régne minéral.
Propriétés physiques et chimiques. Le lithium est un corps très-rare. Il ressemble au sodium. Il ne s'enflamme dans aucun cas au contact de l'eau. Cependant, l'eau est décomposée; il se dégage de I hydrogène , et l'oxyde de lithium 0 lithine ) reste en dissolution.
Préparation. Davy a séparé le lithium de la lithine , au moyen de la pile électrique.
Oxyde de lithium.
Synonymes. Lithine , lithion (alletn.).
La lithine n’existe qu’à l’état d’hydrate , comme la soude, aveclaquelle elle a beaucoup de ressemblance. Elle est blanche , un peu transparente ; du reste elle n’est point déliquescente et se dissout moins facilement dans l’eau que la potasse et la soude. Sa saveur est caustique comme celle de la potasse et de la soude. Exposée à l’air èlie se change en carbonate. Elle fond à la chaleur rouge et attaque les vases de platine ; c’est pour cela qu’il ne faut la tondre que dans des vases d'argent. Elle communique une belle couleur purpurine à la flamme de l’alcool. Cette coloration de la flamme indique la présence de la lithine , dans les essais au chalumeau.
Etat. La lithine est une substance peu répandue dans la nature. On la rencontre dans i&tourmalme verte (4- p. cent), dans le lépidolithe (4,6 p. c.), dans I ’amblygonite (11,10 p. c.) , dans le pétalithe (5,7 p. c.), dans le spodtimen (8,8 p. c.). On l’a trouvée dans quelques eaux minérales , comme celles de Carlsbad et d’Eger en Bohême.
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Composition. La quantité de lithine qui se combine avec 100 d’oxygène est :
100 oxygène.
180,375 = 1 équivalent de lithine = LO.
Ainsi, l'équivalent de la lithine est à peu près trois fois plus petit que celui de la squde.
Historique. La lithine a été découverte en 1817, par Arfwedson, qui l'avait d’abord confondue avec la soude.
Caractères des sels de lithine.
Les sels de lithine ont une saveur et une réaction alcalines. Us sont blancs ou incolores, excepté ceux dont les acides sont naturellement colorés , comme l’acide chromique.
1° La potasse ou la soude n’y produit point de précipité;
2° Le carbonate de potasse ou de soude ne les précipite pas U chaud , tandis qu’il les précipite a froid ;
3" L’acide pliosphorique ou les phosphates alcalins y donnent immédiatement un précipité blanc , à froid et à chaud ;
4° Les sels de lithine communiquent une teinte purpurine à la flamme de l’alcool.
Principaux sels de lithine.
Carbonate. Il est peu soluble dans l’eau. Sa réaction est alcaline, et fond au rouge sans se décomposer ; il donne, par refroidissement, une masse qui a l’aspect de l’émail. Il attaque le platine, comme, du reste, tous les composés de lithine.
Borate. Il est soluble dans l’eau, et il possède toutes les propriétés du borax.
Phosphate. C’est de tous les sels de lithine le moins soluble dans l’eau.
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Azotate. Il est très-fusible , et se dissout dans l’eau en proportion de la température. Il cristallise en prismes rhomboïdaux, très-déliquescents à l'air humide. Il ressemble beaucoup aux azotates de potasse et de soude.
Sulfate. Il est inaltérable à l’air, et plus soluble dans l’eau que le sulfate de potasse.
Sulfate double d'alumine et de lithine. C’est une véritable espèce $ aluni il cristallise en octaèdres comme l’alun ordinaire.
AMMONIUM
L’ammonium est un radical non isolé jnsqn’ici , dont la formule est NH» (voy. pag. 3i4).
Ammoniaque.
Synonymes. Alcali volatil , oxyde d'ammonium.
Propriétés physiques. L’ammoniaque est un corps gazeux caractérisé par une odeur forte et pénétrante. Respiré à l’état pur, ce gaz irrite vivement la muqueuse des fosses nasales et la conjonctive; il produit le larmoiementet souvent l’éternument. La densité de l’ammoniaque obtenue par l’expérience directe est 0,590; elle s’accorde sensiblement avec la densité calculée, qui est 0,5912. Après l’hydrogène, l’ammoniaque est le gaz le plus léger. Le gaz ammoniac est éminemment soluble dans l’eau ; celle-ci en dissout au moins jusqu’à 600 fois son volume. L’eau saturée d’ammoniaque augmente de volume; elle devient moins dense et ne pèse plus que 0,9. Cette dissolution laisse dégager l’ammoniaque dans le vide et sous l’influence de la chaleur, de manière que l’eau n’offre plus de traces de réaction alcaline.
Propriétés chimiques. L’ammoniaque possède , comme toutes les bases , la propriété de se combiner avec les acides pour former des composés salins. Les kydracides (acides chlorhydrique, bromhydrique, sulfhydrique, etc.) peuvent se combiner, à l’état anhydre, avec le gaz ammoniac desséché. Tl en résulte des composés qui , la plupart, jouent le rôle de
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base. Mais, pour que les oxacides (acides sulhirique, phosphorique. etc.) puissent produire des sels ammoniacaux, la présence d’un équivalent d'eau est absolument nécessaire. Ce fait assez remarquable a donné lieu à la théorie de l’ammonium. Suivant cette théorie, l’ammoniaque (KH*) se convertit, au contact d’un oxacide hydraté , en une oxybase analogue à la potasse ou à la soude. Dans cette action HO (1 équivalent d’eau) se porte sur NH* (ammoniaque) pour former ÎNH'O, c’est-à-dire de l 'oxyde d’ammonium, dont le radical IN H4 ( ammonium) est analogue au potassium, au sodium, etc. Exemple de cette réaction :
SOs, H0+NH’=S05, INH40 (sulfate dvoxyde d’ammonium).
D'après cette même théorie, on comprend aisément pourquoi les hydracides n’ont pas besoin de l’intervention de l’eau pour se combiner avec l’ammoniaque. Il se produit un composé en ure analogue au composé correspondant de potassium ou de sodium. Exemple :
CIH4-NH‘=C1,NH* (chlorure d’ammonium).
La théorie de l’ammonium gagne beaucoup en probabilité par la considération, que l’ammoniaque humide peut former, avec le soufre , tout comme la potasse , un composé qui contient jusqu'à 5 proportions.de soufre ( quintisulfure d’ammonium analogue au quintisulfure de potassium ) ; que l’ammoniaque ( ammonium ) produit, avec certains métaux (le mercure), des espèces d’alliages analogues à ceux du potassium; et qU’enfin l’alun à base d’ammoniaque offre la môme cristallisation et contient le même nombre d’équivalents d’eau (24HO) que l’alun à base de potasse, un équivalent d’eau HO ayant été nécessaire ( eau dé constitution ) pour convertir . l’ammoniaque en oxyde d’ammonium.
NH*0, APOs, (SOY+aiHO— t équiv. d’alun à base d’ammoniaque. ,
KO, AI’Os(SO,)’+24HO =1 équiv. d’alun à base de potasse.
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D’après In théorie ancienne, l'ammoniaque est une hydrobase qui se comporte différemment avec les hydracides et les oxacides; en un mot, c’est une base fort singulière et, pour ainsi dire, exceptionnelle. La théorie de l’ammonium a au moins l’avantage d’assimiler l’ammoniaque aux autres alcalis et de n’en point faire une exception en quelque sorte bizarre.
L’ammoniaque donne , avec le bi-iodure de mercure, des produits encore mal étudiés. Il se forme, d’un côté, une poudre brune, que M. Bôttiger ( Journal fur pract. Chemie , vol. Vin, pag. 381-383) paraît prendre pour un iodure de mercure particulier; d’un autre côté, il se produit dans le liquide un précipité floconneux d’un blanc de neige, que ce même auteur regarde comme un iodure. d’ammonium.
Le chlore enlève l’hydrogèfae à l’ammoniaque : il se produit du sel ammoniac et de l’azote pur. L’iode décompose également l’ammoniaque en donnant naissance à une matière brune particulière ( azolide d'iode fulminant). Le charbon végétal absorbe jusqu’à 90 fois son volume de gaz ammoniac (Théodore de Saussure ).
En faisant passer l’ammoniaque à travers un tube de porcelaine chauffé au rouge , il n’y a point de décomposition si le tube de porcelaine est vernissé et bien poli ; si l’on rend, au contraire, ce tube raboteux en y plaçant des fragments de n’importe quelle substance étrangère , il y a décomposition complète de l’ammoniaque ; il se dégage des torrents d’azote et d’hydrogène; et quand on vient à examiner les fragments soit de fer ou de cuivre, de platine, etc., placés dans le tube, on trouve qu’ils sont entièrement intacts et qu’aucune combinaison n’a eu lieu ; seulement ces métaux paraissent avoir subi une sorte de déplacement de leurs molécules ; car le cuivre, par exemple) de malléable qu’il était, est devenu trèscassant ; mais il reprend sous le marteau ses propriétés premières. Le fer parait cependant absorber un peu d’azote ; mais cette quantité est si petite, que les proportions des éléments de l’ammoniaque sont à peine altérées. A la fin de l’opération.
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qui est très-rapide, on trouve l’azote et l’hydrogène à l’état de simple mélange. C’est là ce que M. Gay-Lussac appelle action de j?rejcraceetM.Berzélius phénomène catalytique. Lorsqu’on fait fondre du potassium ou du sodium dans du gaz ammoniac sec , il se produit une substance olivâtre. 11 se trouve , à la place du gaz ammoniac qui a disparu , un volume d’hydrogène égal à celui qu’aurait produit, par la décomposition de l’eau, la quantité de potassium ou de sodium employée. La substance olivâtre qu’on a obtenue donne, sous l’influence de la chaleur, de l’hydrogène et de l’azote dans les proportions pour former de l’ammoniaque ; on a pour résidu une matière infusible, brune, qui tache le verre. La substance olivâtre est probablement une combinaison de gaz ammoniac avec de l’azoture de potassium ou de sodium. Humectée d’eau, elle se décompose en ammoniaque et en potasse ou en soude.
État. Le gaz ammoniac se dégage, quelquefois en grande quantité , des fosses d’aisance , surtout pendant la saison chaude et à l’approche d’un temps pluvieux et humide. Il se produit encore pendant la putréfaction d’une grande partie des matières organisées ; mais alors il est presque toujours mêlé à d’autres gaz qüi se dégagent en même temps , comme l’hydrogène carboné, l’hydrogène sulfuré, l’azote, l’acide carbonique. L’ammoniaque se produit encore dans des circonstances fort remarquables. M. Àustin a annoncé le premier que l’ammoniaque se formait pendant l’oxydation du fer au contact de l’eau et de l’air atmosphérique. Vauquelin, Dulong et M. Chevalier ont constaté, par des expériences incontestables, que l’ammoniaque se trouve dans la rouille de fer. .
Préparation. On prépare depuis longtemps en Égypte l’ammoniaque, ou plutôt le sel ammoniac, par la calcination de la fiente des chameaux, dans des vases convenablement disposés. On obtient aujourd’hui l’ammoniaque en grand, en soumettant les urines et d’autres matières animales putréfiées à la distillation avec la chaux. L’ammoniaque se dégage dans
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des flacons remplis d’acide chlorhydrique ou d’acide sulfurique étendu. A la fin de l’opération, les flacons sont remplis de chlorure d’ammonium ou de sulfate d’ammoniaque susceptibles de cristalliser dans la liqueur. Il est ensuite facile d’obtenir l’ammoniaque à l’étàt de gaz en traitant le sulfate ou le chlorure par la chaux ou par la potasse , qui se substitue à l'alcali volatil.
NH3, HCl+CaO=
CaCl, HO+NH3
On recueille l’ammoniaque sur le mercure , parce quil se dissout dans l’eau.
L'azote et l’hydrogène, éléments dont se compose l?ammoniaque, ne se combinent pas directement. Ils ne se convertissent en ammoniaque que lorsqu’on foudroie un mélange de 3 volumes d’hydrogène et de 1 volume d’azote, en présence d’une certaine quantité d’acide chlorhydrique ou d’acide sulfurique. L’hydrogène et l’azote se combinent surtout (pour produire de l'ammoniaque) à l’état de gaz naissant, c’est-àdire au moment où ils se dégagent des matières animales en putréfaction (matières hydrogénées et azotées).
Composition. Le gaz ammoniac se décompose sous l’influence d'une série d’étincelles électriques , et il double de volume. Ainsi, 100 volumes de gaz ammoniac donnent, à la fin de l’opération, 200 vol. de gaz. Or, en ajoutant à ces 200 vol. de gaz, 75 vol. d’oxygène (dans l’eudiomètre), on a :
200 volumes d’un mélange de gaz obtenu par la décomposition de 100 vol. d’ammoniaque 75 volumes (d’oxygène)’
total : 275 volumes ;
après l’étincelle : 50 vol. II y a donc eu absorption de 225 vol. ; et comme ces 225 vol. ont disparu à l’état d’eau , l’oxygène y entre pour 75 vol. (le tiers), et l’hydrogène pour
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150 ( deux tiers). Le résidu de 60 vol. est de l’azote pur. Donc 100 vol. ( 1 vol. de gaz ammoniac) se composent de 150 vol. ( 1 j vol.) d’oxygène et de 50 vol. (7 vol.) d’azote.
De là la formule de 1 ammoniaque : N H* ou Az!H8 ( atomes) = k vol. = 1 équiv. de gaz ammoniac saturant k vol. ou 1 équiv. d’acide chlorhydrique.
Usages. On emploie l’ammoniaque comme caustique ( pommade de Gondret ). On s’en sert avec succès dans des cas de brûlures produites par l’eau bouillante. On la fait avaler aux bestiaux gonflés pour avoir mangé de la luzerne ou du trèfle humide en trop grande quantité. (Le gaz qui distend si énormément la panse de ces animaux est le gaz acide carbonique qui disparaît en se combinant avec l'ammoniaque). 1
Historique, L’ammoniaque était connue des Arabes depuis fort longtemps. Ce sont eux qui ont donné à ce corps le nom d’ammoniaque , probablement à cause de son odeur, à laquelle ils trouvaient de l’analogie avec l’odeur de la gomme qui porte le même nom. D’autres font dériver le nom d’ammoniaque d’une contrée de l’Afrique appelée Ammonie, où existait le temple de Jupiter Ammon.
Caractères de V ammoniaque et de ses sels.
L’ammoniaque est le seul gaz alcalin connu.
Si la quantité d’ammoniaque est assez faible pour que sa présence ne soit pas constatée par l.odorat, on la découvre en approchant de la matièro à analyser une lige de verre trempée dans de l’acide chlorhydrique concentré. A l’instant il se produit des vapeurs épaisses de chlorure d'ammonium qui se déposent. Plus la quantité d’ammoniaque est considérable, plus ces vapeurs sont épaisses. L’ammoniaque, exposée à l’air, diffère essentiellement des autres alcalis, en ce qu’elle ne se transforme que fort incomplètement on carbonate.
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L’ammoniaque liquide est précipitée, comme la potasse , en jaune orangé , par le perchlorure de platine. Elle donne, avec lesulfale d’alumine, de l’alun : ce dernier précipilé ne se forme ordinairement qu'à la longue (phénomène de propagation chimique).
L’acide tartrique concentré ne précipite la dissolution d’ammoniaque que lorsque celle-ci est très-concentrée. Quand la dissolution est étendue, il ne se forme pas de précipité.
L’acide hydro-fluo-silicique donne , avec l’ammoniaque , un précipité abondant d'acide silicique. Si le précipitant est en excès , il ne se forme pas de précipité.
Pour constater, dans les eaux minérales, des quantités d’ammoniaque excessivement faibles, Henri Rose ( Chem. Analys. vol. I ) conseillé de s’y prendre de la manière suivante: on prend une quantité assez considérable d’eau minérale ; on y verse du carbonate de potasse ou de soude en excès. On introduit ensuite le tout dans une cornue ; l’ammoniaque passe par la distillation dans un récipient contenant uu peu d’acide chlorhydrique. Le produit de la distillation est évaporé à siccité à une douce chaleur. De cette manière l’ammoniaque se trouve fixée à l’état de chlorure d’ammonium dont il est facile de reconnaître les caractères. Lorsque l’ammoniaque existe dans un mélange de gaz nombreux , on peut être sûr d’avance qu’aucun de ces gaz n’est acide; car tout acide libre serait immédiatement saturé par l'alcali volatil.
Les sels ammoniacaux sont presque tous entièrement volatilisables par la chaleur. Le phosphate et le borate donnent seuls un résidu vitreux d’acide borique ou d’acide phosphorique. Le fluorure d’ammonium se volatilise com,plétement quand on le chauffe dans un creuset de platine ; il se décompose, au contraire , dans des vases de verre, en lescprrodant. Triturés avec de la chaux ou avec tout autre alcali , les sels ammoniacaux dégagent l’odeur caractéristique de l’ammoniaque. Si la quantité est très-petite , on en constate la
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présence par une tige de verre trempée dans de l’acide chlorhydrique concentré. Plusieurs sels ammoniacaux , et particulièrement l’acétate, le chlorhydrate et le carbonate, possèdent la propriété remarquable de dissoudre et de faire cristalliser d’autres sels très-peu solubles dans l’eau , comme les sulfates de baryte , de chaux et de plomb. Il faut pour cela opérer à la température de 60° à 70" (Voyez Tf'epfcn , dans les Archiv. der Pharm. Band. IX; Heft. 3 mai 1839).
Chlorhydrate A ammoniaque (chlorure d’ammonium, sel ammoniac).
Ce sel résulte de la combinaison directe de l’acide avec la base. Mis en contact avec de l'acide sulfurique , il dégage l’acide chlorhydrique.
ChaulTé avec l’acide sulfurique et le peroxyde de manganèse , il dégage du chlore. Il précipite le nitrate d’argent ; le précipité noircit à la lumière, et ne se dissout que dans l’ammoniaque. • >
Ce sel est employé dans les arts pour l’étamage et la soudure ; on le vend dans le commerce sous forme de pain , moulé dans des vases sphériques. Il cristallise en prismes fibreux; on le casse avec difficulté , car il est un peu flexible. Il est susceptible de cristalliser dans l’eau sous forme de feuilles de fougères. Il a , comme tous les sels ammoniacaux, une saveur un peu fraîche et piquante. Il est très-soluble dans l’eau et dans l’alcool. Il est déliquescent à 96° de l’hygromètre. Ce sel se produit naturellement dans les fissures des houillères en combustion ; le Vésuve en projette aussi une certaine quantité, sous forme de lave blanche.
Composition. NH4C1.
Fluorhydrale d’ammoniaque (fluorure d'ammonium).
Il est très-soluble dans l’eau. Il attaque fortement le verre; c’est pourquoi on ne peut pas le conserver dans des vases de verre. On s’en sert pour graver sur verre.
Composition : NH*F1. *
Suif hydrate d’ammoniaque ( sulfure d’ammonium).
Il est analogue , par sa composition , au monosulfure de potassium. Il peut dissoudre une certaine quantité de soufre. C’est un liquide extrêmement fétide, qui jaunit en se décomposant. On prépare le bisulfure, le trisulfure , etc. d’ammonium, en calcinant le bisulfure, le trisulfure, etc. de potassium avec le sel ammoniac.
Composition. NH'S.
Nitrate d’ammoniaque.
Il cristallise en beaux prismes très-allongés, striés dans le sens de la longueur, à six pans terminés par des pyramides à six faces. Mis dans l’eau , il produit un abaissement de température qui peut aller jusqu a — 13°. Il est très-soluble dans l’eau. Chauffé à 200°, il se décompose en eau et en protoxyde d’azote. Projeté dans un creuset chauffé au rouge , il donne une flamme jaune ( nitrum flammans des anciens chimistes).
Composition. NH O, NO.
Chlorate d’ammoniaque .
Il est fulminant et détonne quand on le chauffe. Il est analogue au chlorate de potasse.
Composition. NH*O CIO\
Sulfate d'ammoniaque.
Soumis à la chaleur , il entre facilement en fusion ; il se dégage de l’eau , de l’azote et du sulfite d’ammoniaque qui
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se condense dans le tube. On prépare aujourd’hui ce sel en grand avec des matières animales putréfiées , qu’on chauffe avec de la chaux. Dans cette opération il se dégage beaucoup d’ammoniaque qui , en arrivant dans des solutions d’acide sulfurique, se transforme en sulfate.
Composition. NH40,S0\
Phosphate d ammoniaque.
Ce sel cristallise en prismes à base rhomboïdale. Sous l’influence de la chaleur, l'ammoniaque se dégage et il reste l’acide phosphorique , qui se dépose sous forme d’un vernis compacte. On a proposé ce sel comme un moyen de rendre les tissus incombustibles.
Composition. NH*0,PhO*.
Carbonate dammoniaque.
Il exhale une odeur forte d’ammoniaque et réagit alcalinement. Il est indécomposable par la chaleur; car les deux éléments , l’acide et la base se volatilisent sans réagir l’un sur l’autre. Ce qu’on appelle ordinairement carbonate , n!est réellement qu’un souscarbonate -, et le bicarbonate est le carbonate neutre , dans lequel la réaction alcaline et l’odeur ammoniacale sont bien moins prononcées. Il existe aussi un sesqui carbonate , Le carbonate d’ammoniaque étant rarement neutre , il ne faut jamais s’en servir dans les analyses quantitatives des substances qui, comme la chaux, la magnésie , etc., sont solubles dans un excès d’acide carbonique.
Les acides sulfurique et sulfureux anhydres produisent, avec le gaz ammoniac sec , des combinaisons particulières qui ne ressemblent nullement aux sels ammoniacaux.
Sulfate d’ammoniaque anhydre.
C’est un composé solide, à cassure vitreuse, semblable à de la gomme arabique. Il peut être, pendant plus d’un an, conservé dans un bocal rempli de gaz ammoniac. Dissous dans l’eau , U se. transforme en sulfate d’ammoniaque ordi-
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naire. Traité par de la chaux ou par la potasse , il ne dégage point d’odeur ammoniacale , à moins qu’il ne soit préalablement humecté. On obtient ce composé directement en faisant arriver dans un vase entouré d’un mélange réfrigérant, d'abord de l’acide sulfurique anhydre, puis du gaz ammoniac sec.
Sulfite d ammoniaque anhydre.
Il existe sous forme de cristaux stellaires d’un jaune ocreux. Il blanchit à l’air humide et se change, dans l’eau , en sulfite ordinaire , avec dépôt de soufre. Il est déliquescent. Il réagit comme un hyposulfite sur le nitrate d’argent. Il se forme d’abord un précipité blanc qui , par l’addition d’une plus grande quantité de précipitant, passe au jaune, puis au brun et enfin au noir (sulfure d’argent) (1).
(i) Voy. le Mémoire de H. Rose sur le sulfite d'ammoniaque anhydre, dans les mémoires de l’Académie de Berlin, t. ni.
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SIXIÈME FAMILLE
BARYACÉS ( baryacea ).
Cette famille comprend le baryum , le sfrontium , le calcium , le magnésium et le plomb (1). Ces radicaux ont à peu près tous le même éclat lorsqu’ils sont récemment préparés. Us se ternissent rapidement à l’air , en absorbant de l’oxygène pour lequel ils ont tous une grande affinité. Voici les principaux points d'analogie des baryacés :
1° La baryte, la strouliane, la chaux , la magnésie et le protoxyde de plomb sont des bases énergiques. Ils ont une réaction alcaline et verdissent plus ou moins le sirop de violettes.
2“ Les baryacés sont susceptibles de se combiner avec l’oxygène en plusieurs proportions. Leurs peroxydes sont des bioxydes.
311 Le carbonate de plomb est isomorphe avec les carbonates de chaux et de magnésie. Le sulfate de baryte est isomorphe avec le sulfate de strontianc , comme celui-ci l’est avec le sulfate de chaux.
4U Les sulfates les moins solubles dans l’eau, sont les sulfates de baryte , de strentiane , de chaux et de plomb. Tous ces sulfates résistent, comme les sulfates alcalins, à la température la plus élevée. Et, comme les sulfates alcalins , ils se convertissent en sulfures, par la calcination avec du charbon.
5° Les carbonates des baryacés , insolubles dans l’eau , se dissolvent .tous sensiblement dans un excès d’acide carbonique.
6° Les chlorures de baryum , de strontium , de calcium , de magnésium et de plomb deviennent alcalins par un grillage prolongé : ils perdent une certaine quantité de chlore , en s’oxydant et en absorbant de l’acide carbonique. Les chlorures de potassium , de sodium et d’ammonium ne présentent rien de semblable.
BARYUM.
Étymologie. Du grec , pesant (baryte , terre pesante) (a).
Propriétés physiques et chimiques. Le baryum prend, par le frottement, une couleur brillante, métallique. Il fond à la
(v) D'après ce que nous avons dit , pag. 5i , il n'est nullement étonnant qu'un oxyde métallique puisse être placé à côté de la chaux, de la baryte, etc,
(a) Ceux qui orthographient barium, barite , devraient aussi , pour être conséquents , orthographier hidrogéne , en substituant partout l't à l'y.
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température rouge , et il se volatilise au delà de cette température. Sa densité n’a pas été déterminée ; on sait seulement qu’il est plus dense que l’acide sulfurique. Il décompose l’eau à froid, avec dégagement d’hydrogène, et formation de baryte (protoxyde de baryum). En s’oxydant à l’air, il se transforme en peroxyde.
Préparation. On expose un mélange de mercure et de baryte humecté d’eau à l’action d’une pile extrêmement forte. Le baryum ainsi obtenu est amalgamé avec le mercure qu’on élimine par l’action de la chaleur.
Oxydes de baryum.
On connaît deux degrés d’oxydation du baryum , i°/e protoxyde , 2° le peroxyde.
Le protoxyde est le plus important. Il est seul propre à former des sels.
Le peroxyde [bioxyde .binoxy de) s’obtient soit en brûlant directement le baryum dans l’air, soit en chauffant le protoxyde de barium dans l’oxygène , soit enfin , en projetant du chlorate ou de l’azotate de potasse sur la baryte calcinée au rouge.
Le peroxyde de baryum est de couleur grisâtre , un peu moins caustique que la baryte. Il contient 1 èq. d’oxygène déplus que le protoxyde; de là sa formule = BO’. Cet éq. d’oxygène y est faiblement combiné,, cependant moins faiblement que dans les peroxydes de potassium et de sodium ; car il faut une chaleur rouge , et le contact d’un acide ou de l’eau bouillante pour le chasser et ramener le peroxyde à l’état de protoxyde. Au contact d'un acide étendu d’eau , il abandonne également 1 équiv. d’oxygène ; mais, celui-ci , au lieu de se dégager, s'unit à l’eau (voy. Préparation du peroxyde q l’hydrogène).
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Protoxyde.
Syn. Baryte , terre pesante , Schwererde.
Propriétés physiques et chimiques. La baryte sèche , anhydre, se présente sous forme d’une matière grisâtre , poreuse , d’une saveur caustique et alcaline. Sa porosité tient à son mode de préparation (voy. Préparation). Elle «6t trèsfacile à réduire en poudre » sans apparence de cristallisation. Elle est très-caustique , et si la baryte ne cautérise pas aussi bien que la potasse , c’est qu’elle est moins soluble qu’elle. Sa densité est 4,0. Elle ne fond qu’à une température excessivement élevée. Au contact de l’eau elle présente le même phénomène que la chaux. Lorsqu’on fait tomber quelques gouttes d’eau sur la baryte caustique anhydre, celle-ci fait entendre un bruit comme celui d’un fer rougi; l’eau disparaît et s’unit intimement à la baryte. En y ajoutant plus d'eau, la baryte blanchit et se réduit en poudre , en même temps qu’il se produit une chaleur énorme. On dit alors que la baryte se délité. La baryte se transforme ainsi en hydrate de baryte , semblable à l’hydrate de potasse ou de soude. A quelque température qu’on l’expose , cet hydrate retient toujours au moins 1 éq. d’eau. La baryte est beaucoup moins soluble dansl’eau que la potasse : 100 parties d’eau n’en dissolvent que 20 parties. Elle est plus soluble à chaud qu’à froid. La dissolution ( eau de baryte), faite à chaud , dépose , par refroidissement, de petits cristaux contenant 10 équivalents d’eau pour 1 équivalent de baryte sèche. Chauffés dans un creuset, ces cristaux laissent dégager 9 équivalents d’eau, 1 équivalent d’eau restant combiné avec la baryte. La baryte hydratée fond au-dessous du rouge , tandis que la baryte sèche , anhydre, obtenue par la calcination de l’azotate de baryte , ne fond qu’à une température excessivement élevée , de sorte qu’on peut la regarder, pour ainsi dire , comme infusible. C’est ce qui explique la divergence d’opinions des anciens chimistes, dont les uns sou-
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tenaient que la baryte est infusible , pendant que d’autres prétendaient le contraire.
La baryte sèche chauffée dans l’oxygène se transforme en bioxyde (peroxyde) de baryte. En versant sur la baryte sèche quelques gouttes d’acide sulfurique concentré , ü se produit une température extrêmement élevée; la baryte devient incandescente et le vase dans lequel on opère est ordinairement brisé.
Exposée , à l’air, la baryte, comme les alcalis, attirent l’humidité et l’acide carbonique de l’air, pour se transformer en carbonate hydraté.
La baryte est une base vénéneuse. A la dose de 5décigr. elle fait périr un chien de taille moyenne.
Composition. La quantité de baryum s’unissant à 100 d’oxygène est = 856,88 (Ba)
956,88 « BaO (1 éq. de baryte).
État. La baryte a été découverte par Scheelé dans une mine de peroxyde de manganèse. Elle est abondamment répandue, à l’état de sulfate {Sch-wer-spath) } en Italie , en Espagne et en Angleterre. Elle existe dans ia nature , combinée avec l’acide carbonique (carbonate), sous le nom de Witherile.
Préparation. En chauffant au rouge l’azotate de baryte dans une cornue de porcelaine, on a pour résidu la baryte sèche , anhydre (1).
La chaux et le strontiane peuvent être préparés comme la baryte. L’azotate de baryte , exposé à la chaleur rouge , fond, et, en se décomposant, laisse dégager beaucoup de fluides élastiques (oxygène, acide nitreux, etc.), qui, en soulevant la masse , la rendent poreuse.
(i) Il faut éviter d'employer eue cornue de grés ( contenant de la silice, du fer et du manganèse) ; car , 1a baryte, obtenue dans une pareille cornue, est impure.
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On prépare également la baryte , en calcinant au blanc un mélange fait avec 1 partie de carbonate de baryte et 6 à 10 parties de poussière de cbarbon.il se dégage beaucoup d’oxyde de carbone et on obtient pour résidu la baryte mêlée avec un peu de charbon.
Usage. La baryte est précieuse dans les analyses. C’est un excellent réactif de l’acide sulfurique et des sulfates solubles.
Le sulfate de baryte et le chlorure d’argent sont les deux sels les plus insolubles que l’on connaisse.
Caractères des sels de baryte.
Les sels de baryte les plus insolubles sont le carbonate, le fluorure double d’hydrogène et de baryum, et surtout le sulfate. C’est pourquoi :
1" L’acide sulfurique et les sulfates solubles précipitent les sels de baryte (chlorure de baryum ou azotate de baryte) en blanc. Le précipité, complètement insoluble dans l’eau et dans les acides, se dissout un peu dans l’acide sulfurique bouillant ;
2“ Les carbonates solubles les précipitent également en blanc , et le précipité (carbonate de baryte) ne disparait pas dans un excès d’acide azotique, parce que l’azotate de baryte est insoluble dans l’acide azotique;
3° L’acide hydro-fluo-silicique y produit un précipité blanc de fluorure double d’hydrogène et de baryum.
On dose , dans les analyses , la baryte à l’état de sulfate, lequel, étant calciné, se compose (en centièmes) de 65,63 de baryte sèche. Il est convenable de produire le précipité dans une dissolution très-étendue d’eau.
« L’acide sulfurique , les solutions de chromate de potasse, de succinate d’ammoniaque et d’iodatc de soude, précipitent d’abord la baryte, puis la strontianc, et enfin la chaux. Le dernier précipité est le moins complet. L’oxalate d’ammoniaque précipite dans un ordre inverse, d’abord la Chaux, puis la stronliane, et enfin la baryte. L’acide bydro-fluo-silicique
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précipite la baryte sans précipiter la strontiane ni la chaux. »
(H. Rose.)
Carbonate de baryte.
Il se présente sous forme de poudre blanche, insipide, trèspeu soluble dans l’eau ; il ne se dissout que dans 4300 parties d’eau froide et dans 2300 parties d’eau chaude. Il se dissout sensiblement dans l’acide carbonique. Le carbonate de baryte ne se décompose qu’à la température blanche.
Composition. BaO, CO*. Dans 100 parties de carbonate de baryte il y a 77,59 de baryte sèche.
État. Le carbonate de baryte existe dans la nature, presque toujours mêlé avec du carbonate de chaux. La withérite est un carbonate de baryte naturel.
Préparation. On prépare le carbonate de baryte en précipitant le chlorure de baryum par du carbonate d’ammoniaque.
Sulfate de baiyte.
Préparé artificiellement ( dans le laboratoire) , il est sous forme de poudre blanche sans apparence cristalline. On le trouve cristallisé dans la nature en prismes rhomboédriques, dont le petit angle est 78°, 28' et le grand angle 101°, 32'. Sa densité est k,h. Le sulfate de baryte est complètement insoluble dans tous les véhicules, excepté dans l’acide sulfurique bouillant, qui en dissout une quantité notable. Calciné avec du charbon il donne une masse pyrophorique et phosphorescente (sulfure de baryum) connue autrefois sous le nom de phosphore de Bologne.
Composition. BaO, S03=1 équivalent de sulfate de baryte anhydre qui, dans 100 parties, en contient 34,505 d’acide sulfurique.
État. Le sulfate de baryte existe cristallisé dans la nature, sous. le nom de schwer-spatk (spath pesant). On le rencontre en abondance prés de Bologne, en Italie.
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Azotate ( nitrate ) de baryte.
Ce sel cristallise en octaèdres réguliers , anhydres. Il est inaltérable à l’air et soluble dans l’eau :
A 0°, 100 parties d’eau dissolvent K parties de ce sel.
Il est complètement insoluble dans l’alcool et dansl’àcide nitrique. C’est pourquoi, en versant cet acide dans une dissolution d’azotate de baryte, on obtient un précipité d'azotate de baryte. Ceci explique encore pourquoi l'acide azotique ne dissout pas le carbonate de baryte comme les autres carbonates ; c'est que l’azotate qui se produit est insoluble dans l’acide azotique.
Exposé à la chaleur, il décrépite et se décompose eu <Wygène et en vapeurs nitreuses ; il faut chauffer au delà de là chaleur rouge pour avoir la baryte anhydre ( protoxyde de baryum) ; car, à une température plus basse, il se produit un mélange de protoxyde et de peroxyde de baryum.
Composition. BaO, NOs ■*= Bao Az*0’ ( en atomes ) .
Usages. L’azotate de baryte sert à la préparation de la baryte sèche.
Chlorure de baryum ( muriate de baryte).
Il cristallise en lames rhomboldales extrêmement minées , ou en lames hexagonales , d’une apparence nacrée , Contenant 2 équiv. (14,75 p. c.) d’eau. Sa saveur est piquante et désagréable. Il perd son eau de cristallisation à 100°. Il fond à une chaleur rouge sans éprouver aucune espèce d’altération. Il est fixe. A 15*, 100 part, d’eau en dissolvent 43 part.
Il est insoluble dans l’alcool et dans l’acide chlorhydrique concentré. Cependant, le précipité que produit le chlorure de baryum dans l’alcool ou dans l’acide chlorhydrique , est so-
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lubie dans une grande quantité d’eau. Si l’adde chlorhydrique contient un peu d’acide sulfurique ( ce qui a souvent lieu), le précipité ne disparaît pas entièrement , quelle que soit la quantité d’eau qu’on y ajoute (le sulfate de baryte étant complètement insoluble). Le chlorure de baryum devient alcalin par un grillage prolongé , en absorbant de l’acide carbonique et en perdant une certaine quantité de chlore. Les chlorures de strontium , de magnésium et de plomb 6e trouvent dans le même cas.
Le cblornre de baryum est vénéneux. 8 décigrammes suffisent pour faire périr un chien de moyenne taille.
Préparation. On obtient le chlorure de baryum directement en traitant la baryte par l’acide chlorhydrique :
BaO 4- Cl, H = BaO,Cl + HO.
Si l’acide chlorhydrique est gazeux , la combinaison est accompagnée d’une élévation de température très-considérable.
STRONTIUM.
Étymologie. Le nom de strontium vient dci nom d une ville de l'Écosse , appelée Strontian , où Hope et Klaproth découvrirent , pour la première fois, la strontiane. 1
Propriétés physiques et chimiques. Le strontium ressemble au baryum. II est grisâtre , brillant et plus pesant que l’acide sulfurique. Il s’oxyde lentement à l’air. Brûlé à l’air il s’oxyde et se change en strontiane.
Préparation. On l’obtient de la même manière que le baryum.
Oxydes de strontium.
On connaît deux oxydes de strontium : 1° le protoxyde (strontiane), qui est le plus important et qui seul est apte à former des sels ; 2 0 le peroxyde obtenu au moyen de l’eau oxygénée. Il est toujours hydraté, et d’ailleurs sans importance-
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Protoxyde de strontium ( strontiane ).
Propriétés physiques et chimiques. La Strontiane a beaucoup d’analogie avec la baryte. A l’état anhydre, elle est d’un blanc grisâtre , un peu plus caustique que la chaux. Sa densité est 4.
Au contact de l’eau , ia strontiane se comporte à peu près comme la baryte. Elle ne fond, comme la baryte, qu’à la température la plus élevée qu’on puisse produire. Elle brûle au chalumeau avec une belle flamme couleur de pourpre. Elle est un peu moins soluble dans l’eau que la baryte. Les cristaux qui se déposent dans une dissolution saturée de strontiane, ont la même forme que ceux de baryte. Ils contiennent également 10 équiv. d’eau. L 'hydrate de strontiane fond à une température moins élevée que la température de fusion de la baryte. Quoique calcinée , elle retient toujours au moins 1 équiv. d’eau.
Composition. La quantité de strontium s’unissant à 100 d’oxygène, est 547,285 (Sr)
647,285 = SrO = 1 équiv. de strontiane.
État. La strontiane existe dans la nature à l’état de sulfate et de carbonate , à Montmartre , en Sicile , en Écosse , au Pérou , etc.
Préparation. On obtient la strontiane {anhydre), comme la baryte , par la calcination de l'azotate.
Caractères des sels de strontiane.
Les sels de strontiane sont généralement blancs et ressemblent aux sels de chaux.
1° L’acide sulfurique et les sulfates solubles les précipitent en blanc (sulfate de strontiane). Si les dissolutions sont trèsétendues d’eau , le précipité est à peine sensible.
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' 2° Les carbonates solubles les précipitent également en blanc. Le précipité est soluble dans f acide azotique , ce qui distingue les sels de strontiane des sels de baryte. Le précipité ne se manifeste pas si les dissolutions sont très-étendues.
3° L’acide hydro-fluo-silicique ne précipite pas les sels de strontiane, tandis qu’il précipite les sels de baryte.
4° La strontiane et ses sels communiquent à la flamme de l’alcool une belle teinte pourpre (1).
Dans les analyses , on dose ordinairement la strontiane à l’état de sulfate, qu’on rend complètement insoluble dans l’eau par l’addition de l’alcool. On peut encore doser la strontiane à l’état de carbonate , en se servant du carbonate d’ammoniaque comme précipitant.
Comme la strontiane est presque toujours accompagnée de sels de chaux ou de baryte , il est facile de commettre des erreurs d’analyse. Le seul réactif propre à séparer la strontiane de la chaux et de la baryte , c’est le cyanojerrure de potassium. qui ne précipite que la chaux et la baryte. Les cyanoferrures de calcium et de baryum se déposent sous forme de cristaux sur les parois du vase , tandis que le cyanoferrure de strontium reste en dissolution (H. Rose) (2).
Carbonate de strontiane.
Ce sel est moins insoluble dans l’eau que le carbonate de baryte. Il se dissout dans 1536 parties d’eau bouillante. A une température élevée , il perd tout son acide carbonique.
Composition. SrO, CO*. Le carbonate de strontiane se compose , en centièmes, de 70,16 de strontiane ,
de 29,84 d’acide carbonique.
(i) C’est avec les sels de strontiane qu’on fait les feux rouges des théâtres. Ces feux sont produits par un mélange de 49 d’azotate de strontiane, 5 de chlorate (le potasse , i3 de soufre et 4 de sulfure d’antimoine.
(a) Annal, de Poggendorf ; an. i838.
334 BARYACÉS.
État. Il existe dans la nature , au Pérou , en Écosse, etc., sous le nom de strontianite.
Sulfate de strontiane.
Ce sel a beaucoup d’analogie avec le sulfate de baryte, auquel il se trouve souvent mêlé. Il cristallise comme le sulfate de baryte. Le grand angle est 104°, 48 , et le petit 75,12°. Il est beaucoup moins insoluble que le sulfate de baryte ; il se dissout dans 3600 parties d’eau bouillante. Lorsqu’on verse de l’eau de baryte dans l’eau qui a séjourné sur du sulfate de strontiane, on obtient sur-le-cbamp un précipité blanc de sulfate de baryte. Cette expérience prouve d’un cété, que le sulfate de strontiane est un peu soluble dans l’eau , et que , d’un autre c6tè , le sulfate de baryte est moins soluble dans l’eau que le sulfate de strontiane.
L’acide sulfurique bouillant dissout (voy. Sulfate de baryte) sensiblement le sulfate de strontiaue ; il se forme un bisulfate qui cristallise, par refroidissement, en aiguilles prismatiques.
Composition. Sri), SO’=3 1 ôq. de la sulfate de strontiane.
État. Le sulfate de strontiane existe dans la nature sous le nom de célestin , aux environs de Dornburg (Saxe), à Montmartre près Paris , è Beuvron ( département de la Meurthe).
Azotate de strontiane.
Ce sel cristallise en octaèdres ou en petits cristaux allongés, irréguliers, contenant 4 équiv. d’eau. Il s’effleurit un peu à l’air. Il est très-soluble dans l'eau. L’eau, à 15°, en dissout environ son poids. Il est insoluble dans l’alcool. On s’en sert pour préparer la strontiane.
Composition. Sri), NO* = 1 équiv. d’azotate de strontiane
anhydre.
SrO, NO*, 4 HO = 1 équival. d’azotate de strontiane cristallisé.
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État. On rencontre quelquefois l’azotate de strontiane , accompagnant l’azotate dechaux, dans les nitrières artificielles.
Préparation. En calcinant le sulfate de strontiane avec du charbon , on obtient du sulfure de strontiane pour résidu. Celui-ci , traité par l’acide azotique , se transforme en azotate de strontiane , avec dégagement d’acide sulfhydrique.
Chlorure de strontium.
Il oristalüse en aiguilles prismatiques très-allongées, tandis que le chlorure de baryum cristallise en lames minces rhomboïdaies. Le chlorure de strontium se dissout, à 15°, dans une fois et demie son poids d’eau. Il se dissout dan» 19 parties d’alcool bouillant. Il communique à la flamme de l’alcool une belle couleur pourpre.
Le chlorure de strontium ne possède point les propriétés vénéneuses du chlorure de baryum.
Composition. Sr, Cl. Le chlorure de strontium se compose, en centièmes , de
55,39 de strontium.
W,61 de chlore.
Préparation. Ou l'obtient directement eu décomposant le carbonate de strontiane par l’acide chlorhydrique.
Le calcium ressemble au baryum et au strontium. Il acquiert par k frottement la couleur et l’éclat du plomb. Il s’oxyde rapidement à l’air et se recouvre d’une couche blanche de chaux qui préserve le reste de l’oxydation.
Préparation. On l’obtient de la même manière que le strontium et le baryum-
Oxydes de calcium.
Il existe deux degrés d’oxydation du calcium :
1° Le protoxyde (CaO), et 2° le peroxyde, ou bioxyde
(CaO3). Ce dernier s'obtient au moyen de l'eau oxygénée. Mis en contact avec un acide , il dégage 1 équivalent d’oxygène et passe à l’état de protoxyde. Il ne forme point de sels. Le plus important des deux oxydes de calcium est le
Protoxyde.
Sts. Chaux, ca/x(lat.) Kalk (allem.).
Comme pour la baryte et la strontiane, il faut distinguer la chaux sèche, anhydre, de la chaux hydratée.
La chaux sèche , anhydre, obtenue par la calcination du nitrate ou du carbonate , se présente sous forme de poudre d’un blanc grisâtre, d’une densité égale à 2,3. Sa saveur est caustique , alcaline. La chaux résiste à la température des hauts fourneaux. C’est pourquoi on la regardait autrefois comme infusible, apyre. Cependant elle fond au chalumeau en se convertissant en une sorte d’émail blanc. Elle communique à la flamme de l’alcool une teinte rougeâtre , probablement due à la présence d’un peu de strontiane. La chaux anhydre est poreuse comme la baryte et la strontiane , ce qui tient à son mode de préparation (dégagement de gaz). Quand on plonge un morceau de chaux bien calcinée ( chaux vive) dans l’eau, il se produit une sorte d’effervescence , des bulles de gaz se dégagent. Ces bulles ne sont autre chose que de l’air logé dans les interstices qu’occupait auparavant l’acide carbonique du carbonate de chaux. La chaux absorbe l’eau rapidement ; elle se gonfle, et l’eau se vaporise par suite d’une élévation de température assez considérable qui se produit. Dans cette action , la chaux, de compacte qu’elle était, dévient pulvérulente et blanche comme de la farine : c’est ce qu’on appelle la chaux éteinte. Dans cet état , elle est beaucoup plus fusible qu’à l’état anhydre, et, quelle que soit la température à laquelle on l’expose, elle conserve toujours au moins 1 équivalent d’eau ( hydrate de chaux).
La chaux est faiblement soluble dans l’eau. Il faut environ
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1000 parties d’eau pour en dissoudre 1 partie. La chaux présente le rare phénomène d’être plus soluble à froid qu’à chaud. Car Veau de chaux (dissolution de chaux) se trouble à mesure que la température s’élève :
à 15°, 5 la solubilité de la chaux est de ~ à 54°, 4 ïh
L’eau contenant une plus grande quantité de chaux qu’elle n’en peut dissoudre, s’appelle lait de chaux. La chaux est incristallisable à l’air, parce qu’elle se transforme en carbonate. On la fait cristalliser dans le vide de la machine pneumatique, en plaçant de la chaux vive à côté de l’eau de chaux. Elle cristallise en lames hexaèdres très-régulières , contenant 1 équivalent d’eau. L’eau sucrée dissout une quantité notable de chaux, et la dissolution laisse déposer à l’air des cristaux de carbonate de chaux. La chaux calcinée ( caustique ) exposée à l’air attire l’humidité et l’acide carbonique, pour se transformer en hydrate et en carbonate de ehaux. La chaux hydratée est bien plus propre à former des combinaisons que la chaux sèche. La chaux sèche [vive, caustique ) peut être employée comme un excellent moyen de dessiccation. Son affinité pour l’eau peut être mise à profit dans la fabrication de l’alcool absolu.
Un courant d’acide carbonique que l’on fait passer dans une dissolution de chaux (eau de chaux), transforme la chaux en carbonate blanc qui trouble l’eau. A mesure que l’acide carbonique y arrive en excès, le trouble disparaît et l’eau redevient limpide. C’est qu’alors le carbonate insoluble s’est transformé en bicarbonate soluble. L’eau de chaux exposée à l’air se recouvre d’une pellicule de carbonate appelée , par les anciens, crème de chaux.
Lorsqu’on fait passer un courant de chlore sur de la chaux placée dans un tube de porcelaine chauffé au rouge, on obtient de l’oxygène qui se dégage et du chlorure de calcium qui reste.
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La baryte, la stron liane et la magnésie ainsi traitées donnent également de l’oxygène.
L’hydrate de chaux mêlé avec de l’eau et des grains de sable, constitue le mortier, qui se transforme, à la longue, en une masse pierreuse et compacte. Le durcissement du mortier est un effet complexe de l’évaporation de l’eau, de l’absorption de l’acide carbonique et de la combinaison chimique de la silice avec la chaux. L’absorption de l’acide carbonique dure des siècles. On trouve encore de la chaux caustique (non carbonatée) dans les murs les plus anciens ; on en trouve dans les murs construits du temps des empereurs romains. Le mortier des anciens est extrêmement solide et compacte , ce qui est dû , non pas à un mode particulier de préparation, comme on le croit généralement, mais à l’effet du temps.
Le mortier qui se durcit sous l’eau, le mortier hydraulique , est fait avec un mélange de chaux, d’eau et de produits volcaniques, connus sous le nom de trass, de puzzolane, qui sont des matières siliceuses et alumineuses. On peut remplacer ces matières par la marne calcinée.
Composition. La quantité de calcium se combinant avep lûp d’oxygène, est :
88«,oi0s=CQ»ci équivalent de chaux anhydre.
118,480 eau . -
468,499=00, HO=*l équivalent d’hydrate de chaux.
État. La chaux, à l’état de combinaison aveç l’acide carbonique ( marbré ), avec l’acide sulfurique {plâtre), avec Y acide phosphorique ( dans les os), etc., est, sans contredit, une des substances le plus universellement répandues dans la nature.
Préparation. On (pleine le carbonate de chaux. L’acide carbonique se dégage par Fgçtiop de la chaleur, et l’on a pour résidu la chaux vive (caustique). L’azotate de chaux donne le
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même résultat, seulement le produit est un peu plus poreux que dans le premier cas.
Historique. L’étude de la chaux et de la pierre calcaire a mis les chimistes sur la voie de grandes découvertes. Les anciens connaissaient déjà la différence qu’il y a entre la pierre calcaire calcinée et la pierre calcaire non calcinée. Black, d’Édimbourg, s’aperçut, vers 1756, qu’il se dégageait quelque chose, « un air » , pendant la calcination de la pierre calcaire. Le premier il eut l’idée de recueillir cet air. U découvrit ainsi le gaz acide carbonique. Il est étonnant que les anciens, qui parlaient sans cesse d’esprits, de vapeurs, de geist (1), n’aient pas eu l’idée , dans leurs opérations, de disposer des vases propres à recueillir ces esprits, ces vapeurs, etc. Dès l’époque de Black, il n’était plus permis de confondre la chaux avec le carbonate de chaux. Bientôt après, on reconnut que la potasse et la soude ordinaires n’étaient autre chose que des carbonates. Depuis lors, les découvertes se sont rapidement succédé jusqu’à l’époque de la découverte de l’oxygène, où la révolution fut complète.
Caractères des sels de chaux.
Les sels de chaux sont tous blancs ou incolores, à moins que l’acide ne soit coloré. Ils ont une saveur piquante et légèrement amère. Ils communiquent à la flamme de l’alcool une légère teinte rougeâtre, probablement due à la présence d’une certaine quantité de strontiane, Les sels de chaux solubles les plus employés sont le nitrate et le chlorure.
1° Les carbonates solubles précipitent les sels de chaux en blanc. Le précipité est soluble (avec effervescence) dans l’acide azotique; c’est ce qui distingue les sels de chaux des sels de baryte. Le précipité est , en outra, soluble dans l’acide carbonique.
2° L’acide sulfurique et les sulfates solubles y produisent un précipité hlanc, qui devient complet par l’addition de l’alcool.
(i) Mot atlemaad qui signifie esprit , d'où vient le nom de gae.
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3° L’oxalate d’ammoniaque précipite complètement les sels de chaux. Le précipité blanc d’oxalate de chaux est soluble dans les acides minéraux , et insoluble dans tous les acides végétaux , à l’exception de l’acide oxalique et de l’acide acétique qui en dissolvent un peu.
k° L’acide oxalique les précipite également en blanc ; mais ce précipité est incomplet ; car, en opérant, par exemple, sur l’azotate de chaux, on élimine une certaine quantité d’acide azotique qui redissout une partie du précipité :
CaO, NO,+C*Os=CaO, C’O’+NO5.
5° Le cyanoferrure de potassium précipite les sels de chaux, ce qui permet de les séparer des sels de strontiane qui ne sont point précipités par ce réactif. (H. Rose.)
Dans les analyses, on dose la chaux à l’état d’oxalate, en employant l’oxalate d’ammoniaque comme précipitant. L’oxalate de chaux est ensuite converti, par la calcination, en carbonate neutre, dont la composition est exactement connue (56,29 de chaux).
Carbonate .
Synonymes. Chaux carbonatèe , spath calcaire , pierre calcaire , marbre , craie , Trop/stein , Kalkstein ( allem. ).
On trouve le carbonate de chaux cristallisé dans la nature, sous deux formes différentes: 1° sous la forme rhomboédrique; exemple: le spath calcaire qui cristallise en rhomboèdres dont les angles sont 105°50' et 75°55'; 2° sous la forme prismatique ; exemple : Yarragonite , qui , sous l’action de la chaleur, se divise en lamelles affectant la cristallisation du spath calcaire. Le carbonate de chaux obtenu artificiellement, se présente sous forme d’une poudre blanche, presque insoluble dans l’eau. Lorsqu’on verse à froid , dans une dissolution d’un sel de chaux, un carbonate alcalin, on obtient un précipité blanc de carbonate de chaux , qui, par suite d’un séjour prolongé dans l’eau froidb , se ramasse en petits grains présentant la forme rhomboédrique du spath calcaire. Si le
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précipite a été fait à chaud (à la température de l’eau bouillante), il ne tarde pas à prendre la forme prismatique de l’arragonile; mais, par suite d’un séjour prolongé dans l’eau , il perd la forme prismatique de l'arragonite , pour reprendre la forme rhomboédrique du spath calcaire. Le carbonate de chaux a une densité qui varie de 2,3 à 3,8. Il raye le sulfate de chaux hydraté. Les lames du carbonate cristallisé ( spath d’Islande ), présentent un phénomème d’optique remarquable. Lorsqu’on regarde à travers ces lames on aperçoit deux images (effet de double réfraction de la lumière).
Le carbonate de chaux est presque insoluble dans l’eau. L’eau n’en dissout que 3 à4 millièmes. A la chaleur rouge, il perd tout son acide carbonique , et donne pour résidu de la chaux vive. Cette décomposition s’effectue rapidement, quand on fait passer sur le carbonate un courant de vapeur d’eau ou un courant d’air, de manière à diminuer la pression «à laquelle se trouve soumis l’acide carbonique. Expérience : On chauffe, à la température blanche , de la craie placée dans un canon de fusil hermétiquement fermé. La chaux entre eu fusion , l’acide carbonique ne pouvant se dégager, se combine plus intimement avec la chaux. Après l’expérience on trouve, dans le canon, un corps grenu , cristallisé , ressemblant parfaitement à du marbre (Chevalier). Cette expérience doit intéresser au plus haut point les géologues. Le carbonate de chaux se dissout dans un excès d’acide carbonique (voy. Bicarbonate de chaux).
Composition. CaO,CO’= 1 èq. de carbonate de chaux.
Composition en centièmes, 56,39 de chaux.
43,61 d’acide carbonique.
Dans l’arragonite et le spath calcaire , le carbonate de chaux est isomorphe avec le carbonate de plomb et avec l’azotate de potasse (1).
(1) Scliafi’gotsch, dans Annal, der Physik und Chemie, i83y, p. 353.
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État. Le carbonate de chaux est peut-être, de tous les corps, le plus abondamment répandu dans la nature. Il constitue une grande partie de la croûte terrestre. Il n’y a rien dë plus connu que les pierres calcaires. L’arragonite renfermé toujours un peu de strontiane et de nitrate de potasse qui , probablement, influent sur les propriétés du carbonate de chaut. La craie, les bancs de Coraux , les madrépores, les stalactites , les marbres , les moellons , la brèche , toutes ces substances sont dü carbonate de chaux mêlé avec quelques substances étrangères. Les écailles d’huttres, les enveloppes des crustacés , les coquilles d’œufs, etc., se composent en grande partie de carbonate de chaux.
Usages. Les usages du carbonate de chaux sont nombreux dans les arts et dans l’industrie. II sert à la construction des bâtiments. Tout le monde connaît l’utilité dü marbre et de la craie.
bicarbonate de chaux.
Le carbonate de chaux, en se dissolvant dans l’acide carbonique , passe à l’état de bicarbonate. Ce dernier n’existe qu’en dissolution dans l’eatt. On ne l’bbtient point cristallisé, et quand on cherche à l’obtenir à l’état solide , il Se décompose en acide carbonique qui se dégage , et en carbonate neutre qui reste. Le bicarbonate de chaux n’est donc point une téfitable combinaison à proportions définies.
Presque toutes les eaux communes contiennent une quantité notable de carbonate de chaux. Ces eaux se troublent par l’ébullition , en dégageant de l'acide carbonique)
Les eaux d’ArCüeil, et les eaux de la Seine en contiennent. Il existe des sources, comme en Auvergne, près de Clermont , dont les eaux sont complètement saturées de bicarbonate de chaux. Lorsqu’on fait tomber ces eaux d’une certaine hauteur, de manière à les répandre sur une large surface , elles abandonnent de l’acide carbonique , à la température ordinaire , et le carbonate neutre de chaux insoluble se dépose
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sur les objets qu’il rencontre, en produisant des incrustations qu’on livre au commerce comme objets de curiosités.
Sulfate.
StNORYMES. Pidfrc , gypse, piètre a plâtre , tpalh calcaire , sèlènite , albâtre t Marienglas , Fraucnglas .
Ce sel se présente sous différentes formes. On lè rencontre cristallisé en prismes droits à base rhomboldale , dont les angles sont 113°, 5' et 86°, 38'. On le raye avec l’ongle et on le désigne en minéralogie sous le nom de spath calcaire. Il contient alors 2 êq. d’eau (20, 78 p. c. d’eau). Sous l’influence de la chaleur (à 130“) , il perd son ean en perdant sa transparence; Dans cet état, OU l’appelle plâtre cuit ou cülciné , et il se trouve toujours mêlé avec du carbonate de Chaux. Ainsi Calciné , il attife l’humidité de l’air. Uni à une certaine quantité d’eau il constitue le plâtre gâché employé dans les arts pour fabriquer des moules , des statués, etc. Si le plâtre est trop calciné 11 n’attire l’humidité que lentement. Le marbre artificiel ( itue ) , est du plâtre calciné qu’on recouvre d’ichthyocolle et de diverses couleurs. Le Sulfate de chaux n’est pas trèS-SOluble dads Peau ; il faut 132 parties d’eâù pour en dissoudre 1 partie; Il est complètement insoluble dans l’èau alcoolisée.
Exposé à la température blanche , 11 fond en une sorte d’émail blanc , sans se décomposer; chauffé avec du charbon, il se transforme en sulfure de calcium.
Composition. CaÛ,S03 = 1 èq. de sulfate de chaux anhydre.
Composition en centièmes. M,53 de chaux.
58, VT d’acide sulfurique.
État. Le sulfate de chaux est abondamment répandu dans la nature. Il existe dans les eaux des puits de Paris. Ces eaüx sont, dans certaines localités, de véritables dissolutions saturées
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de sulfate de chaux. Lorsqu’on y verse de l’eau de savon , il se forme aussitôt un précipité blanc cailleboté de stéarate et d’oléate de chaux qui , par leur insolubilité s’opposent à l’action du savon. Les mêmes eaux donnent également d’abondants précipités avec le nitrate de baryte ou chlorure de baryum et avec l’alcool. Du reste, toutes les eaux traversant des terrains gypseux, contiennent une grande quantité de sulfate de chaux en dissolution. On a donné à ces eaux le nom de séléniteuses, qui produisent chez certains individus une action purgative. Les pierres à plâtre ( sulfate de chaux hydraté), sont très-communes. La karsténite (sulfate de chaux anhydre) se rencontre dans la nature, cristallisé en prismes droits dont la base est un parallélogramme rectangle. Ce dernier corps est remarquable par sa dureté. Il raye le marbre , qui cependant raye la pierre à plâtre ordinaire .Sa densité est aussi plusjgrande ; elle est 2,98, celle du sulfate hydraté étant 2,264. L'albâtre est une variété de sulfate de chaux très-tendre; on le travaille facilement pour en faire des vases, des statues, etc. Cet albâtre est différent de l’albâtre des anciens, lequel est du carbonate de chaux. La glaubérite , qu’on trouve à Villa Rubia en Espagne et dans beaucoup d’autres pays, est un composé anhydre de parties égales de sulfate de chaux et de sulfate de soude. Elle absorbe l’humidité et devient opaque à l’air.
Usage. Le sulfate de chaux est très-utile aux statuaires. Il sert à faire des constructions, des statues, des vases, des moules, etc. On l’emploie dans la fabrication du marbre artificiel (•sfitc), qu’on distingue du marbre naturel, par le simple toucher. Une colonne de marbre artificiel qu’on toucherait éprouver une sensation de froid moindre que celle que ferait éprouver une colonne de marbre naturel ; ce qui tient à ce que le dernier est beaucoup meilleur conducteur du calorique que le premier. On se sert du plâtre comme d’engrais , surtout en Angleterre et dans les États-Unis.
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Azotate de chaux:
Ce sel est très-déliquescent; très-soluble dans l’eau et dans l’alcool. On l’obtient difficilement à l’état cristallin. L’azotate de chaux anhydre devient phosphorescent après avoir été exposé pendant un certain temps à l’action de la lumière directe du soleil. Il portait autrefois le nom de phosphore de Baudouin. C’est probablement la présence de ce sel qui rend lumineux ( dans l’obscurité > de vieux troncs d’arbres qui ont fourni matière à tant de contes superstitieux.
Composition. CaO, N*05 = 1 équivalent d’azotate de chaux auhydre, ou CaO,Az*05 (en atomes).
Composition en centièmes, 34,46 de chaux.
65,54 d’acide azotique.
État. L’azotate de chaux accompagne le salpêtre, dans les vieux plâtras, sur le mur des étables, etc. L’eau de puits en contient souvent une quantité notable, surtout si les puits se trouvent dans le voisinage des habitations.
Fluorure de calcium.
SvaoitYMEs. Fluatc de chaux , spath Jluor.
Ce sel cristallise en cubes ou en octaèdres. Il estanhydreet tout à fait insoluble dans l’eau. Dans les laboratoires on ne l'obtient jamais que sous forme de poudre blanche ; à l’état de pureté , il est très-blanc ; il est quelquefois coloré en violet. Il décrépite sur les charbons ardents. Projeté , sur un corps incandescent , il devient phosphorescent dans l’obscurité , en répandant une lumière violette. Il perd sa phosphorescence par la calcination. Il existe dans la nature une espèce de fluorure de calcium , qui , étant simplement chauffée dans la main , acquiert une phosphorescence bleue ; à 100° la phosphorescence devient verte , fet à une température plus élevée, elle devient violette. Scheele à en vain es-
BAKYAGÉS.
sayé d’expliquer ces singuliers phénomènes. Le fluorure de calcium est très-stable. 1 /affinité du fluor pour le calcium e6t très-grande ; aussi le fluorure n’e6t-il décomposé que par un petit nombre de corps. L’acide chlorhydrique le décompose à peine ; et l’acide sulfurique concentré lui-même ne le décompose qu’à chaud.
Composition. Ca Fl ou Ca Fl* (en atomes).
État. Le fluorure de calcium se trouve abondamment dans la nature. 11 existe dans les dents des animaux fossiles.
Usage. Il sert à préparer l’acide fluothydrlqüe employé pour graver sur verre*
Chlorure de calcium.
Ce sel cristallise en prismes à 6 pans terminés par des pyramides à 6 faces. Sa saveur est piquante et amère. Il peut éprouver successivement là fusion aqueuse et la fusion ignée. Il ne se volatilise pas. Le Chlorure de calcium fondu èt anhydre attire fortement l'humidité, il est très-déliquescent. Àü contact de l’eaü , il produit UBë élévation de température capable de chauffer un kilog. d’eau de 0° à 75°. Le chlorure de calcium ordinaire, non fondu, mis dans l’eau , produit au contraire un abaissement dé température qui va jusqu’à A.0°-0; aussi entre-t-il dans les mélanges frigorifiques. L’eau dissout quatre fois son poids de chlorure de calcium. A 100° il est soluble en toutes proportions ; il est également soluble dans l’alcool. Le chlorure de calcium fondu devient phosphorescent par l’exposition à la lumière directe du soleil ( phosphoré de Uomberg).
Traité par l’eau de chaux le chlorure de calcium laisse déposer des cristaux composés de 1 équiv. de calcium , de 1 équiv. de chlore, de 3 équiv. de chaux et de lS équiv. d’eau (CaCl,3CaO+15HÔ).
Formule : Ca Cl ou Ca Cl*.
Préparation. On prépare le chlorure de calcium directe-
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mfent eti traitant le carbonate de chatlx par l’acide chlorhydrique , ou en faisaht arriver un coüraOt de g ai chlore sur de la chaut. Dans ce dernier cas , il y a dégageaient d’oxygène. La baryte , le strontiane et la magnésie traitées par le chlore, se comportent de la même manière.
Usages : Le chlorure de càlciüm est fréquemment employé comme moyen dessiccatif.
Chlorure de chaux ( hypochlorite de chaux).
Il a l’aspect d’une poudre blanche, soluble dans 10 parties d’eau, avec dépôt de chaux hydratée. Il exhale à l’air l’odeur dû Chlore et absorbé de l'acide carbonique. ( Il ressemble en cela aux sulfures et aux cyanures. ) Le chlorure dé chaux réagit à la manière des alcalis, et possède la propriété de blanchir les étoffes et de désinfecter les substances animales. Par l’action de la chaleur, il se convertit en chlorure de calcium, avec dégagement d’oxygène. Une exposition prolongée à l’air et à la lumière agit comme la chaleur. Les acides en dégagent du chlore.
Formule. GaO, CIO. On n’est pas encore entièrement d’accord sur la composition éxaete du chlorure de chaux que beaucoup de chimistes regardent comme une combinaison intermédiaire de chlorure de calcium et d’hypochlorite de chaux.
Préparation. On prépare le chlorure de chaux en grand, en faisant arriver du chlore gazeux sur des couches de chaux hydratée. On continue l’opération jusqu a ce que le chlore ne soit plus absorbé. L’hydrate de chaux desséché absorbe environ son poids de chldre. Le chlorure de chaux , qui contient 48 pour cent de chaux , est estimé de bonne qualité . On évalue la bonté du chlorure de chaux par la quantité d’une solution acide d'indigo qu’il est capable de décolorer (cklorométrie).
Usages. Le ehlortirede chaux est Souvent employé comme
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moyen désinfectant et dans le blanchiment des étoiles. Ces propriétés précieuses sont exclusivement dues au chlore; car le chlorure de chaux , comme en général tous les chlorures d’oxydes , n’est autre chose qu’un réservoir commode de chlore.
Sulfure de calcium.
Il se présente sous la forme d’une matière terreuse jaunâtre, répandant à l’air l’odeur de l’hydrogène sulfuré. Il est peu soluble dans l’eau et devient phosphorescent sous l’action des rayons directs du soleil ( phosphore de CatUon).
Formule : Ca S.
Préparation. On obtient le sulfure de calcium en calcinant le sulfate de chaux avec du charbon.
MAGNÉSIUM
Propriétés physiques et chimiques. Le magnésium a la couleur et le brillant de l’argent , ou du plomb récemment coupé. Il est malléable et fusible à la température rouge sombre. Brûlé au contact de l’air , il répand des étincelles d’un vif éclat et se transforme en oxyde blanc {magnésie). Il s’oxyde lentement à Fair. Il ne décompose pas l’eau à froid ; à chaud, il laisse dégager quelques bulles d’hydrogène (Bussy).
Préparation. On obtient le magnésium en calcinant le chlorure de magnésium sec avec du potassium. Il se produit du chlorure de potassium qui recouvre le magnésium fondu sous forme globulaire.
On ne connaît qu’un seul oxyde de magnésium.
Oxyde de magnésium.
Syn. Magnésie , magnésie brûlée, calcinée , terre amère , terre talqueusc , Talkerde , Bittererde (allem.).
Propriétés physiques et chimiques. La magnésie se présente sous la forme d’une poudre blanche , douce au toucher.
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happant à la langue , insipide et inodore. Elle a une réaction faiblement alcaline ; elle verdit le sirop de violettes. Sa densité est 2,3. La magnésie n’est fusible qu’au chalumeau. Elle forme dans l’eau une espèce de pâte sans liant. L’eau est éliminée à une température assez peu élevée. C’est ce qui distingue la magnésie des autres alcalis qui retiennent toujours au moins 1 équiv. d’eau. On rencontre quelquefois dans la nature des cristaux de magnésie contenant 1 équiv. d’eau. La magnésie est très-peu soluble dans l’eau ; comme la chaux , elle est plus soluble à froid qu’à chaud. Il faut environ 36,000 parties d’eau bouillante pour dissoudre 1 partie de magnésie , tandis que, à 15°, il n’en faut que 5142 parties pour la dissoudre {F j Je).
Composition. La quantité de magnésium se combinant avec 100 d’oxygène est 158,353 (Mg)
258,353 = MgO = 1 équiv. de magnésie.
État. La magnésie existe dans la nature à l’état de carbonate , de bicarbonate et surtout de sulfate et de chlorure dans des eaux minérales et dans les eaux de la mer. On la trouve dans la serpentine et dans la dolomite (carbonate de chaux et de magnésie ).
Préparation. On la prépare en précipitant une dissolution de sulfate de magnésie par la potasse ou par la soude , ou plutôt par le carbonate de potasse. Le carbonate de magnésie ainsi obtenu perd son acide carbonique par l’action de la chaleur.
Caractères des sels de magnésie.
Les sels de magnésie sont tous blancs ou incolores , d’nne saveur très-amère. Ils sont parfaitement neutres , et presque tous solubles dans l’eau.
1° La potasse et la soude , de même que les carbonates de
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ces bases , précipitent les sels de magnésie en blanc. Le précipité est insoluble dans un excès de précipitant.
2° L’ammoniaque ne précipite que la moitié de la magnésie. L’autre moitié se transforme en sel double ammoniacomagnésien soluble. Si le sel de magnésie a été préalablement acidulé , l’ammoniaque n’y produit pas de précipité.
B* Les bicarbonates de potasse et de soude ne précipitent pas les sels de magnésie , le bicarbonate de magnésie étant soluble. La liqueur se trouble par l’ébullition , et le carbonato de magnésie se dépose après avoir dégagé l’excédant d'acide carbonique.
fc" Le cyanoferrure de potassium et la noix de galle n’y produisent pas de précipité.
5° Le phosphate d' ammoniaque avec excès de hase précipite complètement la magnésie à l’état de phosphate double d’ammoniaque et de magnésie. Ce sel étant calciné avec l’oxyde de cobalt se transforme en une matière de couleur rose.
Dans les analyses, on dose la magnésie à l'état de phosphate double de magnésie et d’ammoniaque. Ce sel se trapsforme, par la calcination , en phosphate neutre de magnésie dont on connaît exactement la composition.
Carbonates de magnésie.
1° Cai'bonate neutre. Ce sel cristallise en prismes à six pans, minces et allongés. 11 a une réaction faiblement alealine (verdissant le sirop de violettes). Ses cristaux contiennent 8 ou 5 équiv. d’eau.
Composition. MgO, CO’.
Préparation. On obtient le carbonate neutre de magnésie en laissant évaporer le bicarbonate au contact de l’air.
3* Bicarbonate. Il ne peut être obtenu cristallisé. Dès qu’on cherche à le faire cristalliser , il se convertit en carbonate neutre insoluble. Il est soluble comme le bicarbonate de chaux et existe dans la nature à l’état de dissolution
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dans certaines eaux minérales, dans {es eaux de la mer, etc.
3° Sesquicarbonate . C’est une combinaison intermédiaire de carbonate neutre et de bicarbonate. On l’obtient en traitant un sel (sulfate) de magnésie par du carbonate de soude neutre. Le précipité n’est pas complet; car il en reste une assez grande quantité en dissolution. Il abandonne , sous l’influence de la chaleur , une certaine quantité d’acide carbonique.
4° Carbonate de magnésie des officines ( magnésie blanche , magnesia carbonica). Ce sel se présente sous la forme d’une masse blanche , volumineuse, légère, douce au toucher. Il est plus soluble à froid qu'à chaud. Sa composition est remarquable. Il se compose de 1 équivalent d'hydrate de magnésie ( MgO, HO ), et de 4 équiv. da carbonate de magnésie hydraté 4(MgO,CQ% HO), en sorte qu’on peut regarder ce carbonate eomme une sorte de sel double dans lequel l’hydrate de magnésie jouerait le rôle d’un acide. Sa formule est MgO, HO, -f- 4 (MgO, COL HO). Cependant ce n’est point là une véritable combinaison ; car la quantité d’hydrate peut varier. Cette magnésie des oflicines donne de 41,6 à 43,2 pour cent de magnésie pure.
Préparation. On précipite le sulfate de magnésie au moyen d’une dissolution bouillante de carbonate de potasse ou de soude. On retire le carbonate de magnésie en grand des eaux mères des marais salatns.
État. On rencontre dans la nature un composé cristallin de carbonate de magnésie et de carbonate de chaux appelé spath a,mer ( bitterçpath ) • Il existe dans les Indes en masses compactes ( dolomite , pierre çqlcqire magnésienne), où il forme des montagnes entières.
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Sulfate de magnésie.
St», i Sel d’Epsom, sel de Sedlilz, sel de Seidschiitz , sel catharthique d'Angleterre, sel d'Egra , vitriol de magnésie.
Ce sel , d’une saveur amère , cristallise eu prismes droits à base carrée. Les prismes sont ordinairement terminés par une pyramide à quatre faces. Ces cristaux contiennent 7 équival. ( 51 p. #/„) d’eau, et ils peuvent éprouver la fusion aqueuse, puis la fusion ignée sans se décomposer.
A 0° 100 p. d’eau dissolvent 26 p. de sulfate de magnésie;
à io° 212
Sa solubilité croit donc avec la température. Chauffé avec du charbon , le sulfate de magnésie ne se convertit pas en sulfure comme les sulfates alcalins. Il se décompose en magnésie et en soufre. Il n’existe pas de combinaison définie du soufre avec le magnésium.
Composition. MgO, SO* = 1 équiv. de sulfate de magnésie anhydre. Il se compose, en centièmes,
de 34,02 de magnésie ,
65,98 d’acide sulfurique.
État. L’eau de la mer contient environ 464 millièmes de sulfate de magnésie. Les eaux de Sedlitz , de Seidschiitz, etc., sont riches en sulfate de magnésie.
Usages. Le sulfate de magnésie est journellement employé en médecine comme purgatif , à la dose de 30 à 40 grammes.
Azotate de magnésie.
Ce sel cristallise ordinairement en aiguilles très-fines , groupées en faisceaux. Il a une saveur amère. Il est déliquescent et très-soluble dans l’eau.
Composition. MgO, AzK)5=l équivalent d’azotate de magnésie anhydre. Il se compose, en centièmes, de 27,61 de magnésie ,
72,39 d’acide azotique.
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Étal . Tl existe dans les eaux mères du salpêtre, et dans les puits voisins des habitations.
Phosphate de magnésie.
Ce sel cristallise en aiguilles très-fines, affectant ordinairement une disposition stellaire. Ces cristaux contiennent 6 équivalents d’eau. Le phosphate de magnésie est elïlorescent et se dissout dans 15 parties d’eau, à la température ordinaire. Fondu et refroidi, il a l’aspect d’une matière transparente, vitreuse.
Composition. 2MgO, PhO\ II se compose, en centièmes, de
36,67 de magnésie.
63,33 d’acide phosphorique.
État. Ce sel est remarquable en ce qu’il existe dans presque tous les liquides des animaux et dans les graines des céréales dont l’homme et les animaux font une si grande consommation. Il se trouve de môme dans la bière, dans le vinaigre, enfin dans la plupart des liqueurs préparées avec les graines des graminées.
Préparation. On obtient le phosphate de magnésie en mêlant ensemble parties égales de phosphate de soude et de sulfate de magnésie.
Phosphate ammoniaco-magnèsien ( phosphate double d’ammoniaque et de magnésie).
Ce sel est blanc, presque complètement insoluble dans l’eau. Il existe dans beaucoup de concrétions pierreuses formées au sein de l’économie vivante , dans les calculs urinaires, etc. Il se convertit, par la calcination, en MgO,PhO', contenant 36,37 de magnésie.
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Chlorure de magnésium.
Il cristallise en petites aiguilles très-fines, contenant 5 équivalents d’eau. Sa saveur est piquante et amère. Il est trèsdéliquescent et se dissout dans la moitié de son poids d’eau. Il fond à une température élevée et se convertit, par le refroidissement, en une masse feuilletée d’apparence nacrée, qui se dissout dans l’eau avec une certaine élévation de température. Le chlorure de magnésium donne , par la calcination , de l’acide chlorhydrique qui se dégage , et un oxychlorure de magnésium d’un aspect nacré, qui reste. Cet oxychlorure se transforme, dans l’eau, en magnésie qui précipite, et en chlorure de magnésium qui reste en dissolution.
Composition. Mg, Cl = 1 équivalent de chlorure de magnésium anhydre. Il se compose, en centièmes, de 26,36 de magnésium.
73,64 de chlore. ,
État. Le chlorure de magnésium accompagne partout le chlorure de calcium , dans les plâtras, les terrains salpêtrés, dans les eaux de la mer, etc. Il accompagne souvent le sel marin, qu’il rend déliquescent en lui communiquant un goût désagréable.
PLOMB
Sykowvwrs. fiumbum ( lat. ), Blet ( allen».).
Propriétés physiques. Le plomb est d’un blanc bleuâtre , très-éclatant , lorsqu’il est récemment coupé. Il acquiert une odeur particulière par le frottement. Il est si mou qu’on peut le rayer avec l’ongle. Il tache les corps en gris bleuâtre. Il est plus malléable que ductile : on peut le réduire eu feuilles trèsminces. Sa ténacité est très-faible : uu til de 2 millimétrés de diamètre rompt sous un poids de 9 kilogrammes. La densité du plomb est 11,445; elle diminue un peu par l’écrouissage,
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contrairement à ce qui a Heu pour les autres métaux. Il fond à la température de 33k°. A une température plus élevée il se volatilise sensiblement , en répandant des fumées visibles dans l’air. Déjà à la température de 150°, le plomb perd 0,09 de son poids. Il est susceptible de cristalliser, par refroidissement, en pyramides quadrangulaires.
Propriétés chimiques. Le plomb se ternit rapidement à l’air, et se recouvre d’une mince couche d’oxyde qui ne tarde pas à absorber l’acide carbonique de l’air. Il est inaltérable dans l’air privé d'acide carbonique. Le plomb s’oxyde promptement sous l’influence de la chaleur, et se convertit en une poussière grise appelée cendres de plomb ( Bleiasche ), qui paraît être un mélange de protoxyde et de plomb métallique. A la température de sa fusion , le plomb , en absorbant une partie de son oxyde, devient cassant et feuilleté, et ne reprend ses propriétés naturelles qu’après avoir été de nouveau chauffé avec du charbon.
Le plomb ne décompose l’eau ni à froid, ni à chaud, ni même à la faveur des acides. L’acide carbonique de l’air attaque facilement le plomb, surtout lorsque celui-ci est mouillé. L’acide azotique l’attaque et le dissout à froid. L’acide sulfurique ne l’attaque qu'à la température de l’ébullition. L’eau régale le change en chlorure blanc, peu soluble dans l’eau.— r Le plomb peut se conserver indéfiniment dans l’eau qui contient des matières organiques ou des sels en dissolution ; tandis qu’il s’oxyde et se carbonate rapidement dans l’eau distillée. C’est pourquoi il ne faut point recevoir de la vapeur d’eau dans des chaudières de plomb. La présence du plomb retarde l’action de l’acide sulfurique étendu d’eau sur le zinc et le fer, sans que le plomb soit altéré.
Le plomb s’allie avec la plupart des métaux. Il ne s’allie point avec le fer, et il s'allie difficilement avec le cuivre.
baju'ACés.
Etat. Le plomb existe assez abondamment dans la nature. Il est le plus souvent combiné avec le soufre et le sélénium. On le rencontre surtout dans les grès et dans les roches calcaires qui recouvrent immédiatement le terrain houiller. Voici les principales espèces minérales plombifères :
1° Sulfure {galène). C’est l’espèce la plus commune. Elle est d’un gris de plomb, douée de beaucoup d’éclat. La galène est lamellaire ou écailleuse, rarement sa cassure est lisse et grenue. Elle contient presque toujours un peu de sulfure d’antimoine, de sulfure d’argent, et quelquefois de l’argent métallique. La proportion de l’argent s’élève le plus ordinairement à 0,0050. L’antimoine s’y trouve à peu près dans la même proportion que l’argent. II y a, en outre, des traces de sélénium. La galène est rarement arsénifère ; les gangues qui l’accompagnent sont la blende et la pyrite commune.
2° Séléniure. Le séléniure de plomb pur est difficile à distinguer de la galène. Le plus souvent il est accompagné de séléniure de cuivre, de séléniure de cobalt et de séléniure de mercure. Ces séléniures contiennent quelquefois des traces d’or natif et de palladium.
3° Tellurure. Le tellurure de plomb, accompagné de tellurures d’or, d’argent, etc. , se rencontre en Transylvanie et dans quelques autres localités. Il colore en bleu la flamme du chalumeau.
4° Sulfate. Il se trouve, en petites quantités, à Badenvillers, sur les bords du Rhin, dans l’île d’Anglesea, etc. Il est incolore ou d’un blanc jaunâtre, ayant l’éclat du diamant. Il cristallise en octaèdres rectangulaires.
5° Chloro-phosphate et chloro-arséniate. Ces deux minerais sont isomorphes et se rencontrent presque toujours ensemble. Leur gisement est dans les roches primitives. Ils sont incolores, jaunes, verts ou bruns, et cristallisés en prismes hexaédriques. On en trouve à Cbenelelte, près Beaujeu (Saôneet-Loire) ; à Sonnenwirbel, près Freyberg (royaume de Saxe) ; à Bleystadt (Bohême), à Georgenstadt, etc.
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6° Arséniure. L’arséniure de plomb n'a été encore trouvé que dans la mine de Clausthal (Harz). Il contient du fer, du soufre et du cobalt.
7° Carbonate ( plomb blanc). Il est accompagné fréquemment de la galène, et existe souvent infiltré dans la masse de certains grès. Il est blanc et doué d’un reflet nacré. On en trouve aux environs de Vannes (Morbihan ) , à Montmoulin ( Hérault) , à Vanlockhead (Angleterre) , etc.
8° Chromate ( plomb rouge). Il est d’un beau rouge orange et cristallise en prismes obliques rhomboïdaux. On ne le rencontre guère que dans les mines de Bérézof , en Sibérie.
9° V anadate ( erythronium de Del R io ) . Il est très-rare. On ne l’a encore trouvé qu’à Zimapan ( Mexique ).
10° Tungstate. Il est extrêmement rare. On ne l’a encore rencontré que dans les mines d’étain exploitées à Zinnwald, en Bohême. Il est blanchâtre et cristallise en octaèdres très-aigus.
11° Molybdate ( plomb jaune). Il est beaucoup moins rare. On en trouve de beaux échantillons en Carinthie. Il est d’un jaune cire, et cristallise en octaèdres à base carrée.
12° O xy- chlorure. Il est d’un jaune paille, friable. On le trouve à Mendip-Hill, en Angleterre.
Le massicot et le minium natifs sont extrêmement rares.
Les produits artificiels dont on peut extraire le plomb sont : les schlichs , provenant des minerais sulfurés ; les rnattcs , qui sont des sulfures au minimum de sulfuration : on les nomme aussi speiss ; les scories des fours à réverbère : ce sont, le plus souvent, des silicates provenant des usines d’Angleterre. Les abstriches ou abzüges sont des litbarges provenant des essais par coupellation.
Préparation. Presque tout le plomb qui se rencontre dans le commerce est extrait de la galène (sulfure de plomb).
Procédé d extraction. On grille le sulfure de plomb avec du fer. Il se forme deux couches : l’une, supérieure, composée de sulfure de fer; l’autre, inférieure, contenant le plomb {plomb d'œuvre).
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Le sulfure de plomb se grille très-bien ; à une chaleur modérée, il se transforme en sulfate de plomb qui, mêlé avec du sulfure de plomb (1 p. de sulfure pour 1 p. de sulfate), donne, sous l’influence de la chaleur, du plomb métallique. Ici, la théorie est parfaitement d’accord avec la pratique, qu’on peut exécuter en grand dans les opérations métallurgiques. En effet, 1 équivalent de sulfate de plomb (PbO.SO3) contient ft. équivalents d’oxygène; le sulfure de plomb (PbS) se compose de 1 èquiv. de soufre et de 1 équiv. de plomb. Or, par l’action de la chaleur, le soufre du sulfate et le soufre du sulfure se dégagent à l’état d’acide sulfureux, dont chaque équivalent renferme 2 équiv. d’oxygène. Donc, 2 équivalents de soufre suffisent pour enlever tout l’oxygène au plomb et à l’acide sulfurique, en passant à l’état d’acide sulfureux. Formule de cette réaction :
PbO, S03+Pb, S=2SO‘+2Pb.
On élimine par des procédés de grillage et de calcination les métaux étrangers, tels que le fer, le zinc, le cuivre , l’antimoine, qui souillent le plomb. Généralement, on n'a pas grand intérêt à séparer du plomb les dernières traces de fer ou de cuivre. Mais on s’attache , au contraire , à séparer du plomb tout l’argent qui s’y trouva quelquefois en quantités assez notables. Or , ici , les procédés ordinairement employés pour l’affinage des métaux, ne suffisent plus ; car le plomb entraîne et conserve dans sa masse une certaine quantitéd’argentquelegrillage ordinaire ne peut lui enlever. Les plombs qui recouvrent d’anciens monuments , des cathédrales , etc., contiennent quelquefois jusqu’à 0,02 d’argent ; car les anciens n’étaient pas avances en métallurgie. Voici le procédé récemment employé en Angleterre pour purifier le plomb et pour lui enlever les dernières traces d’argent. On fait fondre le plomb dans une chaudière de fer. Après avoir agité la liqueur métallique , on la laisse reposer quelques instants , puis on l'écume. On répète cette opération jusqu’à trois ou quatre fois. Le plomb étant
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moins dense que l’argent, compose les couches supérieures qu’on enlève par un simple écumage. De celte manière , on accule l'argent dans le fond de la masse liquide ; et la masse la plus inférieure est de l’argent presque pur. Ou peut ensuite , au moyen de la coupellation , débarrasser l’argent des dernières traces de plomb qu’il pourrait contenir.
Historique. Le plomb est connu depuis la plus haute antiquité. Les alchimistes lui avaient donné le nom mythologique de Saturne , parce que , d’après leur opinion , ce métal dévorait les autres métaux pendant la calcination. Le plomb était représenté par ^ » signe de la planète de Saturne.
Alliages.
Étain. Les alliages de plomb et d’étain sont beaucoup moins blancs et plus durs que l’étain lui-même. L’alliage le plus tenace et le plus dur est composé de 25 p. de plomb et de 75 p. d’étain. La soudure des plombiers est un alliage qui contient euviron 1 p. de plomb et 2 p. d’étain. Il est fusible à environ 200°. La soudure des ferblantiers contient un peu moins de plomb. En Suède, on emploie un alliage d’étain , contenant 0,39 de plomb, pour fabriquer des miroirs d'un très-grand éclat. On fabrique des vases avec un alliage composé de 1 p. de plomb et de 8 p. d'étain. Cet alliage peut être nuisible à la santé, surtout lorsque le plomb s’y trouve en excès. Les vases composés de 20 à 25 de plomb et de 80 à 75 d’étain sont sans inconvénient.. L’étain en excès s’oppose à l’action dissolvante des acides. — Les alliages de plomb et d’étain sont remarquables en ce qu’ils sont très-combustibles. L’alliage des ferblantiers s’enflamme à la chaleur rouge. Il se convertit , pendant sa combustion , en oxyde d’étain ayant l’aspect de choux-fleurs. Cet oxyde est connu dans les arts, sous le nom de potée d’étain. On l’emploie pour polir et pour préparer les émaux.
Antimoine. Le plomb s’allie avec l’antimoine en toutes
BAHYACES.
3tio
proportions. Ces alliages sont, en général, durs et cassants. L’alliage composé de 8â p. de plomb et de 10 p. d'antimoine est un peu ductile et beaucoup plus dur que le plomb. Il constitue les caractères et imprimerie.
Le fer s’allie très-difficilement avec le plomb.
Le zinc , le nickel et le cobalt sont à peu près dans le même cas.
Alliage fusible. On l’obtient avec 8 p. de bismuth, 5 p. de plomb et 3 p. d’étain. Il fond à 98° : par conséquent, dans l’eau bouillante. Cet alliage , qu’on appelle alliage fusible de d’Arcet, a été découvert par Newton. On le rend encore plus fusible en y faisant entrer un seizième de son poids de mercure. — En variant les proportions de ces métaux, on obtient des alliages dont on peut calculer le point de fusibilité, depuis 98° jusqu’à 325°^ Ce fait a été mis à profit dans la construction des rondelles de sûreté pour les machines à vapeur.
Composés oxygénés.
On peut admettre trois oxydes de plomb, dont la composition soitexaclementdéterminée. 1° Leproioxydc qui estla base des sels de plomb ; 2° le sesquioxyde ; 3° le bioxyde (oxyde purce). Le sousoxyde de plomb de Dulong (comme presque tous les prétendus sous-oxydes métalliques) , n’est qu’un mélange de protoxyde et de plomb métallique ; car , traité par un acide fort , le sous-oxyde de plomb se change en protoxyde et en plomb métallique. Ce prétendu sous-oxyde , d’un gris bleuâtre , se forme pendant l’exposition du plomb à l’air.
Le minium est un oxyde intermédiaire, composé d’une certaine quantité de protoxyde et de peroxyde , comme nous le verrons plus bas.
1° Protoxyde. Dans le protoxyde de plomb il faut distinguer l’état anhydre et l’état hydraté. Dans l’état anhydre , le protoxyde de plomb présente deux variétés, connues dans le commerce sous le nom de massicot et de litharge. Le mus-
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sicot est le protoxyde anhydre proprement dit. Il a l’aspect d’une poudre jaune. Il s’obtient en grillant le plomb au dessous de la chaleur rouge. Le métal se change d’abord en cendres de plomb ( sous-oxyde) et enfin en protoxyde. Le protoxyde de plomb est fusible, et il entraîne , pendant sa fusion, la silice , l’alumine et en général toutes les substances terreuses; c’est pourquoi il ne faut point le fondre dans des vases de grès ni de poterie. Fondu et refroidi (dans un vase de platine), il cristallise en lames micacées , légèrement transparentes , d’un jaune rougeâtre. C’est dans cet état que le protoxyde (anhydre) est connu sous le nom d e litharge. On obtient la litbarge sous forme de petits grains ou paillettes brillantes, rougeâtres, pendant l’affinage de l’argent (par voie sèche) ou pendant la coupellation. Ainsi obtenue , la litharge n’est jamais pure ; elle renferme des quantités variables de fer et de cuivre qui lui communiquent une couleur jaune plus ou moins foncée ( Gold-Silber-Glatte ). Le soufre ramène la litharge à l’état de plomb métallique. Si le soufre est en excès , il se produit un sulfure de plomb.
L ‘hydrate de protoxyde de plomb , obtenu par voie de précipitation , est blanc et un peu soluble dans l’eau distillée , à laquelle il communique quelques propriétés alcalines. Il est insoluble dans l’eau saline ou dans l’eau de source ordinaire. Le protoxyde de plomb est une base très-puissante. Il neutralise bien les acides. Il attire fortement l’acide carbonique de l’air. Il peut , de plus , se combiner par là voie sèche ou par la voie humide, avec les alcalis et les terres. La plupart de ces combinaisons sont cristallisables.
Composition. PbO= 1294,498 (Pb)
1394,498 = PbO(l équival. de protoxyde de plomb).
Pour évaluer l'équiv. du plomb , il faut opérer sur du protoxyde de plomb pur. Ôn se le procure en traitant le plomb
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par l'acide azotique , en évaporant et en calcinant le résidu à une chaleur modérée.
Le protoxyde de plomb est isomorphe avec la chaux et la magnésie.
Usages. La litharge est employée dans la préparation des vernis qui 6échent facilement, dans le vernis des poteries, etc. On se sert de l’oxyde de plomb dans la fabrication des cristaux , etc. . •
2° Sesquioxyde . Le sexquioxyde de plomb a 1 aspect d une poudre d’un jaune rougeâtre. Traité par les acides , il se décompose en protoxyde qui se dissout et en peroxyde qui reste insoluble. A une température élevée , il se transforme en protoxyde et en oxygène. On l’obtient en faisant agir de l’hypochlorite de soude sur une dissolution de protoxyde de plomb dans la potasse (t).
Composition. Pb’ O” analogue au peroxyde de fer (Fe* O’).
Peroxyde ( oxyde puce). Il est d’un brun foncé. Il se convertit , par l’action de la chaleur , en protoxyde et en oxygène qui se dégage. Il oxyde la plupart des corps susceptibles de s’oxyder. C'est un corps oxygénant énergique. Le peroxyde de plomb ne joue point le rôle d’une base. Traité à chaud par un oxacide concentré, il se change en protoxyde ; l excédant de l’oxygène se dégage. Avec l’acide chlorhydrique , il forme un protochlore; et comme il n’existe point de perehlorure, l’excédant du chlore se dégage. Calciné avec du soufre , il donne du gaz acide sulfureux , et du sulfure de plomb si le soufre est en excès. Chauffé avec l’acide sulfureux , il se convertit en sulfate de plomb. L’action a lieu avec dégagement de lumière.
Composition. Pb O3.
On obtient le peroxyde de plomb en traitant le minium par l’acide nitrique qui dissout le protoxyde et laisse le peroxyde intact.
(l) Erdmann ( Handbuch der Chemie. 1840.). ,
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Oxyde intermédiaire (minium). Il est sous forme de poudre d’un beau rouge brique. Traité par un oxacide, il donne naissance à un sel de plomb et à de l’oxyde puce insoluble. Lorsqu’on verse une dissolution d’acétate neutre de plomb sur du minium , on obtient l’oxyde puce pour résidu ; le protoxyde est enlevé par l’acétate neutre qui se transforme en acétate tribasique, soluble dans l’eau distillée. Le minium se change en protoxyde par l’action, de la chaleur ; l’excédant de l’oxygène se dégage. Traité par l’acide chlorhydrique il donne du chlorure de plomb et du chlore qui se dégage.
Composition. PbO+-Pb’03. La composition du minium a été le sujet de longues discussions. Suivant M. Lonchamps , le minium se compose de 2 éq. de protoxyde et de 1 équiv. d’oxyde pur ( 2PbO-j-PbOJ ) , composé analogue à l’oxyde intermédiaire de manganèse. Suivant M. Dumas, et quelques autres chimistes , le minium n’est point un oxyde particulier , mais un oxyde intermédiaire composé de protoxyde et de peroxyde dont les proportions peuvent varier dans beaucoup de circonstances.
On obtient le minium en chauffant le massicot dans des fours particuliers , où l’air a libre accès. Après que le massicot a été suffisamment calciné, on ferme le four, et on laisse l’oxyde se refroidir lentement. Le minium se rencontre , à l’état natif, àLangenberg ( Hesse-Cassel ).
Composés sulfurés.
Sulfure de plomb ( proto-sulfure). Il est d’un gris foncé, et friable. Il constitue la mine de plomb la plus abondante (galène). Il existe sous forme de masses brillantes, clivables en cubes , quelquefois en octaèdres et en dodécaèdres. Il est rarement amorphe. Le sulfure de plomb est fusible, et attaque, comme l’oxyde, les vases de grès. Il est sensiblement volatil. Lorsqu'on calcine ce sulfure avec du fer, le plomb se sépare à l’état de pureté. Grillé à une chaleur modérée , il se
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change en sulfate de plomb qui , mêlé à du sulfure du plomb, donne , par la calcination, du plomb métallique.
Le sulfure de plomb peut , comme les sulfures alcalins, se combiner avec d’autres sulfures , excepté le sulfure de zinc. Dans toutes ces combinaisons ( sulfosels ), le sulfure de plomb paraît jouer le rôle de base.
Composition . PbS , analogue au protoxyde (PbO).
On prépare le sulfure de plomb, en calcinant directement le plomb avec du soufre , ou en précipitant un sel de plomb soluble par l’hydrogène sulfuré.
Il existe probablement deux sulfures de plomb moins sulfurés que le protosulfure [sous-sulfures), dont la composition n’est pas exactement déterminée.
On emploie le sulfure de plomb, comme vernis de poterie, sous le nom d 'alquifoux.
Le séléniure de plomb est semblable au sulfure.
Composés chlorés.
Chlorure (protochlorure). Il est d’un blanc satiné et cristallise en petits prismes hexaédriques allongés ou en écailles nacrées. Il est peu soluble dans l’eau : 100 p. d’eau, dissolvent, à la température ordinaire, 3 p. de chlorure de plomb. Il est plus soluble à chaud qu’à froid. Fondu et refroidi, il se prend en une masse translucide , semblable à de la corne. A la chaleur rouge, il se volatilise en répandant d’épaisses vapeurs blanches.
Composition. PbCI, analogue au protoxyde et au sulfure.
On le prépare par voie de double décomposition. En traitant le chlorure de plomb par l’ammoniaque en excès, on obtient un oxychlorure (sous- chlorure) , composé de 1 équiv. de chlore , de 2 équiv. d oxygène, et de 3 équiv. de plomb (Pb3 CIO'). La litharge délayée avec le quart de son poids de sel marin, se change, au bout de quelque temps, en oxychlorure blanc hydraté. Par la calcination, l’oxy-chlorure de plomb abandonne son eau et devient d’un très -beau jaune
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connu dans la peinture sous le nom de jaune de Turner. En calcinant ensemble 1 partie de sel ammoniac et 4 parties de lilharge , on obtient une masse cristallisée en lames miroitantes, qui se vendait autrefois dans le commerce sous le nom de jaune minéral ou d’or de Cassel. On n’en fabrique plus , depuis que l’on connaît le chromate de plomb. Le jaune minéral est un oxychlorure de plomb, à peu près identique avec celui qu’on rencontre dans la nature. Le brôme et l'iode forment des composés analogues à ceux que produit le chlore.
Le bromure de plomb est également blanc et , comme le chlorure, peu soluble dans l'eau. Il est fusible et volatil , et se prend , par le refroidissement , en une masse jaune d’apparence cornée.
Gomme le chlorure, il se compose de 1 éq. de plomb et de 1 éq. de brôme = PbBr.
L 'iodure est également très- peu soluble dans l’eau. Il cristallise en écailles nacrées d’un très-beau jaune. Il est fusible et volatil.
Formule : Pblou Pbl8.
Le chlorure, le bromure et l’iodure de plomb peuvent se combiner avec les chlorures, les bromures et les iodures alcalins , pour former des chloro-sels, des bromo-sels , et des iodo-sels.
U arsenic ne forme pas de combinaisons en,proportions définies avec le plomb. Ces combinaisons se décomposent toutes à une température élevée. Cependant , quelque élevée que soit la température , le plomb conserve toujours des traces d’arsenic. Ces arséniures de plomb sont gris , demi-ductiles et facilement décomposables par le fer.
Le plomb ne se combine pas directement avec le phosphore. Le phosphure obtenu en traitant un sel de plomb soluble par une dissolution alcoolique de phosphore, se décompose entièrement , sous l’influence de la chaleur , en phosphore et en plomb. C’est pourquoi il est permis de préparer le phosphore en combinant le phosphate de plomb avec du charbon.
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Caractères des sels de plomb.
Ils sont tous incolores lorsque l’acide n’est pas coloré. (L’azotite basique de plomb est jaune. ) Ils ont une saveur sucrée et astringente. Ils sont vénéneux et peuvent donner lieu à des coliques douloureuses appelées coliques de plomb. Les principaux sels de plomb solubles sont le nitrate et l’acétate.
1° La potasse ou la soude les précipite en blanc. Le précipité est un sousLsel hydraté, soluble dans un excès de précipitant. (
2° L’ammoniaque les précipite également en blanc. Mais ce précipité est insoluble dans un excès d'ammoniaque. Le sucre et d’autres matières organiques peuvent dissoudre une certaine quantité de ce précipité.
3° L’acide sulfhydrique les précipite en noir. Ce précipité est complet (sulfure de plomb). Il blanchit à l’air en se transformant en sulfate.
4° Les carbonates alcalins y produisent un précipité blanc (céruse), insoluble dans un excès de précipitant.
5° Le cyanoferrure de potassium les précipite en blanc.
6° L’acide sulfurique et les sulfates solubles les précipitent en blanc, comme les sels de baryte, de strontiane et de cliaux. Ce précipité (sulfate de plomb) est un peu soluble dans un excès d’acide sulfurique.
7° Les iodures solubles les précipitent en jaune orangé.
8° Les chromâtes alcalins les précipitent en beau jaune.
9° Le zinc précipite le plomb de ses dissolutions sous forme de cristaux, qui se groupent en forme de radicelles dont l’ensemble est appelé Y arbre de Saturne. (Le zinc se substitue au plomb.)
Le sel marin et les sulfates de potasse, de soude ou de magnésie , et l’eau de puits, sont les contre-poisons des sels de plomb.
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Carbonate de plomb ( céruse ).
Ce sel est blanc, pulvérulent et très-peu soluble dans l’eau. Dans la nature on le rencontre cristallisé en prismes rhomboïdaux ou en octaèdres réguliers.
Composition : PbO,CO!.
La préparation de la céruse constitue une branche importante d’industrie. A Clichy , on prépare la céruse au moyen de l’acétate neutre de plomb; on ajoute à cet acétate de la litharge, pour former un acétate avec excès de base ( bibasique ou tribasique ); on fait ensuite arriver dans la dissolution d’acétate de blomb basique un courant d’acide carbonique qui précipite l’excès de base à l’état de carbonate (céruse), que l’on sépare de l’acétate de plomb redevenu neutre. On ajoute une nouvelle quantité de litharge à cet acétate neutre de plomb , et l’opération recommence. Au moyen de ce procédé on obtient en peu de temps une grande quantité de céruse. Le procédé qu'emploient les Hollandais consiste à enfouir des pots de vinaigre remplis de lames de plomb , dans du fumier frais : la fermentation des matières animales dégage une grande quantité d’acide carbonique qui se combine avec le plomb , pour produire la eéruse. Au bout de six semaines environ, presque tout le plomb est transformé en céruse. Ce procédé est très-ancien (1).
' Usage . La céruse est journellement employée pour peindre les boiseries des appartements, pour étendre les couleurs et dessécher les huiles. En le mêlant avec un peu de charbon ou
de l’indigo, on lui donne un reflet bleu. On vend quelquefois
( 1 ) Les alchimistes préparaient , par un procédé semblable, beaucoup de carbonates métalliques et même des sulfures ; car Geber raconte , qu’ayant traité de l’antimoine par l’esprit de sel ( acide chlorhydrique ) , il plaça le produit (chlorure d’antimoine) dans du fumier de cheval ( in slercore equino ), et qu’au bout de ^9 jours tout était converti en une matière jaune ( aurum philosophicum). Cet or des philosophes n’était probablement autre chose que le kermès (oxy-sulfure d'antimoine).
JURYACKS.
la céruse dans le commerce, sous les noms de blanc de Venise , blanc de Hollande, blanc de Hambourg. La céruse du commerce contient une quantité notable de sulfate de baryte. Lés ouvriers qui travaillent dans les fabriques de céruse , dans la préparation des couleurs, dans la peinture sur bâtiments, etc., sont souvent atteints de coliques de plomb, maladie qui abrège la vie de ces malheureux. La falsification des vins, au moyen de la céruse ou de la litharge, est extrêmement rare , contrairement à ce que l’on croit généralement.
Azotate de plomb.
Ce sel cristallise en ortaèdres parfaitement réguliers opaques ou transparents. Les cristaux sont anhydres; 100 p. d’eau en dissolvent 13 p. On obtient l’azotate de plomb directement, en traitant la litharge par l'acide azotique. — Traité par l’ammoniaque il donne une série de sous-sels , qui ont tous une réaction alcaline. On connaît un azotate bibasique et un azotate quadribasique. Lorsqu’on chauffe, à une chaleur modérée, 100 p. d’azotate de plomb avec 78 p. de plomb métallique, on obtient un azotite bibasique ; avec 160 de plomb , on a un azotite quadribasique. Et si l’on enlève ( par l’acide carbonique ) au premier la moitié de la base et au dernier les trois quarts, on aura un azotite neutre de plomb, qui cristallise en octaèdres d’un jaune citron, très-soluble dans l’eau. Ces azotites donnent, par la calcination, de l’acide hypoazotique pur.
Sulfate de plomb.
Ce sel est neutre et très-stable. Il résiste à une température élevée. Il est presque aussi stable que les sulfates alcalins ; preuve nouvelle que le plomb se rapproche, par ses propriétés chimiques, des alcalis et notamment de la chaux , de la strontiane et de la magnésie. Calciné avec du charbon , il se transforme en un mélange de sulfure et de sous-sulfate.
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On trouve, dans la nature, le sulfate de plomb cristallisé eu octaèdres réguliers, eu pyramides tétraèdres ou en tables transparentes. Le sulfate de plomb est très-peu 9oluble dans l’eau , ce qui le rapproche des sulfates de baryte , de strontiane et de chaux. Il est sensiblement soluble dans l’acide sulfurique et dans l’acide chlorhydrique ; c’est pourquoi il ne faut point précipiter le plomb à l’état de sulfate dans une des liqueurs contenant de l’acide sulfurique ou de l’acide chlorhydrique libre.
Composition. PbO, SO’ ; 100 p- de sulfate de plomb donnent 68,28 de plomb métallique.
Phosphate ( neutre ) de plomb.
Ce sel est blanc, insoluble dans l’eau et soluble dans l'acide azotique. L’ammoniaque le convertit en sons-phosphate , renfermant deux fois autant d’oxyde que le phosphate neutre. Il est fusible au chalumeau, et se prend, par le refroidissement, en une masse d’un blanc nacré. Le phosphate de plomb et la galène peuvent être fondus ensemble sans se décomposer : le produit qu’on obtient est d’un gris foncé ; il se rencontre quelquefois dans la nature.
Composition. PbO, PhO8.
L’arséniate. PbO, As O* est isomorphe avec le phosphate.
Chromate ( neutre ) de plomb.
Il est d’un beau jaune-serin , et se rencontre dans la nature. Il est employé en peinture.
Il existe un bichromate jaune, et un chromate bibasique rouge , tous deux également employés dans les arts.
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SEPTIÈME FAMILLE
ALUMINIACÉS ( Aluminiacea ).
Cette famille comprend V aluminium, le glueynium , Y yttrium, le thorinium, le zirconium, le cérium, et le lanthane. Beaucoup de ces corps dont les oxydes portent le nom de terres , sont encore fort mal connus. Voici les principaux points qui peuvent être invoqués en faveur de l’établissement de cette famille :
iu L’alumine, la glucyne, l’yttrie, la thorine et la zircone sont toutes des sesquioxydes isomorphes entre eux :
Al* 03 Be’ 0 ‘
Th* 0*
Zr* 0»
2° L’alumine, la glucyne, l’yttria, la thorine et la zircone sont des bases faibles. Leurs sels ont tous une réaction acide.
9* L’alumine , la glucyne , l’yttria, la thorine et la zircone forment, avec l’eau, des hydrates h proportions définies, qui sont solubles dans les acides; quelques-uns de ces hydrates sont solubles dans la potasse et dans la soude.
4° L’alumine, la glucyne, l’yttria, la thorine et la zircone, soumises à l’action de la chaleur, perdent toute l’eau qu’elles contiennent, se racornissent, jaunissent et deviennent insolubles dans les acides.
5° L’alumine , la glucyne, l’yttria, la thorine et ta zircone se comportent comme de véritables acides à l’égard des bases alcalines fixes ; elles produisent, avec les carbonates de potasse et de soude à une température élevée , des aluminates, des glucynates, des yttriates, des thorinates et des zirconates de potasse et de soude, qui sont tous isomorphes entre eux , et dont plusieurs se rencontrent dans la nature.
6° Les sesquioxydes des aluminiacés forment des espèces d’alun , avec la potasse , la soude et l’ammoniaque. Le cérium et le lanthane se rapprochent , par certaines réactions , des autres aluminiacés. Du reste, il faut considérer le cérium et le lanthane comme des corps dont l’étude est encore à faire.
ALUMINUCÉS.
ALUMINIUM
L’aluminium se présente sous la forme d’une poudre grise qui prend un aspect métallique par le frottement. Il brûle avec un très-vif éclat dans l’oxygène et se transforme en alumine (oxyde d’aluminium). Il ne décompose pas l’eau à froid ; il ne la décompose que partiellement à la température de l’ébullition. Il se dissout dans les alcalis caustiques , avec dégagement d’hydrogène.
Préparation. On obtient l’aluminium en réduisant , dans un creuset chauffé au rouge , le chlorure d’aluminium au moyen du potassium. L’opération a lieu avec une v.ive incandescence (H. Rose).
L’aluminium n’offre qu’un seul degré d’oxydation.
Oxyde d’aluminium.
Synonymes. Alumine , terre d'alun, argile, Thonerde , Alauncrdt (aLlem.;.
Propriétés physiques et chimiques. Il faut distinguer l’alumine cristallisée , naturelle , de l’alumine préparée artificiellement. La première cristallise comme l’oxyde de fer avec lequel elle est isomorphe. 1EUe est très-compacte , presque aussi dure que le diamant et ordinairement colorée. Elle est connue, comme pierre précieuse, sous les noms de rubis et de saphir. Sa densité est h, 2; nombre qui rappelle la densité de la baryte. Le corindon est une variété d’alumine moins pure que le rubis et le saphir. L’alumine préparée dans les laboratoires , se présente sous forme de poudre blanche , insipide, inodore, douce au toucher, happant à la langue, et sans indice de cristallisation. Sa densité est 2 , 0, par conséquent beaucoup moins considérable que celle de l’alumine naturelle cristallisée. L’alumine est infusible au feu des fourneaux ordinaires ; cependant, à la température blanche , elle se ramasse en morceaux assez compactes pour faire feu avec le
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briquet. A la flamme du chalumeau, elle fond en une masse vitreuse, transparente , presque aussi dure que le rubis dont on imite la couleur avec l’oxyde de chrôme. L’alumine est complètement insoluble dans l’eau. Cependant elle forme avec l’eau des hydrates dont plusieurs existent naturellement, comme la gypsite et le diaspore. Lorsqu'on traite le chlorure d’aluminium par l’ammoniaque et qu’on dissout dans la potasse le précipité d’alumine, il se dépose de la liqueur, au bout d’un certain temps , des cristaux d’hydrate d’alumine renfermant 3 équiv. ou 34,6 pour cent d’eau (Al’O5, 3Ho) ; c’est la gypsite artificielle. Le diaspore est un monohydrate d’alumine (Al* O5, HO). Les hydrates d’alumine font pâte avec l’eau ; l’eau s’infiltre dans l’alumine comme par une sorte d’aflinité capillaire. A mesure que l’alumine perd de l’eau par suite de la calcination, elle se racornit, comme tous les oxydes de la même famille. Cette propriété a été mise à profit dans la construction du pyromètre de Wedgwood (t). L’alumine obtenue par voie de précipitation, à l’état gélatineux , renferme au moins la moitié de son poids d’eau, qu’elle ne perd jamais complètement par la calcination.
L’alumine obtenue par la voie sèche ne fait point pâte avec l’eau ; elle reste seulement en suspension dans ce liquide. L’aluminecalcinèe ne se dissout point ou se dissout à peine dans les acides sulfurique < chlorhydrique et acétique , tandis que l’alumine gélatineuse (hydratée) se dissout facilement dans les acides , dans la potasse et dans la soude. L'alumine cristallisée ( naturelle ) est complètement insoluble dans les acides. L’alumine ne se combine pas avec l’acide carbonique. C’est pourquoi les carbonates alcalins précipitent les sels d’alumine à l’état d’alumine pure , avec dégagement d’acide carbonique.
L’alumine joue le rôle d’acide à l’égard des hases puissantes, comme la potasse , la soude , la baryte , la strontiane , la
(1) Le o* de ce pyromètre correspond à 598° du thermomètre centigrade; et chaque degré équivaut à 7a0 du thermomètre centigrade.
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chaux , etc. Plusieurs de ces combinaisous ( aluminates ) existent naturellement. Exemples: la gahnite, composée d’alumine et d’oxyde de zinc ( Al’ O3, ZnO) ; le spinelle , composé d’alumine et de magnésie ( Al* O3, MgO).
L’alumine, calcinée avec l’oxyde de cobalt, donne une matière bleue.
L’alumine se combine , à une température élevée , avec le carbonate de potasse et avec le carbonate de soude. Il y a dégagement d’acide carbonique. Les composés qüiontpour formule Al! O3, KO , et Al* O3, NaO, sont solides, et présentent une cassure conchoïde ; ils s’eflleurissent à l’air. Ils sont solubles dans l’eau, et leur dissolution aqueuse se trouble à l’air. Ce sont des aluminates isomorphes avec les ferrâtes qui existent naturellement dans le fer magnétique , dans la franklinite , dans la gahnite , dans le spinelle , etc. ,
Les oxydes de cérium , de glueynium , d’yttrium , de zirconium, forment des composés analogues avec les carbonates alcalins fixes ( Schaffgotsch ).
Composition. L’oxygène étant exprimé par 100, l’équivalent de l’aluminium est 171,166, (AIO). Mais ce protoxyde n’existe pas. Comme l’alumine est isomorphe avec le peroxyde de fer (Fe* O3), l’équivalent de l’alumine doit être = Al* O3.
État. Les substances alumineuses sont très-répandues dans la nature. L’ argile, la terre glaise , la terre de pipe, le kaolin, Y alun, sont de l’alumine impure, des combinaisons d’alumine avec de l’oxyde de fer, delà magnésie, delà potasse, de l’acide de silicique , de l’acide sulfurique , etc. Nous avons fait mention du rubis, du saphir, du spinelle, de Ydgahnite , de\a gypsite, etc.
Préparation. On obtient l’alumine en calcinant, à la température blanche , l’alun à base d’ammoniaque ( sulfate double d’alumine et d’ammoniaque). L’acide et l’ammoniaque sont éliminés et l’alumine reste pure , semblable à de la farine.
On prépare l’alumine, par la voie humide , en précipitant l’alun à base de potasse par l 'ammoniaque. Le précipité est gé-
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latineux , hydraté , et il n’est jamais exempt de sulfate d’ammoniaque. Il faut le laver pendant fort longtemps pour le débarrasser des dernières traces de sulfate d’ammoniaque.
Usages. L’alumine entre dans la composition de la faïence, de la porcelaine , des briques, de la poterie, etc. (voy. p. 218). Le saphir, le rubis (alumine cristallisée) sont employés comme pierres d'ornements.
Chlorure d’aluminium. Le chlorure d’aluminium, obtenu par la voiehumide (en traitant l’alumine par l’acide chlorhydrique), cristallise en petites lamelles très-minces , ayant une réaction acide. Sa saveur est astringente comme celle du sulfate d’alumine. Il est déliquescent , trés-soluble dans l’eau et dans l’alcool. Soumis à la chaleur , il se décompose en acide chlorhydrique qui se dégage et en alumine qui se dépose. Le chlorure d’aluminium anhydre , obtenu par la voie sèche (en faisant arriver un courant de chlore sec sur de l’alumine chauffée avec de la poussière de charbon ) est très-stable et n’éprouve pas d’altération au feu. Mis dans l’eau , il s’y dissout avec élévation de température , et se convertit en chlorure hydraté qui , comme nous venons de le voir, se décompose par la chaleur. Calciné avec du potassium dans un creuset de platine, le chlorure d’aluminium anhydre se décompose avec une vive incandescence. Il reste au fond du creuset des taches grises d’auminium qui prennent, par le frottement, un polimétallique.
Formule. Al* Cl’, analogue à celle de l’alumine (Al* O*).
Caractères des sels d'alumine.
L’alumine est une base faible comme le peroxyde de fer. Aussi les sels d’alumine ont-ils une réaction acide ( l’acide étant incomplètement neutralisé). Ils ont une saveur très-astringente et douceâtre. Les sels neutres se composent de 1 équiv. de base et de 3 équiv. d’acide.
1° La potasse ou la soude les précipite en blanc. Le précipité (alumine) est soluble dans un excès de potasse ou de
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soude. L’ammoniaque les précipite de même ; mais un excès d’ammoniaque ne redissout pas le précipité. La glucyne présente les mêmes caractères.
2° Le carbonate d’ammoniaque y produit un précipité blanc d’alumine , insoluble dans un excès de précipitant (si c’est un sel de glucyne , le précipité est soluble dans un excès de carbonate d’ammoniaque).
3° Le sulfate de potasse ou d’ammoniaque donne, avec le sulfate d’alumine , de l’alun cristallisable en octaèdres. Le précipité ne se produit que lentement.
k° Le cyanoferrure de potassium ne précipite pas les sels d’alumine. - ■
5* Les sels d’alumine sont tous colorés en bleu par la calcination avec l’oxyde de cobalt ( la glucyne calcinée avec l’oxyde de cobalt ne donne point de coloration).
Dans les analyses, on précipite l’alumine par le carbonate d’ammoniaque. Le précipité est de l’alumine pure qu’un excès de précipitant sépare de la glucyne et de la magnésie, deux bases qui accompagnent souvent l’alumine. Il est bon d’aciduler préalablement la liqueur dans laquelle se forme le précipité.
Sulfate d'alumine.
Ce sel a une réaction fortement acide . Sa saveur est douceâtre et très-astringente. Il est susceptible de cristalliser en petites paillettes nacrées , renfermant 6 équiv. d’eau. Il est plus soluble à chaud qu’à froid. Il se décompose complètement à la chaleur rouge en alumine qui reste et en gaz sulfureux mêlé d’oxygène qui se dégage.
Composition. Al* O1 ( SO*) ’ -f- 6 HO = 1 équiv. de sulfate neutre d’alumine cristallisé. Il existe dans la nature un sulfate d'alumine basique , connu sous le nom d 'aluminite. Sa formule est Al’ O*, SO3 4- 3 HO.
Préparation. On obtient le sulfate d’alumine en traitant l’argile par l’acide sulfurique.
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Usages. On a depuis longtemps employé le sulfate d’alumine (auquel on a voulu substituer l’acétate d'alumine) dans la conservation des substances animales ( M. Strauss-Türkheim). Lesulfate d’alumine se convertit, par suite d’un contact prolongé avec les substances animales , en alun à base d’ammoniaque , beaucoup moins soluble que le sulfate d’alumine. Cette sorte de propagation chimique arrête probablement les progrès de la fermentation putride.
De l’alun .
Le nom d’alun est un nom générique qui comprend de nombreuses espèces. Les espèces d’alun les plus connues sont l’alun à base de potasse, l’alun à base de soude (1), l'alun à base d’ammoniaque , Y alun à oxyde de fer, Y alun à oxyde de chrême. Dans les deux dernières espèces , qui composent un groupe particulier, l’alumine (Al*03) est remplacée par l’oxyde de fer (FeT)5) ou par l’oxyde de chrême ( Cr*0?), l’un et l’autre étant isomorphes avec l’alumine. Tous ces aluns ont la même forme cristalline (octaèdre), et sensiblement les mêmes propriétés.
Sulfate double d’alumine et de potasse (alun à base de potasse).
Propriétés physiques et chimiques. Ce sel est l’alun le plus anciennement connu. Il cristallise en beaux octaèdres contenant 2 èquiv- d’eau. Sa saveur est astringente et douceâtre. Il est beaucoup plus soluble à chaud qu’à froid. 100 parties d’eau dissolvent (à 10°) 5 parties d’alun. A 100°, 100 p. d’eau en dissolvent 103 p. Exposé à la chaleur, il se boursoufle et perd son eau de cristallisation. Ainsi calciné, il exige beaucoup plus d’eau pour se dissoudre. L’alun calciné se décompose partiellement, dans l’eau, en alumine qui se précipite et
(1) Cette espèce d'alun est la pins soluble de toutes ; elle cristallise On octaèdres comme les autres espèces.
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en sulfate de potasse qui reste eu dissolution. Chauffé avec du charbon , l’alun se transforme en tétrasulfure de potassium {gyrophare de Homberg) en alumine, et en acide carbonique mêlé d’oxyde de carbone, qui se dégage. Yoici la formule de cette réaction :
KO,SO*, APO5 (SC) ,+7C=KS‘+A1,0,+6C0’h-C0.
Composition. KO, SC+Al’O8 (SO*)3+2 4IIO=l éq. d’alun à base de potasse, cristallisé. Dans la constitution de ce sel , KO, SO* peut être considéré comme jouant le rôle de base vis-à-vis Al O* (SC)* jouant le rôle d’acide. Le sulfate de potasse peut être remplacé par le sulfate d’ammoniaque ou par le sulfate de soude.
État. L’alun existe dans la nature, sous le nom d’ alunite (alaunstein), particulièrement près de Tolfa, à Civita-Vecchia, aux environs des volcans, etc.
Préparation. On prépare l’alun en calcinant l’alunite et en traitant le résidu de la calcination par l’eau bouillante. L’excédant d’alumine se dépose, et les eaux-mères qui surnagent laissent déposer, par le refroidissement, l’alun sous forme de cristaux cubiques. C’est ainsi qu’on obtient l'alun de Home.
En Allemagne on fabrique l’alun avec le schiste alumineux. A cet effet on calcine le minerai , puis on le laisse s’effleurir à l’air , et enfin on le traite par l’eau. Le sulfure de fer contenu dans le schiste alumineux se convertit en sulfate de fer et en acide sulfurique libre qui dissout l’alumine du minerai. On obtient ainsi une liqueur contenant du sulfate d’alumine et du sulfate de fer. Après avoir convenablement concentré cette liqueur, on la traite par le sulfate de potasse pour obtenir l’alun à base de potasse, qui se dépose. Il est impossible de débarrasser cet alun des dernières traces d'oxyde de fer qu’il renferme.
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Sulfate double d’alumine et d'ammoniaque (alun à base d’ammoniaque).
Il cristallise en octaèdres comme le précédent, avec lequel il a la plus grande analogie. 11 est complètement décomposé à une température élevée , et donne pour résidu de l'alumine pure. L'alun à base d’ammoniaque se rencontre naturellement près de Tschermig (Bohême).
Composition. KH*0,S03+Al’0*(S09),-f2fcH0=l équiv. de sel cristallisé.
Sulfate double d’alumine et de soude (alun à base de soude).
Il cristallise comme les deux espèces précédentes. Il se dissout dans 3 parties d’eau, à une température élevée, comme l’alun à base de potasse.
La soude, la potasse et l'ammoniaque peuvent se remplacer partiellement, sans changer la forme cristalline de l’alun, de manière que l’alun peut être à la fois un sulfate d’alumine, de potasse, de soude et d’ammoniaque.
L 'alun (exempt d’oxyde de fer) est employé dans la teinture comme mordant. On s’en sert en médecine comme astringent.
GLCCYNIUH.
Étymologie. Du grec yhuul(, doux , parce que le* sel* de glucyne ont une saveur sucrée. D'après l’étymologie du mot, on devrait orthographier glycynt.
Sykonïme. Glucyum, Béryllium.
Le glucynium a l’aspect d’une poudre grise. Il est infusible. Il ne décompose pas l’eau. Il brûle avec un très-vif éclat à l’air ou dans l’oxygène , et se transforme en oxyde blanc
{glucyne).
Préparation. On obtient le glucynium en réduisant le chlorure de glucynium par le potassium -
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Oxyde de glucynium.
Syhokymeï. Glucyne, Béryl, terre de glucyne , Siisterde ( terre douce).
C’est une poudre blanche, sans saveur, infusible dans nos fourneaux, fusible au chalumeau, d’une densité égale à 2,9. La glucyne ne retient pas l’eau avec autant de force que l’alumine, avec laquelle elle a , du reste, de l’analogie. Elle est insoluble dans l’eau. A l’état de précipité gélatineux , elle est beaucoup plus soluble dans les acides qu’à l’état sec. La glucyne est soluble dans la potasse et dans la soude. Elle est insoluble dans l’ammoniaque caustique et très - soluble , au contraire, dans le carbonate d’ammoniaque.
État. La glucyne a été découverte, en 1798, par Vauquelin, dans l’émeraude et dans le béryl.
L’oxyde de glucynium, qui se combine avec les acides, est un sesquioxyde , isomorphe avec l’alumine.
Composition. Be*0*, analogue à A1!0*.
Sulfate de glucyne. Il a une saveur sucrée, astringente. II est très-soluble dans l’eau, et attire légèrement l’humidité de l’air. II a una réaction acide.
Azotate. Il a également une saveur sucrée astringente. Il est très-soluble dans l’eau.
Caractères des sels de glucyne.
Tous les sels de glucyne ont une saveur sucrée , et un arrière-goût légèrement astringent.
1° La potasse les précipite en blanc , et le précipité est soluble dans un excès de potasse ; ce qui distingue la glucyne de la magnésie qui est insoluble dans un excès de potasse.
2° Le carbonate d’ammoniaque les précipite en blanc. Le précipité de glucyne est soluble dans un excès de carbonate d'ammoniaque , ce qui distingue la glucyne de l’alumine.
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3® La glucyne ou l’azotate de glucyne calciné avec l’oxyde de cobalt , ne donne point de matière colorée.
ÏTTRHJM.
ÉtYMOioGiE. Ce nom vient de Ytlerly (en Suède).
L’yttrium se présente sous forme de poudre grise , prenant un aspect métallique sous le brunissoir. Il ne décompose l’eau qu’entre 100° et 200°. Chauffé à l’air ou dans l’oxygène, il brûle avec un vif éclat et se transforme en oxyde d’yttrium {yttria).
Préparation. L’yttrium s’obtient en faisant arriver des vapeurs de potassium sur la terre d’yttria ; les taches grisâtres qui se produisent , contiennent de l’yttrium. On l’obtient en plus grande quantité et sous forme d’écailles noires d’un éclat métallique , lorsqu’on réduit le chlorure d’yttrium par le potassium.
Oxyde d'yttrium.
Synonymes. Yttria , terre d'yttria , gadolinite.
L’oxyde d’yttrium est blanc, pulvérulent, insipide, inodore et d’une densité égale à 4, 8. Il jaunit à une température élevée , et se racornit comme l’alumine. L’yttria est infusible et sans action sur les couleurs végétales. L’yttria à l’état de précipité récent attire fortement les molécules organiques suspendues dansl’air . L’y tlria est probablement un sesquioxyde Y1 O3; car elle est isomorphe avec l’oxyde de fer ( Fea O3).
État. L’yttria se rencontre à Fahlun et à Ytterby en Suède, dans une terre particulière , découverte en 1791 par Gadolin , et appelée depuis gadolinite , yttérite , terre d‘ Yttria ( Yttererde).
Sulfate d'yttria. 11 cristallise en petits prismes transparents, decouleur améthyste. Il est efflorescentà 40®, et devient d’un blanc de lait. It est soluble dans 30 à 40 parties d’eau.
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Azotate. lia une réaction acide , et il est très-solulde dans l’eau.
Caractères des sels d’yttria.
Ces sels ont une saveur sucrée et légèrement astringente. La couleur rose de ces sels tient à la présence du manganèse et du cérium (1).
1° La potasse et la soude les précipitent en blanc , et un excès de précipitant ne redissout pas le précipité.
2° Le carbonate d’ammoniaque les précipite en blanc ; mais un excès redissout le précipité.
3° Le cyanoferrure jaune de potassium y produit également un précipité blanc.
THORIUM.
synonyme. TTiorinium.
Propriétés physiques. Le thorium est gris , pulvérulent et acquiert , par le frottement , un éclat métallique semblable à celui du plomb. Tl brûle au-dessus de la température rouge , avec une lumière très-vive , et se convertit en oxyde de thorium ( thorine ).
Propriétés chimiques. Le thorium produit avec du soufre (par la voie sèche) un sulfure jaune. L’acide chlorhydrique dissout le thorium avec dégagement d’hydrogène. Il se produit un chlorure de thorium.
État. Le thorium existe (combiné avec l’oxygène) dans la thorine , dont il a été , pour la première fois , extrait, en 1828, par M. Berzélius.
Préparation. Lorsqu’on traite à chaud , par le potassium, le chlorure de thorium pur , il se produit du chlorure de potassium soluble , et le thorium se précipite sous forme de poudre grise.
(t) Annal, de Prggend. Vol. xiv, pag. 33a. .
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Oxyde de thorium.
St». Oxyde de thorinium , thorini , terre de thorium , Thorerde (allem).
Propriétés physiques. La thorine est une substance blanche, pulvérulente , insipide et inodore. C’est la terre la plus pesante : c’est elle qui aurait dû recevoir le nom de baryte , ( du grec jS2pû5 , pesant); car, sa densité est 9, h. La thorine est infusible.
Propriétés chimiques. La thorine calcinée et anhydre n’est pas attaquée par les acides. A l’état d’hydrate , elle se dissout dans les acides et même dans les carbonates alcalins. Ces dissolutions se troublent par l'ébullition.
En se combinant avec l’acide sulfurique , la thorine donne un sulfate de thorine plus soluble à froid qu’à chaud. Ce caractère rapproche la thorine de la chaux.
Le cyanoferrure de potassium et l’acide oxalique précipitent les sels de thorine en blanc. Les sulfures solubles les précipitent en jaune (sulfure de thorium).'
Etat. La thorine existe dans le thorite , minéral très-rare qui se rencontre près de Brevig en Norwége. Elle existe encore dans le pyrochlore de l’Oural (Woehler).
Préparation. On prépare la thorine en traitant la thorite par l’acide chlorhydrique , et en précipitant la dissolution par un alcali.
ZIRCONIUM.
Propriétés physiques. Le zirconium est noir , pulvérulent. Il prend , sous le brunissoir , l’état métallique du fer. Sa densité n’a pas été exactement déterminée.
Propriétés chimiques. Le zirconium s’enflamme à la chaleur rouge , et se transforme à l’air en oxyde blanc ( zircone ). Le zirconium est pyrophorique comme le fer très* divisé. Il est à peine attaqué par l’acide chlorhydrique , par l’acide sul-
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f urique et par l'eau régale. Mais l’acide fluorbydrique dissout le zirconium, même à froid , en donnant naissance à du fluorure de zirconium et à de l’hydrogène qui se dégage.
Préparation. On obtient le zirconium en traitant, par le potassium , le fluorure double de potassium et de zirconium sec. L’eau dissout le fluorure de potassium et laisse le zirconium intact.
Zircone.
Syn. Oxyde de zirconium , terre de zircone, terre zirconienne,
Propriétés physiques. La zircone a l’aspect d’une poudre blanche, rude au toucher. Elle est insipide et inodore. Sa densité est égale à 4,3. Elle n’est qu’incomplétement fusible au feu des hauts fourneaux. Au chalumeau , elle fond en un émail blanc.
Propriétés chimiques. La zircone forme avec l’eau un hydrate contenant 12,89 pour cent d’eau. Cet hydrate se combine avec l’acide chlorhydrique , pour former du chlorure de zirconium soluble. L’acide fluorhydrique produit, avec la zircooe hydratée, du fluorure de zirconium. Ces deux composés ont une saveur astringente; l’acide y est incomplètement neutralisé. L’acide gallique les précipite en jaune. La potasse les précipite en blanc; le précipité n’est pas redissous par un excès de potasse. Le carbonate d’ammoniaque les précipite également en blanc ; le précipité [zircone hydratée ) est soluble dans un excès de précipitant. Les sulfures solubles y produisent un précipité blanc de zircone hydratée, avec dégagement d’acide sulfhydrique (le sulfure de zirconium n’existant pas). L’oxalate d’ammoniaque ne les précipite pas.
État. La zircone existe en abondance dans le zircon, pierre de couleur variable, que l’on rencontre dans le sable de quelques rivières de Ceylan. On trouve la zircone (en petite quantité) dans la gangue de beaucoup de minéraux.
Préparation. Qn chauffe, dans un creuset de platine, du
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zircon pulvérisé, avec deux parties de potasse caustique. Il se produit un composé non déterminé de silice , de zircone, d'oxyde de fer et de potasse. On traite ce composé par de l’acide chlorhydrique qui produit des chlorures de zirconium , de fer et de potassium solubles; la silice reste insoluble. On sépare le chlorure de potassium, par voie de cristallisation. Les chlorures de fer et de zirconium sont traités par du carbonate d’ammoniaque , dont un excès redissout la zircone et laisse le carbonate de fer intact.
Composition. Zr’O5, analogue à A1HD*.
CÉRIUM.
Étymoioote. Le nom de cérium vient de cirile , minéral dont on extrait le cérium.
Depuis la découverte du lanthane , toute l'histoire du cérium est à refaire.
Propriétés physiques. Le cérium n’a point été jusqu’ici décrit à l’état de pureté. Il se présente sous forme de poudre dont la couleur varie depuis le rouge jusqu’au brun foncé. Il acquiert par le frottement un léger éclat grisâtre.
Propriétés chimiques. Chauffé au contact de l’air, il se change en oxyde. Il décompose l’eau, à la température ordinaire. La plupart des acides l’attaquent et le dissolvent, avec dégagement d’hydrogène. Il brûle avec flamme dans la vapeur de soufre et dans le chlore gazeux.
État. Les principaux minéraux cérifères sont :
1° La cérite. Ce minéral est sans apparence cristalline; sa couleur varie du rouge de carmin au brun rougeâtre. On le rencontre en Suède (à Ryddarhytta) et ailleurs. C’est un silicate de protoxyde de cérium et d’oxyde de lanthane, mêlé de chaux carbonatée, de galène , de cuivre et de fer pyriteux ;
2° La gadolinite (cérine, allanite, orthite).
Il y a différentes espèces de gadolinites : la gadolinite de
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Brobbo, compacte, d’un noir de velours ; la cérine de Bostnacs , ayant l’aspect de l’amphibole; l’allanite de Gicseke, en Groënland, et 1 ’orthite deFinbo, mêlée de charbon. Ce sont des silicates multiples à base d’oxyde de cérium, d’yttria, de chaux, d’alumine, de fer et de manganèse.
Préparation. Le meilleur procédé pour préparer le cérium consiste à réduire le chlorure de cérium au moyen du potassium.
Historique. Le cérium fut découvert en 1803, presque en même temps, par Klaproth, Hisinger et Berzélius.
Nous nous abstiendrons de donner l’histoire du protoxyde , du peroxyde et des sels de cérium , car tous ces composés renferment du lanthane. Leur étude est donc à refaire.
LANTHANE.
Etymologie. Ce nom dérive du greo.«»9«î:» ,je suis caché, pour faire allusion à la combinaison intime du lanthane avec le cérium dans la cérite.
Le lanthane est un métal qui a été découvert récemment dans la cérite, par Mosander. On ne possède sur ce métal que des notions encore fort imparfaites. L’oxyde de cérium, préparé par les procédés ordinaires , contient à peu prés j d’oxyde de lanthane, dont la présence altère à peine les propriétés du cérium (Mosander). Pour obtenir le lanthane, on calcine fortement l’azotate d'oxyde de cérium lanthanifère. Par suite de la calcination, l’oxyde de cérium devient insoluble dans les acides étendus, tandis que l’oxyde de lanthane, qui est une base très-forte, se dissout dans ces mûmes acides. En traitant par l’acide azotique étendu de 100 parties d’eau le résidu de la calcination de l’azotate de cérium, on obtient une dissolution d’oxyde de lanthane , l’oxyde de cérium restant insoluble.
L 'oxyde de lanthane se présente sous la forme d une pou-
(l) fiolley ( Annal, lier Pharmacie, 1840),
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dre rouge brique. Dans l’eau bouillante il se convertit en un hydrate blanc, qui bleuit le papier de tournesol rougi par un acide.
Les sels de lanthane sont colorés en rose et doués d’une saveur acerbe, astringente. Ils ne sont précipités par le sulfate de potasse qu’autant qu’ils contiennent du cérium.
L’oxyde de lanthane est irréductible par les moyens ordinaires. Pour obtenir le lanthane, il faut d’abord convertir l’oxyde en chlorure , et traiter ensuite celui-ci au moyen du potassium. On obtient alors le lanthane sous la forme d’une poudre grise d’un éclat métallique , qui décompose l’eau à chaud en se transformant en oxyde de lanthane blanc hydraté.
L’équivalent du lanthane n’a pas été exactement évalué.
j État. Le lanthane existe dans la cérite et dans la tschewhinite, minerai (silicate de cérium et de lanthane) récemment découvert par G. Rose.
FERRACÉS.
HUITIÈME FAMILLE
FERRACÉS ( Ferracea ).
Cette famille comprend le fer , le manganèse , le chrême , le cobalt, le nickel, le zinc, le cadmium et le cuivre. Ces métaux , bien qu’ils aient des propriétés physiques différentes , présentent de grandes analogies quant à leurs propriétés chimiques.
1° Les protoxydes de fer, de manganèse, de cobalt , de nickel, les oxydes de zinc , de cadmium et de cuivre, sont tous isomorphes et susceptibles de se substituer les uns aux autres, équivalent pour équivalent, sans changer le type ni. la forme du composé. Les oxydes FeO, MnO, CoO , NiO , ZnO , CdO, CuO sont des bases neutralisant bien les acides.
2° Les peroxydes de fer , de cobalt , de nickel et l’oxyde de chrôme ont tous une composition analogue; ce sont des oxydes \ ou des sesquioxydes. Fe* O3, Co’O3, NfO3, Gr* O3. Ils peuvent se combiner en proportions déterminées avec leurs protoxydes respectifs , et donner naissance à des oxydes intermédiaires qui jouissent de la propriété magnétique. Ces oxydes intermédiaires sont des oxydes ' ou des composés de 1 équiv. de protoxyde et de 2 équiv. de peroxyde.
3° Les peroxydes de fer, de cobalt, de nickel etl'oxydede chrôme forment avec les sulfates alcalins des aluns isomorphes avec l’alun ordinaire.
4° Les ferracés, étant isomorphes entre eux, s’accompagnent réciproquement dans presque tous les minerais; il est souvent assez difficile de les séparer les uns des autres. Ils ont tous une certaine affinité pour le carbone. La préparation d’un fcrracé chimiquement pur est généralement impossible.
5° Les sulfates au minimum de fer, de manganèse , de nickel , de cobalt , les sulfates de zinc , de cadmium et de enivre sont tous isomorphes entre eux. Soumis à l’action de la chaleur , ils se décomposent tous de la même manière. Ils dégageut d’abord de l’acide sulfurique hydraté , puis de l’acide sulfurique anhydre , enfin de l'acide sulfureux et de l’oxygène ; on a pour résidu un peroxyde anhydre.
6° Le fer aérolithique contient du chrôme, du cobalt, du nickel et du cuivre.
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FER
Étymologie. Fer dérive du latin Ferrum, de ferre, porter, par allusion à la ténacité de ce métal .
Le fer est le plus précieux de tous les métaux. C’est , saus contredit , le plus puissant auxiliaire de la civilisation industrielle des peuples. C .
Propriétés physiques. Le fer présente différents degrés de pureté , circonstance qui fait varier les propriétés du métal. On distingue particulièrement trois de ces degrés : 1° le fer pur ; 2° le fer a l’état d’acier ; 3° le fer a [état de fonte.
Le fer pur est d’un gris bleuâtre , et lorsqu il a été poli , il a l’éclat de l’argent. Il est flexible et privé de toute élasticité. On peut , comme le plomb , le rayer avec l’ongle. Ce fer ne se rencontre jamais dans le commerce ; il n’y a pas longtemps qu’on est parvenu à le préparer en chauffant , au feu le plus fort, un mélange de limaille de fer avec un quart de son poids d’oxyde de fer, dans un creuset de Hesse , fermé par un couvercle de verre exempt d’oxydes métalliques. Sa cassure est écailleuse, et il a une saveur et une odeur faibles mais distinctes.
Le fer le plus pur du commerce contient au moins de 1 à 4 millièmes de carbone , et ce carbone , loin d’étre nuisible aux qualités qu’on recherche dans le fer , est , au contraire , fort utile , pourvu toutefois qu’il ne dépasse pas certaines proportions. Le maximum de la densité du fer est 7,788. Sa texture varie suivant les circonstances. Lorsque le fer n’a pas été forgé , sa texture est grenue ; mais il prend, sous le marteau, une texture fibreuse et crochue. C’est le fer à texture fibreuse qu’on recherche le plus à cause de ses nombreux usages. Ce même fer, exposé à de forts courants d’air ou à l’action de vibrations prolongées et souvent répétées, reprend la structure grenue et redevient cassant. C’est pourquoi les bandes des roues de voitures , et surtout des
FEUliACKS. 38()
voitures (l’artillerie , se cassent facilement , bien qu'elles aient été faites avec du fer de bonne qualité. Le changement s’opère du reste plus ou moins rapidement. La température rouge sombre produit le même effet que l’action des vibrations prolongées , et on peut ainsi rendre cassant le fer le plus malléable, comme le prouvent les expériences de M. Gay-Lussac. Cependant, ce même fer grenu et cassant redevient , sous le marteau , fibreux et malléable (1).
Le fer a une dureté supérieure à celle des autres métaux. Son élasticité est extrême. C’est le métal le plus tenace : un fil de 2 millimètres de diamètre exige un poids de 250 kilogram. pour se rompre. Une faible solution de continuité ou une substance étrangère dans l’intérieur de la masse , suffit pour en déterminer la cassure. C’est d’après le degré de ténacité qu’on évalue la bonté du fer. Le fer est , en outre, extrêmement ductile ; on peut le réduire en fils aussi minces que des cheveux ( perruques de fils de fer). Il se laisse également réduire , au laminoir, en feuilles assez minces. Ainsi donc , le fer réunit et possède à un haut degré toutes les qualités qu’on recherche dans un métal : la dureté , l’élasticité , la ténacité, la ductilité et la malléabilité.
Le fer est un des métaux les plus difficiles à fondre. 11 n’est fusible que dans des fours très-profonds ( hauts fourneaux) alimentés par de forts soufflets. Cependant il se ramollit à une forte chaleur rouge , et il se laisse alors pétrir sous le marteau et se souder sur lui-même. Le fer est tout à fait fixe. Il se dilate un peu moins que les autres métaux. De 0° à 100° , la dilatation linéaire est
Le fer jouit, au plus haut degré, de la propriété d’être attiré par l’aimant , et il peut lui-même acquérir la propriété de l’aimant. Il perd cette propriété à la chaleur blanche (Barlow). Woehler est parvenu à faire cristalliser le fer en cubes
(î) Les anciens paraissent déjà avoir connu ces différences dti fer , car Pline ( Histor . nntnr y lib. xxxiv) dit : Différend a ferri numerosn Jfiœ motte , aliœ fragile et auto* u n , rotarum mibus maxime fugiendum.
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ou en octaèdres , en le maintenant plusieurs jours à une chaleur élevée.
Acier ( du latin actes , tranchant). C’est du fer contenant de 5 à 7 millièmes de carbone et des traces de silicium. En général, l’acier est plus blanc que le fer. Sa cassure est finement granuleuse, et il est susceptible de prendre un très-beau poli. Chauffé au rouge et refroidi lentement, il est moins dur que le fer. Rougi et refroidi ensuite par une immersion brusque dans l’eau , il devient plus dur, plus élastique et plus cassant que le fer-, ce refroidissement brusque s’appelle la trempe de l’acier. Tout autre corps froid, tel que l’huile , le mercure , la pâte de farine , etc., peut, jusqu’à un certain point , remplacer l’eau. Si, après avoir trempé l’acier, on le fait recuire, il devient encore plus élastique et plus sonore. L’acier non trempé est un peu moins dilatable que le fer , et l’acier trempé l’est , au contraire , un peu plus. Quand ou expose l’acier trempé à une température élevée, il devient plus mou en même temps qu’il se colore , à sa surface , successivement en jaune paille , en pourpre , en violet , en bleu foncé et enfin en bleu clair. Ces colorations sont , en quelque sorte , les indices de la dureté de l’acier : le jaune paille indique que l’acier est encore très-dur , tandis que le bleu clair annonce le minimum de dureté. Dans ce dernier état , on l’emploie particulièrement pour la fabrication des ressorts de montre , etc. Il est à remarquer qu’on peut , au moyen d’un disque de fer doux ou de cuivre, tournant rapidement sur son axe, couper, en quelques instants, l’acier le plus dur, les meilleurs ressorts et les meilleures lames de couteau.
Il y a autant d’espèces d’acier qu’il y a de méthodes pour le préparer. Lorsqu’on expose pendant plusieurs jours, à l'action de la chaleur rouge , des barres de fer recouvertes de poussière de charbon, on obtient ce qu’on appelle l’acier de cémentation ( Brennstahl ). Cet acier est très-peu homogène et le plus souvent de mauvaise qualité. En le faisant fondre de nouveau , à différentes reprises , l’acier de cémentation devient beaucoup plus homogène et de meilleure qualité- C’est
ainsi qu’on obtient l’acier connu sous le nom d’acier anglais. U acier naturel ou cru ( Rohstahl ) ne s’obtient qu’avec certains minerais, par exemple, avec les fers spatliiques .
On améliore l’acier de mauvaise qualité en l’alliant avec des proportions très-petites ( environ ) de métaux étrangers , tels que l’argent et le platine. Le célèbre acier d’Inde ( Wootzstahl ) doit sa qualité à la présence d’une certaine quantité d’aluminium et de silicium.
Lorsqu’on mouille , avec des acides affaiblis , les lames de certaines espèces d’acier ( notamment le Wootz de l’Inde) , après les avoir travaillées au marteau, on remarque à leur surface des ramifications veineuses diversement entrelacées, de couleur tantôt plus claire , tantôt plus foncée que l’acier luimême. C’est là une véritable surface cristalline mise à découvert par l’action de l’acide qui enlève la première couche, confusément cristallisée sous l’influence d’un refroidissement trop brusque (voy. Étain).
Fonte {fer cru , Roheisen). La fonte contient une quantité de carbone plus considérable que l’acier. Elle peut , en outre, contenir des traces de silicium, de phosphore, de magnésium, d’aluminium et de calcium ; on l’obtient en faisant fondre les minerais de fer dans les hauts fourneaux. La fonte est trèscassante ; conséquemment elle n’est ni ductile ni malléable. On en distingue particulièrement deux variétés : 1° la fonte blanche, et 2° la fonte grise. Les variétés de la fonte dépendent , en grande partie , des proportions de charbon et de fondant que l’on calcine avec le minerai. On obtient généralement la meilleure fonte grise en employant des proportions exactement convenables de charbon et de minerai. Si le charbon est en excès par rapport au minerai , la fonte devient ce qu’on appelle en termes démineurs allemands ubergaar (trop faite) : elle contient une quantité notable de graphite. Si , au contraire, le minerai est eu excès par rapport au charbon, on aura la fonte blanche. D’après Mushet , la fonte blanche contient ;r de carbone et la fonte grise Celle-ci est donc plus riche en
l'ERllACES.
carbone que la première. Suivant quelques chimistes , la fonte blanche doit sa couleur à la présence d’une certaine quantité de manganèse que ne renferme point la fonte grise. Il est probable que la fonte devient plus ou moins blanche, suivant que Je carbone est plus ou moins intimement combiné avec le fer. Car , en soumettant la fonte grise à une nouvelle fusion et en la refroidissant brusquement , on la transforme en fonte blanche. — La fonte est fusible comme l’acier ; elle se dilate en se solidifiant (1). La fonte est plus dilatable que le fer. Selon Rinmann, elle se dilate de ■— depuis la température ordinaire jusqu’à la chaleur rouge.
Propriétés chimiques. Le fer ne s’altère pas sensiblement, dans l’air sec, à la température ordinaire. Il est complètement inoxydable dans l’air privé d’acide carbonique ; peu importe que cet air soit sec ou humide. En élevant un peu la température, le fer se recouvre, au contact de l’air, d’une mince pellicule d’oxyde, qui présente des couleurs variées selon la température. A la chaleur rouge, il se recouvre d’écailles d’oxyde noir, désigné sous le nom d’oxyde des battitures. Ces batlilurcs se convertissent en peroxyde par l’action de la chaleur. Le fer obtenu à l’état pulvérulent en réduisant un oxyde, entre 300 à 400°, au moyen d’un courant d’hydrogène, est pyrophorique : il s’enflamme spontanément quand on le répand dans l’air. Si la température à laquelle on réduit l’oxyde de fer par l’hydrogène est trop élevée, le fer qu’on obtient n’est plus pyrophorique (Magnus). Un fil de fer, présentant un point en ignition, brûle dans l’oxygène en lançant des étincelles du plus vif éclat; les petits globules qui tombent au fond du vase et qui pénètrent, à cause de la grande élévation de température, jusque dans la substance même du verre, sont composés d'un oxyde semblable à l’oxyde magnétique. Le fer pur ne s’altère pas dans l’eau distillée. Le fer du commerce s’oxyde lentement dans l’eau ordinaire, et surtout dans
(i) La fonte a , sous ce rapport , de l'analogie àyec l'eau, qui se dilate de environ , en passant à l'état de glace.
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l’eau privée d’acide carbonique. L’oxydation s’accélère à mesure que la température s’élève. Il y a dégagement d’hydrogéne et formation d’oxyde noir ( oxyde magnétique). On peut préserver les chaudières de fer de l’action oxydante de l’eau, en y plongeant des morceaux de zinc ; c’est alors le zinc qui décompose l’eau.
Action des acides. L’acide sulfurique concentré n’agit point à froid sur le fer ; à chaud, il l’attaque avec dégagement d’acide sulfureux. L’acide sulfurique étendu dissout le fer à froid ; il y a dégagement d'hydrogène provenant de la décomposition de l’eau, et formation de sulfate de protoxyde de fer. L’acide azotique pur et très-concentré n’attaque point le fer ; du reste , il se comporte de la môme manière avec beaucoup d’autres métaux. Si l’acide est étendu d’eau, l’action est trèsvive et le résultat en est assez compliqué. En effet, non-seulement l’eau, mais encore l’acide se décomposent : il y a dégagement de protoxyde d’azote, d’azote et de vapeurs nitreuses ; il se produit du peroxyde de fer mêlé d’azotate de protoxyde de fer, et une certaine quantité d’azotate d’ammoniaque. Les acides chlorhydrique, bromhydrique et iodhydrique dissolvent rapidement le fer et le changent, avec dégagement d’hydrogène, en protochlorure, prolobromure et proto-iodure.
L’ader, la fonte, et en général toutes les combinaisons de fer et de carbone , sont moins facilement attaqués par les acides que le fer pur, surtout lorsque ces combinaisons ont été trempées. L’acide azotique les attaque en donnant naissance à un azotate et à une poudre rougeâtre qui paraît être identique avec ïazulmine ou Y acide azulmique. Cette poudre est formée en partie aux dépens du carbone de l’acier ou de la fonte ; elle contient une certaine quantité d’azote. Traités par les acides sulfurique et chlorhydrique, les carbures de fer donnent naissance à de l’hydrogène mêlé d'un carbure d’hydrogène odorant et presque toujours arsénifère. Le brème et l’iode aqueux dissolvent l’acier sans dégagement de gaz, et l’on oblien t pour résidu du carbone pur. L’e«« régale dissout facilement le
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fer et le transforme en perchlorure , avec dégagement de vapeurs nitreuses. Le carbone se combine en proportions indéfinies avec le fer comme , en général , avec les métaux de la famille des ferracés. L’azote ne se combine avec aucun métal ; cependant , lorsqu’on fait passer un courant de gaz ammoniac sur du fer chauffé au rouge , celui-ci décompose l’ammoniaque et retient une certaine quantité d’azote. Lorsqu’on fait passer, pendant longtemps, un courant d’ammoniaque sur des fils de clavecin , le fer devient gris ; 100 p. de fer absorbent jusqu’à 11 p. d’azote. Ce même fer, traité par l’acide sulfurique , laisse dégager l’azote , avec formation de sulfate de fer et d’un peu de sulfate d’ammoniaque (Despretz). Le soufre se combine directement avec le fer, à chaud; le sulfure, et particulièrement le protosulfure, sont très-stables ; aussi peut-on employer le fer pour désulfurer les métaux, de même qu’on l’emploie pour les désoxyder. Le chlore dissout le fer sans aucun dégagement de gaz. Le phosphore et Parsème le rendent cassant. Il en est de même du bore, du silicium et de Paluminium, substances qui, ainsi que le phosphore, se rencontrent quelquefois dansla fonte.
Le fer s’allie avec presque tous les métaux. Ceux avec lesquels il ne s’allie pas en proportions considérables sont l’argent, le plomb, le cuivre, le mercure.
État. Le fer se rencontre à Pètat natif, mais pliis souvent à l’état minéralisé. C’est, de tous les métaux, lé plus universellement répandu dans la nature. Le fer existe dans lés trois règnes. 1° Dans le règne animal : tous les animaux à sang rouge contiennent du fer ; il y existe dans le caillot du sang : on ignore dans quel état. La masse totale du sang d’un homme adulte de taille ordinaire, peut contenir environ 2 grammes de fer métallique. 2° Dans le règne végétal : les cendres de presque tous les végétaux contiennent du fer. La quantité de ce métal varie suivant la nature du terrain du croissent ces végétaux. 3° Dans le règne minéral : c’feSt dans ce règne que le fer est, pour ainsi dire, répàhdu a Vêt profusion. C’est
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de ce règne que le fer passe successivement dans le règne végétal, et de là dans le règne animal, par suite des fonctions vitales de l’absorption et de la nutrition. Le fer ne se rencontre à l’état natif qu’accidentellement et dans des masses isolées qui sont, en quelque sorte, étrangères au sol où ces masses existent ( aérolithes ). On a trouvé en Amérique ( Mexique) une masse de fer aérolithique de 15,000 kilog. environ. Pallas a découvert une masse de même nature sur une montagne de la Sibérie. On trouve de ces aérolithes en France, dans le département de l’Aube. Le capitaine Barrow a trouvé du fer météorique en Afrique, à 200 milles du cap de Bonne- Espérance. Il est tombé, en 1757, près de Vienne, une masse de fer aérolithique assez considérable. Enfin, il ne se passe pas d’année sans qu’il en tombe quelque part. Ce fer aéro- Jilhique contient ordinairement — de nickel, et quelquefois des traces de chrême et de cobalt. M. Stromeyer prétend y avoir trouvé du molybdène et du cuivre. Mais, comment ces masses de fer peuvent-elles se former dans l’atmosphère? (Voy. pag. 409.) On n’a aucune idée de la température à laquelle le fer pourrait se réduire en vapeurs. — Le fer existe dans tous les terrains. Les principaux minerais de fer sont : 1° Peroxy de anhydre. Il existe dans tous les terrains. On en distingue quatre variétés : le fer oligiste, le fer micacé, l’ hématite et l 'oxyde compacte.
Le fer oligiste est d’un noir éclatant et souvent irisé; sa poussière est rouge. Il est légèrement magnétique. On en trouve un gisement considérable à l’ile d’Elbe (1).
Le fer micacé cristallise en tables hexagonales. Sa poussière est d’un rouge vif. On en trouve à Cherbourg , à La Roche-Bernard (Loire-Inférieure) et dans le département de la Moselle. • i
L’ hématite est en masses mamelonnées, fibreuses, d'un
(i) Les mines de fer de l'île d'Elbe ( lha ) étaient déjà bien connues des anciens. Ferri me tait a ubiquc reperiuntur , quippe intula etiam Italiœ II va gignentc . (Pline, HUl. natur. , lib. IXXIV ).
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rouge sombre. La couleur rouge-brun foncé indique la présence de l’oxyde de manganèse.
L oxyde compacte (granuleux ou terreux) est sans éclat, en grains arrondis, à cassure grenue ou terreuse. Sa poussière est rouge. Le peroxyde (anhydre) n’est guère attaquable par les acides.
2° Peroxyde hydraté (fer hydraté). Ce miuerai est encore plus abondamment répandu que le peroxyde anhydre. Il se distingue de celui-ci en ce que sa poussière est d’uu jaune ocreux. Soumis à l’action de la chaleur, il perd de l’eau et devient rouge. On le rencontre rarement cristallisé. Il existe principalement à 1 état compacte ou terreux. Il est facilement attaqué par les acides. Le peroxyde de fer hydraté est, de tous les minerais, celui qu’on exploite le plus communément. II existe stratifié avec des argiles et avec des bancs de pierre calcaire de formation oolithique : les grains sont généralement très-petits et disséminés dans une pâte calcaire ou argiloferrugineuse. Ces minerais ne sonl pas bien riches et donnent une fonte de mauvaise qualité, à cause du phosphore quelle contient. Les minerais granuleux de formation plus moderne que les oolithes se trouvent en amas dans des crevasses du sol, ou en bancs horizontaux alternant avec des argiles, des sables quartzeux et des grès. Les grains deviennent libres quand ou délaie dans l’eau l’argile sableuse t$ui les enveloppe.
La terre des champs , la terre végétale , doit sa couleur jauned’ocreà la présence d'une quantité notable de peroxyde de fer hydraté. Les substances qui peuvent être mêlées avec les minerais de peroxyde de fer hydraté, sont le carbonate de fer, le phosphate et l’arséniale d« fer, les alumino-silicates de fer magnétique, les oxydes de manganèse, le fer tilané, le carbonate et silicate de zinc, l’oxyde de chrôme, le sulfate de baryte, le phosphate et le carbonate de chaux, le carbonate de magnésie , l’hydrate d’alumine , l’argile pure ou bitumi- . neuse et le quartz.
3° Oxy de magnétique (fer oxydulé). Il existe quelquefois
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en couches très-épaisses dans les terrains anciens. Il est d’un noir grisâtre ; sa cassure est lamellaire ; sa poussière est d’un gris foncé. C’est du protoxyde de fer , mêlé à de certaines proportions de peroxyde. 11 a une teinte rouge , lorsque le peroxyde prédomine. On en trouveen quantités exploitablesà Villa-Rica (Brésil) , à la Plata ( Colombie), à Pérou, près de Claintonvilte (États-Unis) , à Yillefranche ( Aveyron ) , à Vigan (Hérault).
La franklinite ressemble beaucoup à l’oxyde magnétique. On en trouve des bancs considérables dans le New-Jersey , près de la ville de Franklin. Elle est accompagnée d’oxyde de zinc manganésifère.
4° Sulfures (pyrites). On en distingue plusieurs variétés. La pyrite commune est d’un jaune de laiton éclatant. Elle donne du soufre par le grillage ; elle a la même composition que le persulfure de fer artificiel (Fe S’).
Sa forme primitive est le cube.
La pyrite blanche est d’un jaune beaucoup plus pâle que la pyrite commune. Sa forme cristalline est un prisme droit rhomboïdal. Elle s’efïleurit à l’air.
Les pyrites magnétiques sont analogues aux oxydes magnétiques; ce sont des combinaisons de protosulfure et de persulfure de fer. Elles sont d’un jaune de bronze foncé et se ternissent à l’air. Elles font mouvoir l’aiguille aimantée , ce qui les distinguedes pyritesordinaires.Onen trouve dans les Pyrénées.
5° Sulfates. Ils proviennent probablement de l’altération des pyrites. Ils sont souvent combinés avec des sulfates d’alumine , de chaux , de manganèse , de zinc , etc.
6° Tellurure. On né le rencontre guère qu'à Faz-Bay (Transylvanie) , accompagné d’or, dans un terrain schisteux. Il est d’un blanc d’étain , tendre et fragile. M. Shepart en a trouvé des échantillons aux États-Unis.
7° Arséniure. Ce minéral est exploité à Reichenstein (Silésie) pour en extraire l’arsenic. Il contient une certaine quantité de sulfure.
8° Arsènio- sulfure (mispickel). Il est d’un blanc métalli-
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que ; sa cassure est grenue. On le trouve dans les terrains anciens. Mis sur les charbons ardents , il dégage des vapeurs d’arsenic , reconnaissables par leur odeur alliacée.
On rencontre des minéraux d’arséniate de fer au Brésil , en Cornouailles , en Saxe , etc.
h'Eisenpecherz de Sollengange , près de Freyberg (Saxe), est un arsénio-sulfate.
9° Phosphates. Les phosphates hydratés sont d’un gris clair, lisse colorent en bleu au contact de l’air en se changeant en phosphates doubles de protoxyde et de peroxyde. Ils contiennent souvent du protoxyde de manganèse. lisse trouvent répandus dans un grand nombre de localités; mais jamais on ne les rencontre en masses considérables.
10° Silicates. Les combinaisons de silice avec le protoxyde, avec le peroxyde de fer et avec beaucoup d’autres substances étrangères (alumine, chaux , manganèse , etc.) sont extrêmement nombreuses. On en trouve, en quantités exploitables, à Riddarhyttan (Suède), à Przibram (Bohême), à Sixte (Savoie) , à Saint-Brieux (Côtes-du-Nord), à Halsbruck , près de Freyberg , etc.
Le chlorite de Paris (silicate de fer) se trouve sous forme de petits grains verts grisâtres , disséminés dans le calcaire grossier de Paris.
11® Carbonate. Ce minerai est très-répandu. On en distingue deux variétés , le fer spathique ( carbonate cristallin) et le fer compacte. Le fer spathique est d’un blanc sale ; il jaunit à l’air. II cristallise en prismes rhomboïdaux. Les carbonates de manganèse et de magnésie' l’accompagnent constamment en proportions variables. Le fer spathique se décompose à la longue. Le fer et le manganèse se suroxydent et abandonnent leur acide carbonique qui transforme la magnésie en bicarbonate que l’eau dissout. Le fer spathique ainsi décomposé s’appelle mine douce , et il est fort recherché à cause de sa richesse métallique. On exploite la mine douce dans le département de l’Aude , dans le département
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de l’Isère , en Styrie , etc. Le fer carbonaté compacte existe particulièrement dans le terrain de grès houiller, sous forme de rognons arrondis dont le centre est occupé par de la houille, par des pyrites et par de la chaux carbonatée : il est d’un gris noirâtre et à cassure grenue. Il est imbibé d'une argile bitumineuse- Ce minerai est presque le seul qu’on exploite en Angleterre.
12° Titanates. On rencontre ces mineraisen abondance dans les roches de formations primitives. Ils sont d’un noir brunâtre , à cassure conchoïde éclatante. Ils sont magnétiques lorsque le titane ne prédomine pas sur le fer. On trouve des titanates de fer à Expailly (Haute-Loire), dans le Spessart près d'Aschaffenburg, à Maisdon, près de Nantes (Loire-Inférieure) , à Ménakan (Angleterre), à Baltimore ( Maryland), etc.
Les chromâtes de fer se rencontrent en veinules dans les roches serpentineuses des terrains anciens. Les minerais d'étain sont presque toujours accompagnés de wolfram ( tungs tate double de fer et de manganèse ). On n’a guère trouvé jusqu’ici les tantalates de fer (columbites ) que dans les mines de la Suède et de la Finlande.
Préparation. Il serait trop long d’entrer dans les détails minutieux de l’extraction du fer. Nous nous bornerons à en signaler les principes généraux. Si le fer était fusible à une température peu élevée , et que le minerai ne se composât que d’oxyde ou de carbonate de fer mêlé à des traces de substances étrangères , on aurait facilement ce métal , en traitant le minerai par le charbon , au moyen des procédés ordinaires.
L’extraction du fer présente surtout trois difficultés que les anciens n’étaient pas entièrement parvenus à résoudre. La première de ces difficultés consiste à faire fondre le fer ; la seconde à s’ opposer à la perte du métal , dans le traitement du minerai ; et la troisième à priver le fer de certaines proportions de carbone et d’autres substances nuisibles aux qualités qu’on recherche.
Le fer est un des métaux les plus réfractaires ; et comme
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il ne peut être fondu à la température des fours ordinaires , il fallait donner à ces fours une forme et une disposition propres à concentrer la chaleur et à l’augmenter autant que possible.
Les fours, dans lesquels on fait fondre le fer, s’élèvent verticalement à une hauteur considérable ; ils vont en se rétrécissant de la base au sommet. On leur a donné le nom de hauts fourneaux. C’est au moyen de ces fourneaux, remplis de charbon ou de coke et alimentés par de très-forts soufflets, qu’on peut produire une température de 130 à 140° pyr. Wedg. (environ 10,000 à 12,000 du therm. centig. ), c’est-à-dire, la température nécessaire pour faire fondre le fer.
Pour s’opposer à la perte du métal , dans le traitement des minerais, il faut faire convenablement fondre les matières étrangères , ordinairement plus légères que le fer , et les enlever ensuite par une sorte de décantation. Ces matières étrangères sont ordinairement la chaux , la magnésie , l’alumine (argile) , la silice , l’oxyde de manganèse et le soufre. Or , l’oxyde de fer , qui existe constamment dans le minerai qu’on exploite , augmente la fusibilité de ces matières; et si l’on ne possédait pas le moyen de faire fondre ces matières facilement , on perdrait une quantité considérable de fer qui serait entraîné par toutes les matières dont la fusion est facilitée par l’oxyde de fer. Or, le meilleur moyen de s’opposer à cette perte consiste à ajouter au charbon un fondant. Ce fondant est de la chaux (castine), si la mine est trop argileuse, et de Y argile, (erbue), si la miue est trop calcaire.
Lorsque le minerai a été suffisamment chauffé avec le charbon mêlé au fondant qu’on y a ajouté , on pratique , à la partie inférieure et la plus déclive du haut fourneau, une ouverture ( percée ) par laquelle le métal s’écoule pour venir se figer dans un sillon sablonneux. Cette masse métallique ainsi refroidie porte le nom de fonte (voy. pag. 391). On appelle laitier la masse vitreuse qui recouvre la fonte liquide et qui contient le fondant , les matières étrangères du minerai et
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une certaine quantité d’oxyde de fer et d'oxyde de manganèse. La composition du laitier varie beaucoup , suivaut les espèces de minerais et les procédés d’extraction qu’on emploie. Moins le laitier est riche en oxyde de fer , plus le procédé d’opération est parfait.
Pour donner au fer les qualités qu’on recherche , il faut séparer de la fonte certaines substances étrangères qui la rendent cassante. Cette séparation s’opère en chauffant la fonte entourée d’une brasque de charbon, dans un fourneau {renardière) sur lequel on dirige de forts courants d’air. Les substances étrangères sont éliminées suivant leur ordre d’oxydabililé : la plus oxydable s’en va la première, et la moins oxydable la dernière. Le silicium s’élimine ainsi le premier, mais à la condition d’entraîner une certaine quantité de fer à l’état de silicate. Le carbone s’élimine le dernier et, comme le silicium, il ne se sépare qu’à la condition de brûler et d’entrainer une certaine quantité de fer (environ h de fer pour 100 de carbone). La masse métallique s’épure ainsi, elle se ramollit , et , après avoir été forgée sous de grands marteaux , elle est livrée au commerce , sous forme de barres, pour être employée à divers usages. Le fer ainsi préparé est loin d'être du fer chimiquement pur. Si l’on cherchait; en opérant de cette manière, à obtenir du fer pur, toute la masse finirait par se consumer et l’on n’aurait jamais du fer chimiquement pur , c’est-à-dire exempt de toute trace de carbone. Le fer le plus pur du commerce contient toujours au moins de carbone : c’est pourquoi l’on obtient constamment, en traitant un fil de fer par l’acide sulfurique , un dépôt d’une certaine quantité de carbone. -Heureusement que le carbone ( pourvu que la quantité ne dépasse pas certaines limites ) n’est pas nuisible aux propriétés du fer, et que sa combinaison rend, au contraire, le fer utile et précieux dans une foule d’usages ; car le fer combiné avec une certaine proportion de carbone constitue , comme nous l’avons vu , 1 acier.
, ..^ÉRlUCÉS*
Composés oxygénés.
Le fer a une très-grande affinité pour l’oxygène. A la température blanche son affinité pour l’oxygène est plus forte que celle du potassium pour ce môme corps , puisque, à cette température , le fer décompose la potasse en lui enlevant en , partie son oxygène.
On connaît deux oxydes de fer bien déterminés. Le fer, comme le manganèse , forme des oxydes intermédiaires, dont le principal est Yoxyde magnétique , qui constitue 1 aimant . naturel. • , .
■; i® Protoxyde. Cet oxyde ne pouvant être isolé à l’état de pureté, il est impossible d’en étudier les propriétés physiques. Lorsqu’on dissout le fer dans l’acide sulfurique, et que l’on verse dans la dissolution (de sulfate de fer) un alcali, on obtient Yhydrate de protoxyde à l’état de précipité blanc qui se salit promptement , et passe successivement au vert , au , jaune clair et au jaune d’ocre en se suroxydant au contact de l’air. Quand on fait bouillir ce précipité dans l’eau, à l’abri du contact de l’air, il se change en une poudre noire qu’on regarde comme le protoxyde anhydre. Le chlore, l’acide azotique, l’eau régale, le convertissent rapidement en peroxyde d’un jaune d’ocre. L’ammoniaque dissout sensiblement le protoxyde de fer ; la potasse et la soude en dissolvent également une petite quantité. Le protoxyde de fer est une base puissante et isomorphe avec le protoxyde de manganèse, avec l'oxyde de cuivre, avec l’oxyde de zinc, avec la magnésie, etc.
Composition : FeO=339,205 (Fe) •
' mL w* * , * -
439,205= FeO = 1 équiv. de pro- -
toxyde de fer.
Pour évaluer l’équivalent du fer d’une manière facile et ingénieuse tout à la fois , on traite une quantité déterminée de fer
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pur (1 gramme) par l’acide sulfurique étendu d’eau, et on recueille le gaz (hydrogène) qui se dégage. Or, sachant que l’hydrogène recueilli exige la moitié de son volume (ou que 12,48 d'hyd. en poids exigent 100 d’oxyg.) pour former de l’eau, il est facile de déterminer la quantité de fer qui se combine avec une quantité d’oxygène exprimée par 100 ou par 1.
2° Sesqui-oxy de (peroxyde, oxyde). II est pulvérulent et sa couleur présente les différentes nuances du rouge et du jaune.
A l’état d hydrate, il est tantôt d’un jaune d’ocre, tantôt d'un jaune brun. Une chaleur modérée suffit pour en séparer l’eau.
L hydrate qui se trouve dans la nature, et qui constitue une des mines de fer le plus souvent exploitées , se compose de 2 équiv. de peroxyde de fer et de 3 équiv. d’eau (2Fe!05+. ' 3HO). Celui quôn obtient artificiellement, par voie de précipitation, se compose de 1 équiv. de peroxyde et de 3 équiv. d'eau (Fe*On-{-3HO). Ce dernier se dissout facilement dans presque tous les acides, tandis que le premier ne se dissout bien que dans l’acide chlorhydrique et dans l’acide sulfurique concentré bouillant. Le peroxyde anhydre est d’un rouge violet assez intense. Celui qu’on rencontre dans la nature a • l’aspect métallique et cristallin (rhomboïde). Réduit en poudre line, il est d’un rouge vif, et connu sous le nom de coicolhar. Lorsqu’on calcine le colcothar à une température élevée , il > se prend de nouveau en masse d’un rouge violet. Pourtant sa Composition est identique dans l’un comme dans l’autre ' cas; son poids n’a ni augmenté, ni diminué. Il conserve môme ces différentes colorations avec les fondants, ce qui le rend très-précieux' dans les arts.
. * Le peroxyde de fer est infusible et éminemment stable; cependant, à une chaleur excessive, il perd une partie de son oxygène et se transforme partiellement en oxyde intermédiaire. Le peroxyde est une base faible ; il est facilement réduit par l’hydrogène, à la température rouge. Ce qu'il y a de remarquable, c’est que le fer, à cptte môme température, décompose l’eau, en absorbe l’oxygène et laisse dégager l’hydro-
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gène. Les proportions du corps réduclif et du corps oxydant ont une grande influence sur la production de ces phénomènes, en apparence contradictoires.
Le fer provenant de la réduction de l’oxyde de fer par l’hydrogène est en poudre impalpable et s’enflamme spontanément dans l’air. L’oxyde de fer est également réduit par le charbon ; mais une portion de celui-ci se combine avec le fer pour former un carbure , ou , comme le charbon contient en même temps des grains de silice, un silicio-carbure de fer. On ne peut point, pour le dire en passant , combiner le silicium directement avec le fer sans le carbone, tandis qu’on peut très-bien combiner le carbone avec le fer, sans la présence du silicium.
Le peroxyde de fer, employé en petite quantité, communique une couleur jaunâtre aux fondants; s’il est employé en plus grande quantité, la couleur est rouge. Le protoxyde colore les verres en brun ou en vert. La rouille de fer est du peroxyde combiné avec une certaine quantité d'acide carbonique et d’eau; elle contient, en outre, du carbonate d’ammoniaque. Le peroxyde de fer calciné avec les carbonates de . potasse et de soude donne des ferrâtes blancs, déliquescents, t don t la composition cstFeH^ KO et Fe’O’, NaO (Schaflgotsch) .
Composition. Fe’0\
Voici comment on peut tout à la fois préparer et analyser d’une manière facile et ingénieuse le peroxyde de fer :
On traite par l’acide azotique un gramme de fer pur, dans un petit malras pesé d’avance. Le métal passe au maximum , d’oxydation. On chaufl'e, pourchasser l’excès d'acide azotique ; et l’on a pour résidu le peroxyde de fer pur. On pèse de nouveau le matras ainsi que le fer qui s’y trouve : l’excédant du poids indique la quantité d’oxygène absorbée par un gramme de fer; et en comparant cette quantité d’oxygène à telle qu’absorbe un gramme de fer traité par l’acide sulfurique (voy. Protoxyde.) , on est autorisé à conclure que le peroxyde contient une fois et demie autant d’oxygène que le protoxyde.
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Oxyde intermédiaire (oxyde magnétique). II est d'un gris noir et jouit, à un haut degré, de la propriété magnétique ; ; Il fait dévier fortement l'aiguille aimantée. On le rencontre dans la nature en masses considérables d’un éclat métallique • et sous forme de petits cristaux octaédriques très -beaux ( pierres d’aimant naturelles). Il existe dans les terrains primitifs et constitue des mines très-riches, exploitées en Suède , et dans certaines contrées de l’Allemagne. La quantité d’oxygène de l’oxyde magnétique est l ~ , de sorte que sa formule estFeO} ouFe*0*;et, au lieu de le regarder comme un oxyde particulier, on peut le représenter comme une combinaison de 1 équivalent de protoxyde avec 1 équivalent de peroxyde de fer F eO+F e*Os . Ce qui prouve que l’oxyde magnétique n’est point un degré d’oxydation particulier, c’est que dans les cristaux de l’aimant naturel, une partie du protoxyde de fer se trouve fréquemment remplacée par une partie équivalente de protoxyde de manganèse et d’oxyde de zinc , deux oxydes • isomorphes avec le protoxyde de fer. — Traité par l’acide chlorhydrique, l’oxyde magnétique donne un protochlorure soluble et laisse le peroxyde de fer insoluble.
L’oxyde magnétique se produit dans un grand nombre de circonstances. Lorsqu’on fait passer des vapeurs d’eau sur du fer chaulTé au rouge, on obtient un oxyde noir différent de," celui qu’on obtient lorsqu’on traite le fer par un acide fort. ,• Cet oxyde c’est l’oxyde magnétique. Il se produit également pendant la cémentation d’une certaine quantité de peroxyde de fer au moyen du charbon. Vœthiops martial des officines, . préparé en exposant au contact de l’air de la limaille de fer humectée d’eau, est un oxyde magnétique. Le précipité de protoxyde de fer, exposé au contact de l’air, devient magnétique en se suroxydant , et ne perd sa propriété d’aimant , que lorsqu’il est entièrement transformé en peroxyde. '■
Procédé d’analyse. Un excellent moyen de séparer le pro-, . ' toxyde du peroxyde , et d’analyser l’oxyde magnétique , consiste à traiter d’abord celui-ci par l’acide sulfurique. On obtient
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ainsi un mélange de sulfate de protoxyde et de sulfate de peroxyde. On traite ensuite ce mélange par l’alcool , qui ne dissout pas le sulfate de protoxyde , tandis qu’il dissout très- ' bien le sulfate de peroxyde.
Les battitures qui se forment lorsqu’on forge le for à une certaine température , constituent également un oxyde intermédiaire. Les couches les plus extérieures de ces battitures sont plus riches en peroxyde , tandis que les couches intérieures , les plus rapprochées de la barre de fer , sont plus riches en protoxyde. L’oxyde des battitures est très-magnétique. Il est fusible à une température élevée et se prend en masse lamellaire par le refroidissement.
Composition des battitures qui adhèrent au fer métallique : Fe* O", ou 6 Fe O 4- FeJ O3 (Mosander).
Il est à remarquer que presque tous les aimants sont des oxydes ou des sulfures intermédiaires.
Composés sulfurés.
Le soufre comme l’oxygène a une grande tendance à se combiner avec le fer , à une température élevée. Ces combinaisons peuvent se faire par voie directe.
1° Proto-sulfure. Il est d’un jaune de bronze foncé quand il est anhydre. Il est fusible et inaltérable par la chaleur ; il s’ef- ' • fleurit à l’air humide ( en se sulfatisant). Par le grillage , il se : ' transforme d’abord en sous-sulfate de peroxyde, et en peroxyde si l’on chauffe trop fortement. Il est très-stable. L’hydrogène ne le réduit pas. Le proto-sulfure est magnétique lorsqu’il contient (ce qui arrive souvent) une certaine quan- . tité de persulfure.
Composition. Fe S, correspondant au protoxyde (FeO). *
Le protosulfure se rencontre , dans la nature , le plus souvent combiné avec d’autres sulfures métalliques , et notamment avec le sulfure de cuivre ( sulfosels ).
On prépare le protosulfure en chauffant du fer jusqu'au
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rouge , dans un creuset , et en y projetant du soufre pulvérisé. La combinaison a lieu avec flamme. L’excès de soufre se dégage à l’état de vapeurs. On peut percer , en un in- • stant , une barre de fer d’un trou cylindrique, en la faisant rougir et en y appliquant un canon de soufre.
On obtient le proto-sulfure, par la voie humide, en précipitant un protosel par un mono sulfure alcalin. Le précipité est noir ( protosulfurc de fer hydraté). Dans cet état , il est facilement attaqué et dissous par les acides, avec dégagement d’a- ' eide sulfhydrique , sans dépôt de soufre.
2” Per sulfure ( bisulfure ). Ce sulfure est remarquable en ce qu’il ne correspond à aucun oxyde de fer; car il se compose (à moins de supposer une erreur d’analyse) de 2 équiv. de soufre et de 1 équiv. de fer. Il est communément répandu dans la nature et connu sous le nom de pyrite martiale. Dans cet état , il est d'un jaune de laiton éclatant, fragile et d’une cassure lamelleuse. Brûlé au contact de l’air, il dégage de l’acide sulfureux et des vapeurs de soufre. Il est fusible , et en se fon*-. dant , il dégage une certaine quantité de soufre et acquiert la propriété magnétique ( pyrite magnétique). Chauffé avec du * charbon ,il se transforme en protosulfure. Les acides sulfurique et chlorhydrique ne l’attaquent point.
Composition. Fe S!.
On 1 obtient en faisant passer un courant d’hydrogène sulfuré sur du peroxyde de fer hydraté , chauffé un peu au delà de 100°. On 1 obtient encore en calcinant un peu au dessous de la chaleur rouge du protosulfure avec un excès de soufre. .
3° Sexquisulfure. II est noir. Chauffé en vase clos , il se . convertit en protosulfure avec dégagement de soufre. Il se dissout , dans les acides, avec dépôt de soufre.
Composition. Fe’ S3, correspondant au peroxyde. .b •
On l’obtient en versant goutte à goutte un sel de peroxyde de fer dans une dissolution de monosulfure alcalin. • .
Sulfure intermédiaire. Ce sulfure est magnétique comme l’oxyde intermédiaire. On l’obtient lorsqu’on chauffe à la cha- •
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leur blanche, de la limaille de fer avec du soufre en excès. Il se compose de 1 équival. de protosulfure et de 6 équival. de persulfure (Fe S + 6 Fe Sa). On le rencontre dans la nature. Traité par les acides , il donne naissance à un dégagement d’acide sulfhydrique avec dépôt de soufre.
Le fer est susceptible de former avec le soufre un grand nombre de composés. Dans ces composés , les proportions du soufre sont entre elles comme les nombres 4, 8, 12 et 16. 11 est probable que la plupart de ce9 composés, qui offrent du reste peu d’intérêt , sont de simples mélanges de protosulfure ou de persulfure avec une quantité déterminée de soufre.
Composés chlorés.
On connaît deux chlorures de fer, dont l’un correspond au protoxyde et l’autre au peroxyde.
1" j Wrotoehlorure. Le protochlorure de fer anhydre se présente sous forme de petites paillettes incolores. II est très-fusible et volatil à la chaleur rouge. Mis dans l’eau bouillante , il se décompose en oxyde magnétique , en acide chlorhydrique , et en une certaine quantité de perchlorure. Le protochlorure est déliquescent et trcs-soluble dans l’eau. 11 se dépose, par refroidissement, sous forme de cristaux polyédriques hydratés d’un vert pâle. Le chlorure d’or le change en perchlorure ; l’or se précipite.
Composition. FeCl, correspondant au protoxyde (FeO).
On l’obtient anhydre en faisant arriver un courant de chlore sec sur de la limaille de fer chauffée dans un tube de porcelaine. Il faut que le fer soit en excès, pour avoir le chlorure au premier degré On l'obtient à l’état d 'hydrate, en traitant} ► directement le fer par l’acide chlorhydrique ; il y a dégagement**^, d’hydrogène.
2° Perchlorure (sesquichlorure). A l’état anhydre , il est sous forme de petites paillettes d’un jaune d’or. Il est très- volatil et plus volatil que le prolochlorure. 11 est extrêmement
FÉR RACES.
déliquescent et soluble dans l’eau , dans l’alcool et dans l’éther qu’il colore en rouge brun. Il cristallise difficilement.
Composition. Fe1 Cl* correspondant au peroxyde ( Fe* O*). J' On l’obtient très-facilement en traitant le métal par l’eau régale et en évaporant la liqueur.
Les chlorures de fer ( protochlorure et perchlorure) peuvent être grillés, comme tous les chlorures dontle métal a beaucoup d’affinité pour l’oxygène; il y a formation d’oxyde et dégagement de chlore. Quand on fait arriver sur ces mêmes chlorures de ' la vapeur d’eau , le métal s’oxyde et le chlore se dégage à l’état d’acide chlorhydrique. Ce fait estsusceptible d’application dans les arts. On rencontre les chlorures de fer, et particulièrement le perchlorure, dans lanature, dans les laves de l’Auvergne, aux environs duVésuve, etc. Comme il est très-volatil, le chlorure de fer se dépose sur les parois du cratère du volcan, sous forme de petites paillettes miracées qui, étant soumises à l’action de forts courants d’air , se décomposent en grande partie et laissent pour résidu du peroxyde de fer non volatil. C’est ainsi qu’il faut comprendre la formation du fer spéculairc dont on trouve des galeries entières dans presque tous les volcans. Ce fait est d’un grand intérêt en géologie. Ne serait-il pas possible d’expliquer la formation des aérolithes en admettant que le fer a d’abord été sublimé à l’état de chlorure et qu’il s’est ensuite réduit à l’état d’oxyde fixe par l’action des courants de l’atmosphère ?
Bromure. Il existe deux bromures de fer comme il existe deux chlorures. Le protobromure est volatil et sous forme de petites paillettes jaunes. — Composition. Fe Br. Il est complètement analogue au protochlorure. Le perbromure est d’un . jaune orangé et en tout semblable au perchlorure.
Iodure. Le proto-iodure est brun , fusible et volatil. Il est • analogue au protochlorure. Le proto-iodure est liquide , d’un rouge jaunâtre.
Fluorure. Le protofluorure est beaucoup moins soluble dans l'eau que le protochlorure. Il est très-soluble dans
DiQit*e<tby
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l’acide iluorbydrique et cristalliseen tables carrées, incolores.
Le phosphore rend le fer très-cassant et plus fusible. Le phosphure qu’on obtient en calcinant le phosphate de fer avec du charbon, est d’un gris blanc , éclatant, à grains cristallisés et beaucoup plus fusible que le fer. Il se compose de 1 équiv. de fer et de £ équiv. de phosphore (FeJ Ph).
L 'arsenic est dans le même cas que le phosphore. L 'arséniure est d’un gris de fer, fragile, d’une cassure lamelleuse. Il est plus fusible que le fer; on l’obtient, eu calcinant l’arséniate de fer avec du charbon . Sa composition est Fe* As, analogue au phosphore.
Le phosphore et l’arsenic, à la température rouge, ne donnent presque jamais de combinaisons neutres. La base est toujours en excès ; les composés ainsi formés sont des sous-phosphures ou sous-arséniures , analogues aux sous-phosphates ou sousarséniates.
On obtient le borure de fer d’un gris de fer , fragile , en traitant le borate de fer par l’hydrogène.
La plombagine (mine de crayon), qui était autrefois considérée comme un carbure de fer, n’est que du carbone pur, contenant quelques grains de fer et d’argile accidentellement et mécaniquement interposés. Suivant Théod. de Saussure, 100 parties dé plombagine contiennent 96 part, de carbone pur.
Alliages. Le nickel et le cobalt s’allient facilement avec le fer en toutes proportions. Ces alliages sont plus blancs et ont les mêmes propriétés que le fer.
Le cuivre ne peut s’allier avec le fer qu’en petite proportion et à une très- haute température. Un vingtième de cuivre donne plus de ténacité à la fonte et la rend propre à être employée pour des objets de moulage.
Les alliages de manganèse et de fer sont presque infusibles lorsque le manganèse y est en proportion considérable. Us sont plus oxydables que le fer et exhalent, sous 1 insufflation de l’haleine , l’odeur de l’hydrogène impur.
Le platine donne avec l’acier des alliages fusibles et sus-
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ceptibles de prendre un très-beau poli. Ces alliages sont trèsductiles et malléables (Faraday).
Les alliages d 'antimoine et de fer sont assez fusibles et trèscassants.
Y.' argent ne forme pas de véritables alliages avec le fer.
Sels de protoxyde, (sels au minimum).
Caractères généraux. Ils ont une couleur verte lorsqu’ils contiennent de l’eau; iis sont blancs lorsqu’on en a chassé l’eau par la calcination. Leur saveur rappelle celle de l’encre. Us s’altèrent au contact de l’air ; car le protoxyde tend à se suroxyder. Tous ces sels ont une faible réaction acide.
1° Les alcalis les précipitent en blanc. Le précipité change subitement de couleur; il verdit, puis jaunit et se transforme enfln en jaune d’ocre ( peroxyde). L’addition du chlore opère ce changement d’une manière très-rapide par la décomposition de l’eau. L 'ammoniaque ne donne que la moitié du précipité, l’autre moitié reste en dissolution à la faveur de cet alcali. Si l’on ajoute préalablement au sel de fer une certaine quantité de chlorhydrate d’ammoniaque , '• 1 ammoniaque n’y produira aucun précipité ; car il se produit un sel double soluble. Le protoxyde de manganèse et la magnésie , isomorphes avec le protoxyde de fer, présentent la môme particularité.
2" L’acide sulfliydrique n’y produit point de précipité. Cependant V acétate defer,el en général les sels de fer dont l’acide est tiré du régne végétal , sont précipités en noir par l’acide sulfliydrique. Les acides minéraux sont trop puissants pour être déplacés par l’acide sulfhydrique ; car, supposé qu’il y eût un précipité de sulfure , la présence de l’acide minéral suffirait pour le décomposer à l’instant. Par exemple , en employant le sulfate on aurait :
FeO, SO’-I- HS= FeS + SO3, HO = FeO, SO3 + HS.
Le résultat de la réaction est donc nul.
j 2 " " iji-oi s >ü '• ■*
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Le précipité noir (sulfure de fer) se manifestera instantanément en employant un sulfure alcalin, parce tni’îl n’y aura plus d’acide libre comme dans le cas précédent.
3° Le cyanoferrure de potassium précipite les sels de protoxyde de fer en blanc sale qui se change en bleu de Prusse par l’addition du chlore.
4” Le cyanoferride de potassium (sel rouge) y donne immédiatement un précipité de bleu de Prusse. Lorsque le sel de fer est mêlé de sel de cuivre , le précipité est d’un beau vert pré.
5° L’infusion de noix de galle ne produit pas de précipité ; mais lorsqu’on expose au contact de l’air la dissolution contenant la noix de galle, cette dissolution devient, au bout d’un certain temps , d’un bleu très-foncé (encre). L’addition du chlore y donne immédiatement de l’encre.
6® Le perchlorure d’or produit dans les sels de fer un précipité d’or métallique, dont la quantité correspond à celle du protoxyde. Il reste en dissolution du sel de fer au maximum.
7° Le bioxyde d’azote se dissout en quantité considé- . rable dans les sels de fer au minimum. La dissolution est d’un brun foncé et devient limpide au bout de quelque temps, en déposant du peroxyde de fer. L’acide azotique les . brunit également. Mais cette coloration est peu stable.
Aucun métal ne précipite le fer de ses dissolutions; avec le zinc la réaction n’a lieu qu’à la longue ; mais, dans celle réaction , l’eau est décomposée , et il se précipite , non pas du fer, mais de l’oxyde de fer.
Étude des especes.
Sulfate ( couperose verte , vitriol vert, fer vitriolé ). Ce sel est très-anciennement connu. Il cristallise en gros prismes ■ obliques rhomboïdaux d’un vert pâle, dont les angles sont 80° 7 et 99° 7. Il s’eflleuril à l’air et se recouvre de taches ocreuses, dues à l’absorption de l’oxygène de l'air par le pro- *
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toxyde de fer. Sa dissolution aqueuse se trouble assez rapidement à l’air , et il s'y forme , à la longue , un dépôt jaune. Ce dépôt est un sel basique, ou plutôt du peroxyde retenant une certaine quantité d'acide ( 3 équiv. debase-f-1 équiv. d’acide). Le précipité passe d’abord à l'état d’oxyde intermédiaire, d'oxyde 7 (oxyde magnétique) et s’y maintient assez longtemps avant de passer à l’état de peroxyde. Il est insoluble dans l’alcool. Les cristaux verts de sulfate de fer, contiennent 6 équiv. d’eau. Chauffés dans un vase , ils éprouvent la fusion aqueuse, et se convertissent en une matière blanchâtre, après avoir perdu leur eau de cristallisation. Cependant , le sulfate de fer , ainsi soumis à l’action du feu , ne perd pas toute son eau , il en relient encore 1 équiv. qui paraît être de l'eau de combinaison. Car cet équivalent d’eau ne s’en va qu a la chaleur rouge , à laquelle le sulfate lui-même se décompose. Par l’action de cette chaleur, le sulfate de fer donne de l'acide sulfurique hydraté, de l’acide sulfurique anhydre, de l’acide sulfureux et de l'oxygène ; il laisse pour résidu de l’oxyde rouge , qui est employé , sous le nom de colcothar , dans la peinture sur porcelaine, pour polir les glaces, etc. Le proto-sulfate de fer est isomorphe avec les sulfates de cobalt, de nickel , de zinc et de cuivre ; il se combine avec ces sulfates en toutes proportions. Il absorbe une quantité considérable de bioxyde d’azote et se colore en brun foncé.
Une dissolution concentrée de sulfate neutre de fer peut être chauffée jusqu’à l’ébullition, sans qu’il se forme aucun trouble. Si la dissolution est faible ( 1 part, de sel -+- 40 part.' d’eau) , il y a trouble; le dépôt qui se produit augmente en proportion de la faiblesse de la dissolution.
Composition . FeO, SO\ + CHO , = 1 équiv. de sulfate de protoxyde fer cristallisé. On l’obtient facilement, en traitant le métal , par l’acide sulfurique étendu d’eau. Le sulfate de fer est journellement employé dans la fabrication de l’encre.
Azotate. Il est liquide, incristallisable et très-peu stable.
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Il s’altère à l’air et se décompose à la température de l’ébullition. On le prépare en traitant le carbonate de fer au minimum , par l’acide azotique très-faible.
Carbonate. Ce sel ne peut être obtenu artificiellement qu’à l’état d’hydrate, par voie de double décomposition. Récemment précipité, il est blanc et soluble dans l’ammoniaque, mais il ne tarde pas à se colorer en vert pâle , en perdant de l’acide carbonique, en môme temps qu’il se suroxyde. Lorsque le précipité est devenu d’un jaune brunâtre, on lui donne le nom de safran de mars apéritif , qui , suivant M. Soubeiran , est un mélange d’hydrate de fer et de carbonate de peroxyde (Fe’O5, 3H0+Fe’0\C0s).
Il est impossible de préparer , dans les laboratoires , le carbonate de fer anhydre , cristallisé et stable ; et pourtant la nature en offre des masses considérables, exploitées sous le nom de fer spathiquc. Le carbonate de fer anhydre est cristallisé en rhomboïdes et isomorphe avec les carbonates de chaux , de magnésie et de manganèse. Ces carbonates s’accompagnent très-fréquemment et peuvent se substituer les uns aux autres sans troubler leur cristallisation respective.
Le carbonate de fer se dissout dans un excès d’acide carbonique , et il se rencontre , sous cette forme , dans beaucoup ' d’eaux de sources et de rivières ( eaux ferrugineuses) . Ces eaux , exposées au contact de l’air et étendues sur une large surface, laissent dégager de l’acide carbonique, l'hydrate d’oxyde de fer se dépose et recouvre les herbes, les sables, les racines des arbres, etc. (qui se rencontrent au fond du lit de ccs rivières), d’un enduit jaune d’ocre. Ces dépôts jaunâtres s observent dans beaucoup de rivières ayant leur source dans des montagnes riches en minerais de fer. L’eau de ces rivières est excellente pour la trempe de l’acier.
Phosphate. On le prépare par voie de double décomposition. A l’état de précipité récent, il est blanc, gélatineux et soluble dans les acides. Il s’altère à l’air et finit par se trans- ’ former en phosphate de peroxyde couleur de rouille. Calciné
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avec du charbon , il perd la moitié de son phosphore et se change en phosphure.
On rencontre plusieurs phosphates de fer dans la nature.
Arséniate. Il est presque en tout semblable au phosphate.
Chauffé en vase clos , il se convertit en arsénite* avec dégagement d’acide arsénieux. *
“ • MB* * ' • J
Sels de peroxyde (sels au maximum).
Caractère généraux. Us ont une couleur jaune plus ou moins foncée. Leur saveur est styptique et très-astringente.
Ils ont tous une réaction fortement acide et une grande tendance à former des sels basiques ( tribasiques ).
1° Les alcalis les précipitent immédiatement en jaune brunâtre ( peroxyde hydraté).
2° L’acide sulfhydrique les ramène an minimum d’oxydation avec dépôt de soufre ( la liqueur devient laiteuse), t éq. d’acide reste en dissolution.
En employant le sulfate, voici la formule de cette réaction : ' '
F e’O® ( S03)s + HS = Fes O* + HO + 3 SOs + S = 2 (FeO SO3)
S03 + II0+S
Ce fait a été généralisé par le principe suivant : la quantité • 1
d’un acide nécessaire pour saturer une base est proportion- ’ \
nelle au degré d’oxydation de la base. .
3° Les sulfures alcalins précipitent les sels de peroxyde de fer en noir (sesquisulfure).
4° Le cyanoferrure de potassium y produit immédiatement un précipité de bleu de Prusse.
^ cyanoferride de potassium ne tait que colorer en bleu la dissolution.
5° La noix de galle donne de l’encre avec les sels de fer au maximum.
6' Les succinates et les benzoates alcalins y produisent un • précipité couleur de chair.
FERRAGES.
7° Le sulfocyanure de potassium les colore en rouge de sang. Ce réactif est très-sensible.
Lorsque le sel de fer est mêlé de matières organiques (acide tartrique, sucre, gomme, etc.) , l’ammoniaque n’y produit plus de précipité, et les sulfures alcalins y donnent des précipités incomplets. 11 faut , en ce cas , détruire la matière organique parle feu. . ... ’
• Étude des espèces.
Sulfate. Il est d’un blanc sale , incristallisable , très-soluble dans l’eau qu’il colore en jaune rougeâtre. 11 est soluble dans l’alcool , ce qui permet de le séparer du protoxyde qui est insoluble dans l’alcool. '
Composition. Fe’ Os ( SO3) \
On l’obtient , soit en traitant directement le peroxyde de fer par l’acide sulfurique, soit en traitant le protosulfate par l’acide azotique , et en évaporant la liqueur pour chasser l’excès d'acide azotique; il se forme un dépôt de peroxyde et le persulfate reste en dissolution.
Quand on fait bouillir le persulfate de fer avec du carbonate de chaux j on obtient un dégagement d’acide carbonique et un dépôt de peroxyde de fer. On n’obtient rien de semblable avec le protosulfate, parce que celui-ci ne contient pas assez d’acide libre pour décomposer le carbonate de chaux , et que le protoxyde de fer est une base bien plus puissante que le peroxyde. Le sulfate de peroxyde de fer donne , avec le sulfate de potasse , une espèce d’alun qui cristallise de la même manière que l’alun préparé avec l’alumine ou avec le chrome. En général , les sesquibases (M2 O’) donnent des aluns.
Séparation du sulfate de protoxyde dusulfate de peroxyde. Ce cas se présente souvent dans les analyses. A cet effet , on précipite le mélange par du carbonate de potasse. Le protoxyde et le peroxyde se précipitent à la fois. En y ajoutant un acide , on dissout immédiatement le protoxyde, tandis que le peroxyde refuse de s’y dissoudre, 1 ’ . . . .
• v ■ % -V fr T '
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Azotate. Il est d’un brun rouge , incristallisable , déliquescent , soluble dans l'eau et daus l'alcool. On l’obtient en traitant le fer par l’acide azotique faible en excès.
Carbonate. Son existence est, pour ainsi dire, transitoire et éphémère ; car en traitant un sel de fer au maximum par un carbonate alcalin , le précipité jaunâtre qui se produit laisse dégager tout l’acide carbonique. Ce précipité n’est point un soussesqui-carbonate , mais un hydrate de peroxyde.
MANGANÈSE
Étymologie. Le nom de manganèse vient de magnésie , parce que ic peroxyde de manganèse était autrefois connu sous le nom de magnésie noire.
Propriétés physiques. Le manganèse a l’aspect de la fonte; sa cassure est grenue; il est facile à réduire en poudre. Il ne fond pas dans les fourneaux ordinaires. Il fonda la plus haute température d’un fourneau d’essai (à 160° du pyromètre Wedgwood). Sa densité est 8,013.
Propriétés chimiques. Le manganèse est très-altérable à l’air , à cause de la grande affinité qu’il a pour l’oxygène. Aussi faut-il le conserver dans de l’huile de naphte ou dans des tubes de verre très-étroits, fermés à la lampe. Exposé à l’air, il se ternit promptement et finit par se convertir en une poudre noire qui est un mélange d’oxyde et de manganèse métallique. Par le grillage , il s’oxyde bien plus promptement encore. Tous les acides attaquent le manganèse. Ceux dans lesquels l’oxygène est fortement combiné , oxydent le manganèse aux dépens de l’eau qui se décompose ; ceux dans lesquels l’oxygène est, au contraire, faiblement combiné, se décomposent eux mêmes en cédant leur oxygène au métal . L'action de l’acide azotique est si vive qu’il se produit en même temps de l’azotate d'ammoniaque. Le manganèse décompose lui-même l'eau à la température ordinaire, avec dégagement d’hydrogène. Lorsqu’on touche le manganèse avec des mains mouillées d’eau , on sent aussitôt l’odeur de l’hydrogène impur.
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Comme le fer , il paraît se combiner avec une certaine quantité de carbone ( TVollaston) . Le manganèse se combine directement avec le chlore , le soufre , le phosphore et l’arsenic. Sa combinaison avec le chlore gazeux est accompagnée de chaleur et de lumière. 11 s’allie avec un assez grand nombre de métaux.
Le manganèse n est pas magnétique dans les circonstances ordinaires. Il paraît cependant qu’il devient magnétique par un abaissement de température égal à — 30".
État. Le manganèse se rencontre , non-seulement dans le règne minéral , mais encore dans le règne organique. Les cendres des animaux et des végétaux contiennent souvent des quantités assez notables d oxyde de manganèse.
Les principaux minerais manganésifères sont :
1° Le deutoxyde anhydre ( braunite oxyde braebytype). Ce minerai est d’un brun très-foncé ; il est très-dur. Son éclat est presque métallique. On le rencontre dans les montagnes de la Thuringc , à Elsgerburg , et dans le Piémont ( a Saint- Marcel).
2° L oxyde rouge anyhydrc ( hausmanité ). Sa poussière est d’un brun châtaigne. Il est rare. On le rencontre à llmenau, petite ville delà principauté deSchwarzbourg-Rudolstadt ( Thuringe). C’est un oxyde intermédiaire, composé de 2 équival. de protoxyde et de 1 équiv. de peroxyde (2 MO + MO’ ). C’est ce même oxyde qu'on obtient artificiellement par la calcination du peroxyde de manganèse.
3 > Le peroxyde anhydre (pyrolucitc, oxyde prismatoidal) . Il est noir et cristallise eu prismes. Sa poussière est noire , sans nuance de brun.
/,» Le peroxyde hydraté. Il est noir ; sa poussière est d’un brun chocolat. On le trouve à Groroi (département de la Mayenne) disséminé dans un terrain sableux , riche en minerais de fer , à Cantern dans le pays des Grisons , à \ iedessos , etc.
o" Le manganèse bary tique ( psiloinélain ). Ce minerai est
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d’un noir bleuâtre , en masses amorphes et scoriformes. On le trouve en Prusse , en Bohème , en Bavière , dans le Hanovre. 11 y en a un dépôt très-considérable à Romanèche près de Mâcon.
Les minerais sulfurés , arséniés et phosphorés sont beaucoup plus rares que les minerais d’oxydes.
On a rencontré le sulfure de manganèse en Cornouailles et àNagiag. L’arséniure a été trouvé en Saxe, dans l’Erzgebirge près de Freyberg.
Préparation. Pour obtenir le manganèse métallique, on chaude l’oxyde pur, avec du charbon de bois pulvérisé, dans un creuset brasqué. On peut y ajouter un peu de borax pour réunir les particules métalliques en culot au fond du creuset. Il faut faire l’opération dans un fourneau d’essai , à une trèshaute température.
Procédé pour séparer le manganèse des métaux qui l’accompagnent. On dissout le mélange d’oxydes de manganèse, de fer , de nickel , de cobalt et de zinc par l’acide acétique en excès. On traite la dissolution par le sulfbydrate d’ammoniaque qui précipite tous les métaux à l’état de sulfures. Enlin, ou traite de nouveau le mélange par l’acide acétique faible qui ne redissoul que le sulfure de manganèse (1).
Historique. Le manganèse , ou plutôt son peroxyde, élait connu autrefois sous le nom de savon des verriers , parce qu’il jouit de la propriété de rendre blanc le verre vert. Le principal minerai de manganèse portail le nom de Braunstein que l’on regardait comme un minerai de fer. Scheele et Câlin en retirèrent les premiers un nouveau métal qu'ils appelèrent mùngan (manganèse). Scheele nous a laissé sur ce métal un travail très-complet.
Composés oxygénés.
Ou peut admettre cinq degrés d’oxydation du maugauèse : 1° Le protoxyde (manganoxj dulc) ; 2" le deutoxyde ( man-
(i) Wackeurodui, daus Pharmaceul. ('cnlrntblail. i838, p. 6;3.
FERRACÉS.
ganoxydé) ; 3° le peroxyde ; 4° Y acide manganique ; 5° Yacide per manganique. L'oxyde rouge est un oxyde intermédiaire dont nous traiterons plus bas.
1° Protoxyde. A l’état anhydre (obtenu par la calcination du carbonate en vase clos) , il est verdâtre , inodore , insipide et insoluble dans l’eau. Il est blanc à l'état hydraté, obtenu par voie de précipitation. Comme le protoxyde de fer, il s’altère promptement en absorbant l’oxygène de l’air. Il change ainsi successivement de couleur ; il devient jaunâtre , ocreux , et en lechauffantlégèrement à l’air, il devient noir. Il se dissout dans un grand excès d’ammoniaque, lorsqu’il n’a pas encore eu le temps de se suroxyder. Il donne avec le borax un verre incolore ou légèrement coloré en rose.
Le protoxyde de manganèse est une base puissante et isomorphe, dans ses combinaisons, avec le protoxyde de fer, l’oxyde de zinc , et avec l’oxyde de cuivre ( deutoxyde).
Composition. MnO = 345,887 ( Mn).
445,887 =MnO= léquival. de protoxyde de manganèse.
2° Deutoxyde (sesquioxyde, manganoxyde). Il a l’aspect d’une poudre noire , inaltérable à l’air et insoluble dans l’eau. On le rencontre dans la nature , cristallisé en lames assez belles (braunite ). Il se combine avec les acides pour former les sels de deutoxyde de manganèse ; mais c’est une base faible et neutralisant mal les acides. Sous ce rapport , il est entièrement analogue au peroxyde de fer , à l’oxyde de chrôme etàl’alumine, avec lesquels il est isomorphe. Il formeavecl’eau un hydrate brun qui existe dans la nature sous deux formes: 1“ sous forme cristalline (manganite), etsous forme pulvérulente, amorphe. Fondu avec le borax , le deutoxyde de manganèse donne uu verre de couleur violette. Le verre obtenu dans la flamme intérieure du chalumeau est incolore (forma-
FERRACÉS. 421
tion de protoxyde). L'améthyste doit sa couleur à la présence de quelques parcelles de deutoxyde de manganèse.
Composition. Mn’ O3.
On l’oblienl à l’étal auhydrc , en calcinant l’azotate de peroxyde; on l’obtient à létal d’hydrate, en faisant passer un courant de chlore dans de l’eau tenant du carbonate de manganèse en suspension. On fait digérer le dépôt dans de l’acide acétique pour enlever une partie du carbonate non décomposé.
3° Peroxyde (bi-oxyde). Il se rencontre dans la nature, cristallisé en prismes droits rhomboïdaux, et connu sousle nom de pyrolucite ( Grau-Braunsteinerz ). Sa poussière est noireettache les doigts. A une température élevée, il abandonne une partie de son oxygène, de manière à se transformer en un composé de protoxyde et de peroxyde ( 2MnO+MnO’ ) qui existe dans la nature ( hausmanitc ). Un courant d’hydrogène le change, à la chaleur rouge, en protoxyde verdâtre. L'hydrate de peroxyde est noir, pulvérulent, doux au toucher, et contenant de petites paillettes brillantes. Exposé à la chaleur , il perd son eau en même temps qu’il perd une partie de son oxygène. Le peroxyde ne joue pas le rôle de base; conséquemment il n’existe pas de véritables sels à base de peroxyde de manganèse. Traité par les acides il se transforme, à l’aide de la chaleur , en protoxyde qui se combine avec l’acide, et l’excédant de l’oxygène se dégage. Traité par l’acide chlorhydrique , il donne naissance à du chlore : 1 kilo, de peroxyde de manganèse pur, traité par l’acide chlorhydriqne , donne O*11-, 7968 ou 2311""*, 28 de chlore. Cet oxyde , au lieu de jouer le rôle de base, parait jouer plutôt le rôle d’un acide, puisqu’on le rencontre dans la nature combiné avec la baryte.
Composition. MnO*.
Préparation. On obtient le peroxyde anhydre, en calcinant l’azotate de protoxyde à une faible chaleur sombre ; et le peroxyde hydraté , en traitant l’oxyde rouge ( oxyd-oxydule ) par l’acide azotique. Celui-ci ne dissout que le proto-
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xyde ( o xj du le ) , et laisse pour résidu le peroxyde non dissous.
Usages. Le peroxyde de manganèse est employé pour préparer l’oxygène et le chlore. Il sert dans la fabrication du verre, dans la peinture sur verre , etc.
4° Acide manganique. On ne connaît cet acide que combinéavec les bases et notamment avec la potasse. Dès qu’on cherche à l’isoler, il se décompose en acide pe> manganique et en peroxyde de manganèse.
Composition. MnO1.
Préparation. Quand on calcine du peroxyde de manganèse avec de la potasse ou avec du nitre, on obtient une matière d’un vert très-foncé , qui devient rouge par l’addition d’un acide, et repasse au vert par l’addition d’un alcali. C’est cette matière qui était depuis longtemps connue sous le nom de caméléon minéral. On sait aujourd'hui que cos phénomènes de coloration tiennent aux différents degrés d’oxydation que le manganèse est susceptible de subir sous l’influence de certaines circonstances. Dans cette masse verte ( caméléon ), le manganèse existe combiné avec 3 éq. d’oxygène (MnO3 ), combinaison acide ( acide manganique ) qui forme avec la potasse du manganate. de potasse. Il y a différents moyens de préparer le manganate de potasse. On le prépare en chauffant, au contact de l’air , parties égales de potasse et de peroxyde de manganèse, ou 1 p. de peroxyde avec 3 p. de nitre. On continue à chauffer, jusqu’à ce qu’un échantillon de la matière colore l’eau en vert. Dissous dans l’eau, le manganate de potasse ( caméléon vert ) passe ( à mesure qu'il se décompose) par différents degrés de coloration. La dissolution, d’abord d’un vert foncé, devient bleue , puis violette, purpurine , rouge-claire et enfin incolore. II se dépose du peroxyde de manganèse. Le meilleur procédé pour obtenir le caméléon vert ( manganate de potasse ) , consiste à calciner un mélange de peroxyde de manganèse , d’oxyde rouge de mercure et de potasse. En traitant la masse calcinée par l’eau , on ne dissout
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que le caméléon pur. En évaporant la dissolution qui est d'un vert foncé , on obtient des cristaux de manganate de potasse qu’on dessèche en les pressant entre deux feuilles de papier brouillard, pour enlever l’excès de potasse. Ces cristaux sont des pyramides hexaèdres , semblables aux cristaux du sulfate dépotasse ( Mitscherlich ). Il faut conserver le manganate de potasse à l’abri du contact de l’air; autrement il se colore en rouge en se décomposant : une portion d’acide manganique passe à l’état de peroxyde, en cédant de l’oxygène à une autre portion d’acide manganique qui passe à l’état d’acide pennang unique.
5° Acide permanganique ( acide hypennangunique ). Selon M. Unverdorben , on obtient cet acide à l’état de gaz, en traitant le caméléon rouge ( permanganate de potasse ) par de l’acide sulfurique anhydre. L’acide permanganique est d’un très-beau rouge. Sa dissolution se décompose lentement à la température ordinaire. La décomposition est rapide, lorsqu’on élève un peu la température. Il se dégage de l’oxygène , et il se dépose de l'hydrate de peroxyde noir. C'est un des corps les plus oxygénés ; il abandonne son oxygène aussi facilement que l’eau oxygénée. La présence d’une parcelle de matière organique suffit pour le décomposer.
Composition. Mn’O7.
Il est comparable , par sa composition , à l’acide perchlorique. Seulement dans l’acide perchlorique il n’y a que i éq. de chlore (2 vol.) , tandis que dans l’acide permanganique l’équivalent du manganèse est doublé.
Préparation. L’acide permanganique est contenu dans la liqueur rouge dans laquelle se convertit peu à peu le manganate de potasse(came/eon ve/t)dissous dans l’eau. En évaporant cette liqueur rouge , on obtient du permanganate de potasse d’un rouge foncé , cristallisé en prismes à quatre pans , anhydre , isomorphe avec le perchlorate de potasse. En chauffant le caméléon rouge (permanganate de potasse) seulement jusqu’au rouge
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sombre, Use décompose, donne de l’oxygène et redevient (en rétrogradant) caméléon vert. Une trace de permanganate de potasse suffit pour colorer une grande quantité d’eau. La transformation du manganate de potasse en permanganate a lieu dans beaucoup de circonstances. L’addition d’un acide, la présence d’une molécule de matière organique, en hâte la transformation. Mitschcrlich a obtenu l’acide permanganique par le procédé suivant : on change , par voie de précipitation , le permanganate de potasse en permanganate d’argent. Celui-ci est changé, à son tour, au moyen du chlorure de baryum, en permanganate de baryte qui , décomposé par l’acide sulfurique , donne l’acide permanganique rouge , en dissolution dans l’eau.
L’oxyde intermédiaire [oxyde rouge, oxy-oxydul des Allemands) est presque noir lorsqu’il est en masses compactes ; à l’état pulvérulent , il a une couleur violacée. On l’a regardé pendant longtemps comme un oxyde particulier. 11 existe dans la nature sous le nom de hausmanite.
On l’obtient , artificiellement par la calcination directe du peroxyde de manganèse. Il est très-stable et inaltérable à l’air.
Sa composition est remarquable ; elle est analogue à celle de l’oxyde de fer magnétique. On peut le considérer comme formé deléq. deprotoxydeetdel éq. dedeutoxyde,=MnO-t-Mn’03; ou bien de 2 équiv. de protoxyde et de 1 équiv. de peroxyde = 2 MnO + MnOs. Traité par l’acide azotique , le protoxyde se dissout , et on a pour résidu du peroxyde noir.
On peut considérer cet oxyde comme une espèce de sel dans lequel le peroxyde jouerait le rôle de l’acide et le protoxyde celui de base.
A cause de la grande affinité du protoxyde pour le deutoxyde , il est très-difficile d’obtenir le premier parfaitement pur. La couleur rosée des sels de protoxyde , de même que la couleur des verres préparés avec le protoxyde , tient à la présence d’une certaine quantité d’oxyde intermédiaire.
Résumé de la composition des oxydes de manganèse.
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L’équivalent du manganèse restant le’mème, les proportions de l’oxygène sont entre elles comme les nombres suivants:
1 ( p rotor j de ),
2 ( peroxyde ),
1 j ( oxyde rouge),
1 j ( sesquioxyde ),
2 [peroxyde),
3 [acide manganique),
3 ; ( acide permanganique).
Composés sulfurés.
Par la voie humide , on peut former autant de sulfures qu’il y a de degrés d’ oxydation.
Sulfure de manganèse (protosuifure) . Obtenu par la voie sèche, il est d'un gris foncé , à grains Uns et cristallisés. Obtenu par la voie humide (en précipitant le sulfate de protoxyde de manganèse par un sulfure alcalin), il est d’un blanc jaunâtre. Dans ce dernier cas , il s’allère promptement en absorbant l’oxygène de l’air. Dans le premier cas , il est beaucoup plus stable. Il est fusible comme la fonte et se grille très-facilement.
Composition. Mn S = 345,887 ( Mn) ,
547,051 sx 1 éq. de protosulfure.
Le sélénium se comporte absolument comme le soufre.
Composés chlorés.
A chacun des oxydes de manganèse correspond un chlorure. En traitant un oxyde par l’acide chlorhydrique il y a formation d'eau et formation d’un chlorure correspondant à l’oxyde. Tous ces chlorures sont très-peu stables.
Pour obtenir le protochlorure , on traite le peroxyde de manganèse par l’acide chlorhydrique ; déjà à froid , il y a formation d’un perchlorure. Mais , comme celui-ci est peu sta-
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ble , l'excès de chlore{$en va rapidement à l'aide d une légère élévation de température , et Ton a pour résidu un protochlorure permanent et stable.
Protochlorure. II est cristallisable et légèrement coloré en rose ; à l’état anhydre, il est fusible et prend une couleur brunâtre par le refroidissement. Grillé à l’air ou chauffé (au rouge obscur) dans un tube par lequel on fait passer un courant d’air, il donne du peroxyde de manganèse pour résidu ; tout le chlore s’eu va mêlé avec l’azote de l’air. C’est là un excellent moyen de véritier la richesse du manganèse en oxygène; car, si l’oxyde de manganèse qni a servi à la préparation du chlorure, n’est qu’un mélange de protoxyde et de peroxyde ou de deutoxyde , il se dégagera moins de chlore ( par la calcination) , que si l’oxyde de manganèse avait été du peroxyde réel (MO’). Le manganèse d’Allemagne est beaucoup plus riche en oxygène que le manganèse du département de la Dordogne (Gay-Lussac). La richesse de l’oxygène , indiquée par la quantité du chlore qu’on obtient pendant la calcination du chlorure , constitue le titre du manganèse.
En faisant passer de la vapeur d’eau sur le protochlorure de manganèse , on obtient de l’acide chlorhydrique qui se dégage et de l’oxyde rouge de manganèse (oxyd. intermédiaire) pour résidu.
L’acide manganique (MnO3) donne un chlorure = MnCl*.
L’acide permanganique(Mn!07) donne Mn* Cl7. On obtient ce dernier chlorure en versant de l’acide sulfurique concentré sur un mélange de caméléon rouge et de sel marin : il se dégage sous forme de vapeurs verdâtres qui se condensent entre 15° et 20° en un liquide d’un brun verdâtre.
Le brûme , [iode , et le fluor se comportent à peu près comme le chlore.
Sels de manganèse.
A- Sels de protoxyde ( sels au minimum). Caractères essentiels. Leurs dissolutions sont incolores quand elles sont
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parfaitement pures ; elles sont légèrement colorées en rose lorsqu’elles contiennent un peu de deutoxyde. On les décolore au moyen de l’acide sulfureux (1). Ces sels ont uue saveur amère et astringente.
l°Les alcalis fixes (potasse et soude) y produisent un précipité blanc qui jaunit au contact do l'air. Ce précipité est presque toujours un sous-sel. En y ajoutant du chlore, le précipité brunit rapidement; il y a formation de peroxyde noir insoluble cl de chlorure de manganèse qui reste en dissolution.
2° L’ammoniaque ne donne que la moitié du précipité que donne la potasse ou la soude. C’est qu’il se forme un sel double soluble , à base d’ammoniaque et de manganèse. En versant préalablement du sel ammoniac dans le sel de manganèse, l'ammoniaque n’y produit plus aucun précipité.
3° Le cyanoferrure de potassium les précipite en blanc.
h° L’acide sulfhydrique n’y produit point de précipité. En y ajoutant du sulfhydrale d’ammoniaque , on obtient un précipité blanc qui prend une teinte rosée.
5° Les sels de manganèse , calcinés avec un fondant tel que le borax ou le phosphate de soude , donnent des verres colorésen rose , en violet, etc.
6° Chauffés avec du nitrate de potasse dans un creuset de platine , ils donnent du caméléon vert qui produit dans l’eau différentes nuances de coloration.
La présence de l’acide tartrique empêche les alcalis et les carbonates alcalins de précipiter les sels de manganèse.
Espèces.
Sulfate. Il existe sous forme de petits cristaux prismatiques rhomboïdaux blancs ou légèrement colorés en rose. 11 est soluble dans l’eau , plus à froid qu’à chaud , contrairement à ce quia lieu ordinairement' C’est pourquoi une dissolution faite à froid se trouble par l’ébullition.
(i) L'acide sulfarcux ramène le deutoxyde à l'état de protoxyde.
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Composition. MnO, SOs=l équiv. de sulfate de manganèse anhydre.
On le prépare en chauffant à 200° le peroxyde de manganèse avec de l'acide sulfurique. L'excédant de l’oxygéne se dégage et le protoxyde se combine avec l’acide sulfurique. L’action a lieu plus tôt lorsqu’on y ajoute un corps désoxygénant , comme la poussière de charbon. Si , à la place du charbon , on emploie de la farine , de la sciure de bois ou toute autre substance végétale, il se produit de l’acide formique en même temps que du sulfate de protoxyde de manganèse ( Scheele ).
Azotate. Il est très-soluble dans(l’eau et cristallise difficilement , en aiguilles. On l’obtient en traitant par l’acide azotique le peroxyde ou l’oxyde rouge. Celui-ci ne dissout que le protoxyde, et le peroxyde noir reste insoluble.
Les oxydes de manganèse (oxyde rouge et peroxyde) contiennent toujours une quantité plus ou moins notable d’oxyde de fer. L'acide azotique est un excellent moyen de séparation. Ainsi , en traitant l’oxyde rouge ferrugineux par l’acide azotique, on dissout tout le manganèse sans dissoudre un seul atome de fer.
Carbonate. Il existe dans la nature (Transylvanie). Il est de couleur rose ou jaune. Chauffé dans un petit tube , à l’abri du contact de l’air , il donne du protoxyde vert avec dégagement d’acide carbonique. Chauffé au contact de l’air , il donne l’oxyde intermédiaire.
B. Sels de deutoxyde ( sesquioxyde ) de manganèse ( sels au maximum). Ce ne sont pas de véritables sels ; car ils sont incristallisables et sans proportions définies. Ils sont tous trèsacides.
Ces prétendus sels sont tous colorés en rouge ou en brun foncé :
l°Les acides sulfureux et azoteux les décolorent (formation d’un sel au minimum).
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2° Leurs dissolutions étendues d’eau laissent déposer du peroxyde.
3° Ils décolorent instantanément l’indigo , en perdant euxmêmes leur couleur.
Ce sont des composés très-oxygénants.
Chauffés avec du nitre , ils donnent du caméléon vert.
Sulfate ( sulfate rouge de manganèse ). On l’obtient en faisant réagira froid l’acide sulfurique concentré sur du peroxyde de manganèse- Il a une réaction acide. Il est incristalllsahle et souvent employé comme corps désoxygénant.
Alun manganésique. En chauffant ensemble du sulfate rouge de manganèse avec du sulfate de potasse , on obtient, par le refroidissement, des cristaux octaédriques , de couleur améthyste, composés de 1 éq. de sulfate de potasse et de 3 éq. de sulfate de manganèse. C’est là une espèce d’alun, dans laquelle le sexquioxyde de manganèse (Mn’O3) remplace l’oxyde d’alumine ( A PO3 ), avec lequel il est isomorphe.
Manganates et permanganates ( caméléons ). (Voy. Acide manganique et A eide pennanganiq ue ) .
CHROME
Etymologie. Le nom de chrême vient du grec , couleur, à cause des
colorations variées qu’affectent les composés de ce corps.
Propriétés physiques. Le chrome est d’un blanc grisâtre , friable et presque infusible. Il est encore plus difficile à fondre que le manganèse. Son poids spécifique est 5, 9.
Propriétés chimiques. Il est inaltérable à la température ordinaire. A la chaleur rouge , il se transforme en oxyde vert. L’acide azotique et l’eau régale l’attaquent elle dissolvent difficilement. L’acide fluorhydrique le dissout à chaud , avec dégagement d’hydrogène. Les carbonates et les azotates alcalins le changent en acide chromiquc , à l’aide de la chaleur. Le chlore peut se combiner directement avec le chrome. Le
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soufre ne se combine avec lui que par voie indirecte. Le chrôinc s’allie avec la plupart des métaux.
État. Les principales espèces minérales contenant du chrôme , sont :
1° La wolkonskoite. Ce minéral se rencontre particulièrement dans le gouvernement de Pern en Sibérie. 11 est d’un beau vert d’herbe , et se trouve disséminé en veinules dans du grès. C’est un composé d’oxyde de chrôme , de peroxyde de fer, de magnésie, de silice et d’eau.
2° Le spinelle rouge ( rubis ) se rencontre en cristaux octaédriques réguliers d'un très-beau rouge, transparents et extrêmement durs C’est de l’acide chromique combiné avec de l’alumine et de la magnésie ( Vauquelin).
3° "L'émeraude se trouve cristallisée en prismes hexaédriques réguliers d’un très-beau vert poireau. C’est de l’oxyde de chrôme mélé de silice, de glucyne, d’alumine, d’oxyde de fer et d’oxyde de tantale.
4° Les diallages et les serpentines ne renferment ordinairement que des traces d’oxyde de chrôme.
5° Le protoxyde de chrôme natif se trouve en petite quantité au Couchet, dans le département de Saône-et-Loire et en Dalécarlie ( Suède ).
Le chrôme existe dans tous les terrains, depuis les terrains primitifs jusqu’aux terrains d’alluvion. Les minéraux chromiféres donnent avec le borax un verre couleur d'émeraude , lorsqu’on chauffe le mélange dans la flamme extérieure du chalumeau. Chauffés avec du nilre, ils colorent l’eau en jaune ; s’il y a un peu de manganèse , la coloration est verte.
Préparation. Pour obtenir le chrôme pur, on chauffe l’oxyde de chrôme avec du charbon pulvérisé dans un creuset brasqué. Quant à l'oxyde de chrôme, on l’obtient de différentes manières : 1° En réduisant le chromate de potasse par le charbon; 2" en calcinant le chromate de mercure, le chromate de plomb ou le chromate d’argent , dans un creuset brasqué ; 3" en réduisant, par les sulfures alcalins , le minerai
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appelè/êr chromé ; k" en traitant une dissolution de chromatc par l’acide sulfureux , et en précipitant par l'ammoniaque.
Historique. Le chrême a été découvert en 1797 , par Vauquelin , dans le plomb spaihique de Sibérie.
Composés oxygénés.
Il existe deux degrés d’oxydation du chrome , t° le protoxyde, 2n l’acide chromique. Ledeutoxyde de chrême est uu oxyde intermédiaire analogue aux oxydes intermédiaires du fer et du manganèse.
1° Le protoxyde de chrôme ( oxydale ) est pulvérulent et d’un beau vert d'herbe , quand il a été obtenu par la calcination du chromate de mercure. En décomposant le chlorure de chrôme par l’ammoniaque , on obtient l’oxyde de chrôme sous forme de petits grains cristallins d’un gris verdâtre, contenant 6 éq. d’eau. Il perd son eau par la calcination , et prend une très-belle couleur verte qui s’applique facilementsur la porcelaine , et qui résiste à toute température, il est trèsdifficile à réduire. A l’état sec (anhydre) , il est inattaquable par les acides qui le dissolvent , au contraire, assez vite, à l’état d’hydrate d'oxyde. II fond très -difficilement avec le borax, et donne un verre d’un beau vert émeraude. 11 joue le rôle d’une base faible , à l’égard des acides puissants. L’oxyde de chrôme calciné est insoluble dans les acides; ce qui le rapproche du peroxyde de fer et de l’alumine.
Composition. Cr’O'1 ouCrCH = 351,819 (Cr).
501,819 = (Cr CH).
Il a une composition analogue à celle du peroxyde de fer et de l’alumine ; aussi peut-il donner des composés tout à faitanaloguesà ceux que donnent ces oxydes. 11 existe un alun de chrôme, comme il y a un alun de fer et tm alun d’alumine.
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2° Le Peroxyde de chrome ( acide chromique) est d’un beau rouge de rubis , très-soluble dans l’eau et dans l’alcool. Il rougit la teinture de tournesol. C’est un véritable acide. II se décompose, par la chaleur , en oxygène et en protoxyde de chrême. II se décompose sous l’influence de la lumière ; car un linge imbibé d’acide chromique se colore en vert, au contact des rayons du soleil. Le fer , le zinc , l’étain , etc. le changent facilement en protoxyde. L’acide sulfurique faible se combine avec l’acide chromique , équivalent à équivalent ; le composé qui en résulte est rouge, et cristallise en petits prismes quadrangulaires déliquescents, qui , dans l’alcool absolu, donnent naissance à une réaction violente , souvent accompagnée d’explosion. Les produits qui en résultent sont de l’éther et du protoxyde de chrême. L’acide chromique est un acide très-puissant. Il se combine avec les oxybases stables pour former les chromâtes. Il est isomorphe avec l’acide sulfurique (SO3).
Composition. CrO*.
Pour retirer l’acide chromique du chromate de potasse , on s’y prend de la manière suivante : on prépare , par voie de double décomposition , du chromate de plomb jaune insoluble , qu’on lave et qu’on calcine jusqu’au rouge. Ensuite on fait un mélange avec 4 parties de chromate de plomb calciné , 3 parties de spath fluor et 5 parties d’acide sulfurique concentré. On chauffé ce mélange dans une cornue de plomb ou de platine ; il se dégage un fluorure de chrême gazeux qui , étant recueilli dans l’eau , se décompose en acide chromique et en acide fluorhydrique. En évaporant à sec, on a pour résidu l’acide chromique pur. Celui-ci est d’abord brun ; mais , à mesure qu’il se refroidit , il ne tarde pas à devenir rouge.
Le deutoxjde est un oxyde intermédiaire d’un rouge foncé. L’eau le décompose, à chaud , en protoxyde qui précipite et en acide chromique qui reste en dissolution. La potasse exerce sur lui la même action. Il donne avec les acides des sels d'un
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rouge sale. On peut considérer cet oxyde comme un composé de 1 équivalent de protoxyde de chrôme , et de 1 équivalent d’acide chromique.
On l’obtient eu mêlant du chlorure de chrôme avec une dissolution de chroma te de potasse. (Maus).
Composés chlorés.
1° Le protochlorure est de couleur fleur de pêcher , infusible et fixe. Par le grillage , il se transforme en oxyde vert. Il est très-soluble dans l’eau et insoluble dans l'alcool. Sa dissolution est verte. Il absorbe le gaz ammoniac avec production de lumière. Il joue le rôle d’acide en présence des chlorures alcalins; c’est ainsi qu’il forme avec le chlorure de sodium , un cblorosel cristallisable , d'un beau vert.
Le chlorure de chrôme aqueux perd son eau par l’action de la chaleur , et se colore en beau violet.
Composition. Cr1 Cl5 correspondant au protoxyde (0*0*).
On l’obtient en traitant l’oxyde de chrôme par l’acide chlorhydrique.
Le chlorure de chrôme présente , suivant qu’il est calciné ou non calciné, les mêmes modifications que l’oxyde conrespondant ( H. Rose ).
2° Le perchlorure ( chloride ) est très-volatil et d’un rouge de sang magnifique. Sa vapeur ressemble tout à fait au gaz nitreux. Il dissout l’iode. Il fume à l’air et enflamme l’alcool instantanément- Dans l’eau , il se décompose en acide chromique et en acide chlorhydrique.
Chauffé dans un tube de porcelaine , il se décompose en chlore et en oxyde de chrôme très-compacte , ressemblant au fer oligiste.
Composition. Le prétendu perchlorure est une combinaison de perchlorure et d’acide chromique , = Cr Cl3 -f- 2 Cr0‘ ( H. Rose ).
t'KUKACJJS.
On l’obtient en distillant un mélange de 10 parties de sel marin, 16, 9 p. de chromate neutre de potasse, et 30p. d’acide sulfurique concentré. Ce chromate, de chloride de chrômc peut être considéré comme le type d’une série de composés analogues aux perchlorurcs de tungstène , de molybdène etc. (1).
Le fluor , le ùrôme et Y iode donnent avec le chrome des composés analogues à ceux que produit le chlore.
Le soufre se combine indirectement avec le chrome , pour former des sulfures correspondant aux oxydes. Ces sulfures sont en général peu stables et faciles à décomposer.
Sels de chrome.
A. Sels à base de protoxyde. Ils sont colorés en violet ou en vert très-foncé. Leur saveur est douceâtre et astringente. Ils ont tous une réaction acide. Ils ont beaucoup d’analogie avec les sels d’alumine et les sels de fer au maximum.
1» Les alcalis y produisent un précipité verdâtre ( protoxyde de chrôme hydraté ) , soluble dans un excès de carbonate alcalin et dans les acides. Ce précipité abandonne son eau par la chaleur , et prend une couleur plus foncée. A la chaleur rouge, il devient incandescent, se colore en beau vert et devient insoluble dans les acides.
2° Le cyanoferrure de potassium ne trouble pas les sels de chrôme.
3° Les sulfures alcalins y forment un précipité gris verdâtre. L’hydrogène sulfuré ne trouble pas les sels de chrôme.
4" Calcinés avec du nitre , ils donnent du chromate de potasse.
Le plus remarquable des sels de protoxyde de chrôme, c’est
(l) Ph. Walter, sur le chromate de chloride de chrome ( Annal. de Pogg. ; ïuii, pug. i54).
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le sulfate double de potasse et. de chrome , appelé alun de chrome = Cr!03 ( SO3) 3+KO, SOJ-+- 2k HO. On l’obtient, en mêlant directement ensemble le chromate acide de potasse avec de l’alcool et de l’acide sulfurique. Par le refroidissement, il se dépose des cristaux octaédriques violets tout à fait semblables aux octaèdres de l’alun ordinaire. La dissolution devient verte par l'ébullition , de violette qu elle était.
B. Chromâtes. Ces sels sont remarquables par leurs belles nuances de coloration. Les chromâtes terreux et les chromâtes alcalins sont solubles et colorés en jaune ou en jaune orangé. Le chromate neutre de plomb est d’un très-beau jaune , et souvent employé comme couleur par les peintres. Le chromate basique de plomb est d'un rouge de cinabre. Les chromâtes d’argent et de mercure affectent différentes nuances de rouge.
1° Ils sont décomposés par l’acide chlorhydrique bouillant, avec dégagement de chlore.
2° Les corps désoxygénants , tels que l’acide sulfureux , l’acide azoteux, l’alcool bouillant, etc., les décomposent en réduisant l’acide chromique à l’état d’oxyde de chrome.
3° Les chromâtes alcalins forment des précipités jaunes dans les sels de plomb et de bismuth ; et des précipités rouges dans les sels de mercure, ils précipitent les sels d’argent en rouge foncé , et les sels de cuivre en rouge sale. Dans les chromâtes neutres, l'oxygène de la base est le tiers de l’oxygène de l'acide. 11 existe des chromâtes acides ( bichromates ) et des chromâtes basiques ( sous-chromates) dont la composition yarie. Voici les principaux chromâtes :
Chromate de potasse. Il cristallise en petits prismes droits à base rhomboïdale. Ces cristaux sont transparents , jaunes, d’une saveur fraîche et amère , et contiennent S équivalents d’eau. Le chromate de potasse est soluble dans 2 parties d’eau froide. Sa couleur jaune persiste même dans une dissolution très-étendue d’eau. Soumis à la chaleur, il perd son eau de cristallisation , et fond sans s altérer.
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Composition. KO, CrO’-f 5 HO= 1 équiv. de chromate de potasse cristallisé. Ce sel est souvent employé comme réactif.
Bichromate de potasse. Ce sel cristallise en larges tables rectangulaires d’un beau rouge orangé ( cristallisation du cyanojcrrure de potassium ). Il est soluble dans environ
10 p. d’eau froide; il est, par conséquent , moins soluble que le sel précédent. Au rouge naissant , il se décompose partiellement en oxygène et en oxyde de chrome , sous forme de paillettes micacées d’un beau vert. Le bichromate de potasse est employé en teinture. Les chromâtes de plomb et de baryte sont également employés dans les arts, comme matières tinctoriales.
COBALT
Etymologie. Les mineurs allemands désignent sous le nom de Kohol t, un être fantastique qui a donné lieu à une foule de contes superstitieux.
Propriétés physiques. Le cobalt aune teinte rougeâtre;
11 est dur et friable. Son poids spécifique est 8,6010. Il ne fond qu’à une température très-élevée ( 130° du pyromètre de Wedgwood). C’est un des métaux magnétiques. La puissance magnétique du cobalt est à celle du fer comme 25 ; 55. II est peu ductile. Sa cassure est crochue plutôt que grenue. Il est probable qu’on pourrait travailler le cobalt comme le fer (Berthier).
Propriétés chimiques. A la température ordinaire , il ne s’altère que dans l’air humide. Il se recouvre alors d’une rouille noire (hydrate de peroxyde) Il ne décompose l’eau qua la chaleur rouge. Grillé à l’air , il s’oxyde facilement. A l'état de division extrême , et obtenu en réduisant l’oxyde par l’hydrogène , il s’enflamme spontanément à l’air, en brûlant avec une lumière rouge. L’acide azotique et l’eau régale l’attaquent et le dissolvent promptement. L’acide sulfurique étendu d’eau l’oxyde avec dégagement d’hydrogène provenant de la décomposition de l’eau. Le cobalt précipite de leurs dissolutions l’argent, le cuivre et le mercure. II se combine , comme le fer,
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aver une petite quantité do carbone. Il se combine directement avec le chlore gazeux; la combinaison est accompagnée de chaleur et de lumière. Il s’allie avec la plupart des métaux. Ses alliages sont en général ductiles.
État. Le cobalt se trouve dans la nature , presque toujours combiné avec le soufre ou avec l'arsenic. Les minéraux de nickel sont souvent cobaltifères. Il accompagne quelquefois les minerais de cuivre et d’argent. Le cobalt est peu abondant et appartient aux terrains anciens.
Voici les principaux minéraux de cobalt :
1° Arsèniure. Il existe des combinaisons de cobalt avec l’arsenic dans lesquelles il y a de 1 à 3 équivalents d’arsenic pour 1 équival. de cobalt. Ces arséniures peuvent eux-mêmes se combiner avec des arséniures et des sulfures de fer et de nickel. On en trouve près de Hanau (Hesse) sous le nom de gj'auer et de 1 veisser Speiskobalt. Le grauer Speiskobalt est d’un gris noirâtre , contenant 1 à 2 équival. d’arsenic pour t équival. de cobalt et de fer. Le -wcisser Speiskobalt est d’un blanc d’étain , cristallisé en cubes ou en octaèdres. On trouve des variétés de ces minéraux près de Schneeberg (Saxe), à Riegelsdorf (Hesse), en Piémont, à Funaberg , à Skuterud, à Hacambo (Suède), en Cornouailles, etc.
2“ Oxyde. On rencontre de l’oxyde de cobalt magnésifère près de Goeritz. Il contient , en outre , du cuivre et de l’alumine.
3° Sulfure. Ce minéral est très-rare. On en a trouvé à Riddarbyttan , en Suède.
Le verre bleu appelé smalt ou azur, contient de l’oxyde de cobalt , combiné avec des oxydes de plomb et de fer.
Les mattes ou speis, provenant du travail des minerais de cuivre ou de plomb , contiennent également du cobalt.
Préparation. Pour obtenir le cobalt à l’état métallique on calcine l'oxyde de cobalt dans un creuset brasqué avec un cinquième deson poids de verre terreux fusible, atinde faciliter la réunion des grenailles etdefairecoulerlemétalen culotau fond
du creuset. Pour retirer l'oxyde de cobalt du minerai , on traite celui-ci par l'eau régale. Ou évapore à sec et l'on reprend par l’eau. En liltrant on sépare l’arséniate de fer insoluble ainsi que la gangue. On verse ensuite , par petites portions, dans la liqueur, du carbonate de potasse ou de soude, jusqu’à ce que le précipité commence à se colorer en rose (ce qui indique que tout le fer est séparé). Ôn recueille le précipité , on le lave et on le sèche. Ce précipité est de l’oxyde de cobalt presque pur , si le minerai est très-riche en fer ; si , au contraire , le minerai est très-peu ferrugineux , l’oxyde de cobalt se trouve mêlé d’une quantilénotable d’acide arsénique.
Ce procédé est employé en grand pour la fabrication des verres bleus, dans les manufactures de porcelaine.
Historique. 11 paraît que le cobalt ou du moins l’oxyde de cobalt était connu depuis la plus haute antiquité ; car le vernis et le flux vitreux des vases des anciens Égyptiens contiennent de l’oxyde de cobalt.
On a commencé vers le XVe siècle à employer le cobalten Europe pour la fabrication des verres bleus et dans la peinture sur verre. Brandt a le premier obtenu le cobalt à l’état métallique , en 1733.
Composés oxygénés.
On connaît deux degrés bien distincts d’oxydation du cobalt.
loLe protoxyde. A l’état anhydre il est d'un gris noirâtre. Chauffé au rouge , au contact de l’air , il se change en partie en peroxyde. A l’état d 'hydrate il est d’un bleu de lavande, et ne tarde pas à changer de couleur ; étant exposé à l’air il devient d’un rose pâle et finit par devenir vert olive. Ce changement de couleur tient à l’absorption de l’oxygène et de l’acide carbonique de l’air. Le protoxyde de cobalt se dissout facilement dans les acides. L’ammoniaque le dissout et le colore en rouge. Il se combine, par la voie sèche, avec les alcalis
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fixes et avec un certain nombre d’oxydes terreux et métalliques. La plupart de ces composés sont colorés en bleu. Le composé magnésien est couleur de rose ; le composé alumineux est d’un beau bleu d’outremer, et le composé zincifére est d’un beau vert, appelé yen de Jiinmann.
L’oxyde de cobalt , réduit par l’hydrogène à la chaleur rouge, est pyrophorique comme le fer [métal très-divisè).
Composition. CoO = 368,991 (Co).
468,991 = 1 équiv. de protoxyde de cobalt.
On l’obtient ( anhydre ) en calcinant l’azotate. En précipitant un sel de cobalt par un alcali , on a l’oxyde de cobalt hydraté.
2"L v peroxyde a l’aspect d’une poudre noire. A la chaleur blanche, il est ramenéà l’état de protoxyde. Tous les acides forts le dissolvent à chaud avec dégagement d’oxygène ; le peroxyde se change en protoxyde. Les acides sulfureux et azoteux se combinent avec le peroxyde de cobalt sans dégagement d’oxygène; il y a formation de sulfate et d’azotate de protoxyde de cobalt solubles. L’ammoniaque ne le dissout pas. L’acide chlorhydrique le dissout avec dégagement de chlore.
Composition. Co’ O5. Il est analogue , par sa composition , au peroxyde de fer et à l’alumine.
On l’obtient en précipitant un sel de cobalt par l’hypochlorite de soude en exeès , ou en faisant passer uu courant de chlore dans l’hydrate ou le carbonate de protoxyde en suspension dans l’eau.
Il existe un oxyde de cobalt intermédiaire ( deutoxyde de quelques auteurs) d’un vert olive sale. Les acides forts le changent en protoxyde. 11 est analogue à X oxyde de fer magnétique. Sa composition est CoO C’O*.
L. Gmelin suppose la formation d’un peroxyde de cobalt jouant le rôle d'acide , en exposant à l’air l’hydrate de pro-
FERRACÉS.
toxyde lenu en suspension dans l’ammoniaque. La liqueur se colore en brun. Cet acide cobaltique serait composé deCoOL
Composés sulfurés.
Il y a autant de sulfures qu’il y a d’oxydes.
1° Protosulfure. Il est d’un jaune bronzé ; il est fusible. L’acide chlorhydrique n’attaque le proto-sulfure de cobalt qu’à l’état pulvérulent.
Composition. Co S, analogue à celle du protoxyde (CoO).
On l’obtient en chauffant le sulfate de cobalt avec du charbon , ou en décomposant l’arséniure par un sulfure alcalin.
2» Persulfure. Il est d’un gris foncé. Soumis à la chaleur rouge , il passe à l'état de protosulfure.
Composition. Co*S5, analogue à celle du peroxyde (00*0").
On l’obtient en chauffant du peroxyde de cobalt dans de l’hydrogène sulfuré. II faut avoir soin de ne pas élever la température jusqu’au rouge.
Le sélénium forme des composés analogues aux sulfures.
L e phosphore et Y arsenic forment, avec le cobalt, dps composés peu stables.
Composés chlorés.
Le chlorure de cobalt le plus important est celui qui correspond au protoxyde.
Chlorure de cobalt. A l’état anhydre, il est bleu ; hydraté, il est couleur de rose. Il est volatil, très-soluble dans l’eau et dans l’alcool. La dissolution aqueuse, faite àchaud, laisse déposer, par le refroidissement , de petits cristaux prismatiques d’un rouge rubis, inaltérables à l’air lorsque le chlorure est très-pur, déliquescents, lorsque le chlorure contient du fer et du nickel. On employait autrefois ce chlorure impur comme encre sympathique. Les lettres tracées sur du papier avec une dissolution de chlorure de cobalt , deviennent bleues par une légère élévation de température ; elles deviennent vertes si le’chlo-
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rare contient du fer et du nickel , ce qui a presque toujours lieu. Le chlorure de fer ou de nickel seul donne une coloration jaune. Ainsi, le bleu et le jaune réunis donnent du vert.
Composition. Co Cl ou Co Cl’.
On prépare le chlorure de cobalt en traitant le protoxyde par l’acide chlorhydrique. Les anciens chimistes le préparaient avec l’eau régale.
Le brome , l'iode et le fluor se comportent à peu près comme le chlore.
Sels de cobalt.
Caractères généraux. Les sels de cobalt sont colorés en rose. Leurs dissolutions deviennent bleues à la température de l’ébullition.
1° Les alcalis produisent , dans les sels de cobalt , un précipité bleu qui , exposé à l’air , passe au vert , et finit par devenir noir. L’ammoniaque dissout le précipité bleu , et donne naissance à une belle coloration rose. Il se forme un sel double à base d’ammoniaque et de protoxyde de cobalt.
2° L’acide sulfhydrique ne précipite pas les dissolutions acides. Si la dissolution est neutre, le précipitées! incomplet.
3° Les sulfures alcalins produisent un précipité noir.
Le cyanoferrure donne un précipité vert grisâtre.
5° Les arséniates alcalins forment un précipité couleur de fleur de pêcher.
9° Les phosphates précipitent les sels de cobalt en bleu violacé.
Aucun métal ne précipite le cobalt de ses dissolutions.
Le phosphate , l’arséniate , l’oxyde de cobalt , chauffés au rouge avec un excès d’alumine hydratée, donnent une poussière bleue ( bleu de Thénard) .
Chauffés au chalumeau avec du borax , les sels de cobalt donnent un vert d'un bleu très-riche. Une trace de cobalt colore la porcelaine ou la poterie en bleu.
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Etude des espèces.
Sulfate. Il cristallise en prismes rhomboïdaux , contenant 6 éq. d’eau. Il est soluble dans 24 parties d’eau froide. Il supporte la clialeur rouge sans se décomposer. Le charbon le réduit partiellement en sulfure. Il peut se combiner avec les sulfates de potasse , de soude et d’ammoniaque , pour former des sels doubles.
Composition. CoO, SO3 = i équiv. de sulfate de cobalt anhydre.
Phosphate. Il est d’un bleu violacé , insoluble dans l’eau et soluble dans les acides. En mêlant ensemble 1 partie de phosphate de cobalt humide (récemment précipité) avec 8 parties d’alumine en gelée , et en chauffant le mélange dans un creuset , jusqu’au rouge cerise , on obtient un produit d’un beau bleu (bleu de Thénard).
Arsèniate. Récemment précipité , il est d’une belle couleur fleur de pêcher. Il conserve cette couleur , même après la calcination . Chauffé avec l’alumine et un peu d’oxyde rouge de mercure , il donne , comme le phosphate , du bleu de Thénard.
Azotate. Il cristallise en petits prismes rouges , déliquescents et très-solubles dans l’eau. Par la calcination , il donne de l’oxyde de cobalt pur. L 'azotate double d ammoniaque et de cobalt cristallise en trémies. Il est d’un beau rose et inaltérable à l’air.
NlCKEt.
Étymologie. Le nom q«G porte de métal vient de Kupfemkkel , nom du minéral dont . - extrait le nickel.
propriétés phjsiq ues . Le nickel est blanc, légèrement grisâtre , dur, et aussi ductile que l’argent. H est malléable etsusceptible de prendre le poli. Sa cassure est crochue. La densité du nickel fondu est 4,46 ; celle du nickel écroui est 8,882. Le
FEURACÉS.
nickel est un peu plus difficile à fondre que le fer. Après le fer , c’est le métal le plus magnétique. La puissance magnétique du nickel est à celle du fer comme 35 : 5o(Lampadius).
Propriétés chimiques. Le nickel ne s’altère pas à l’air et conserve son poli à la température ordinaire. 11 mérite, sous ce rapport , d'être placé à côté de l’argent , du platine et de l’or. Porté à la chaleur rouge, il se recouvre peu à peu d’une légère pellicule grisâtre, atlirahle par l’aimant. Cette pellicule parait être un mélange d’oxyde et de métal. Chauffé au rouge, il décompose l’eau , mais moins rapidement que le fer. Il se dissout très-bien dans les acides qui l’oxydent , soit à leurs dépens , soit aux dépens de l’eau décomposée. Il se combine avec le carbone à une température élevée. II se combine directement à froid avec le chlore gazeux , et à chaud avec le soufre , le sélénium, l’arsenic et le phosphore. Il peut s’allier avec la plupart des métaux , et produire des alliages ductiles. Du reste , il partage beaucoup de ses propriétés avec le cobalt.
État. Le nickel se rencontre dans la nature en assez petite quantité; il est le plus souvent accompagné de cobalt, de fer, de cuivre, d’arsenic et de soufre. Les aérolithes , le chiysopras, le cobalt-speis, contiennent des quantités notables de nickel. Voici les principaux minerais de nickel :
1° Kupfernickel. C’est un arsèniure de nickel contenant du fer, et quelquefois du cobalt et de l’antimoine. 11 est rougeâtre , approchant du rouge de cuivre , ce qui lui a valu le nom allemand de Kupfernickel , qui signifie littéralement cuivre-nickel. Il répand une odeur d’ail par le choc du briquet. On en trouve à Allemont (Isère) , à Zinkvand (Hongrie), àSchneeberg (Saxe) et aux États-Unis.
2U N ickelspeisglanzcrz (antimonio-sulfure). Ce minéral est d’un gris blanc métallique, éclatant, souvent un peu rosé. 11 se compose de nickel , d’antimoine , de soufre et quelquefois d’arsenic. On le rencontre à Landscorn , dans le pays de Siegen , et à Treusbourg, dans le comté de Sain.
3° Nickel gris ( arsénio-sulfurc ). Il ressemble par son aspect au minéral précédent. Il est analogue au mispickel , et se compose de 1 éq. d’arséniure et de 1 éq. debisulfure de nickel.
k° Sulfure. Il correspond au protoxyde. Il existe sous forme de cristaux capillaires d'un jaune de bronze , un peu flexibles. On le rencontre en Bohême et en Saxe. Il est très-rare.
5° Silicate ( pimélite ). Il est d’un vert pomme, en masses tendres et douces au toucher. Il est accompagné de chrjsoprase , qui n’est autre chose que du quartz coloré par un peu d’oxyde de nickel. On le trouve à Fürstemberg en Silésie.
Le nickel existe en quantités assez notables daus un produit d’arts , appelé speiss , qui s’amasse au fond des creusets dans lesquels on prépare le smalt ou bleu de cobalt.
Préparation. Le nickel s’extrait du speiss , de la manière suivante. On grille le speiss réduit en poudre et mêlé avec de la poussière de charbon , afin d’en expulser tout l’arsenic qu’il peut contenir. On traite ensuite la matière par l’acide azotique qui dissout le nickel , le cobalt , le fer , l’acide arsénieux et l’acide arsénique. On ajoute à la liqueur un peu d’acide chlorhydrique, et l’on y fait passer un courant d’hydrogène sulfuré : tout l’arsenic se précipite; le nickel , le cobalt et le fer seuls ne sont pas précipités. On élimine, par la chaleur, l’excès d’hydrogèue sulfuré. On verse dans la liqueur du carbonate de soude , qui précipite l’oxyde de fer , le carbonate de cobalt et le nickel. Enfin on verse de l’acétate de plomb dans la liqueur, pour précipiter l’arsenic à l’état d’arséniate de plomb. On enlève , au moyen de l’hydrogène sulfuré , l’excès d’acétate de plomb employé ; on filtre et l’on verse dans la liqueur filtrée un alcali qui précipite le nickelé l’état d’hydrate d’oxyde. — On obtient également l’oxyde de nickel , en faisant fondre le minerai de nickel avec du sulfure de potassium ; en traitant le sulfure de nickel par l’acide chlorhydrique , et en précipitant le solutum de chlorure de nickel par un alcali. L’oxyde de nickel ferrugineux et cobaltifère , obtenu par l’un ou par l’autre procédé, est traité par une dissolution d’acide oxa-
lique , qui donne de l’oxalate de fer soluble et des oxalates de nickel et de cobalt insolubles. En traitant les deux oxalates insolubles par l'amuiouiaque, l’oxyde de nickel se dépose lentement ( au bout de 10 ou 13 jours ) sous forme de flocons verts, et le cobalt reste en dissolution. L’oxalate de nickel calciné avec du charbon, donne du nickel métallique. Le nickel obtenu par un courant d’hydrogène , à une température élevée , est pulvérulent et pyrophoriquc.
Historique. Le nickel a été découvert , en 1751 , par Cronstedt , célèbre minéralogiste suédois. Bergmann en étudia les principales propriétés ; mais ce ne fut que vers le commencement du xix" siècle que Richter obtint le nickel à l’état de pureté , pour en mieux examiner toutes les propriétés.
Composés oxygénés.
Il existe deux oxydes de nickel :
1° Le protoxyde. A l’état sec ( anhydre ) , il est pulvérulent et d’un gris verdâtre. Il se réduit dans des creusets d’argile à une haute température , sans l’intervention d’aucun corps combustible. A 1 état d hydrate, il est d'un vert pomme ; il perd son eau par l’action de la chaleur. Il est soluble dans les acides et insoluble dans les alcalis , excepté dans i’ammoniaque.C’est le seul oxyde de nickel qui joue le rôle de base. Il colore en bleu pourpre les verres de potasse , et en brun les verres de soude ( Hargost ). Il communique au bleu de cobalt une teinte pourpre agréable ( Engelhart ).
Composition. IN iO = 369 , 675 (Ni)
469 , 675 = NiO.
On l’obtient en calcinant l’azotate, ou en précipitant un sel de nickel par la potasse ou par la soude.
2° Le peroxyde est pulvérulent , noir, et se change en protoxyde à la température blanche. On le rencontre dans la nature, à l’état impur, sous le nom de noir de nickel (Nickel-
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schwürze). Les oxacides le dissolvent avec dégagement d’oxygène , et l’acide chlorhydrique le dissout avec dégagement de chlore.
Composition. Ni*Oa , analogue aux peroxydes de fer et de cobalt.
On l’obtient , soit en calcinant l’azotate à une chaleur convenable , soit en faisant passer un courant de chlore dans de l’eau, tenant du protoxyde de nickel en suspension.
On obtient, à l’aide de l’eau oxygénée, un troisième oxyde, plus oxygéné que le peroxyde , et d’un vert clair . Sa composition est incertaine.
Enfin, il existe probablement un oxyde intermédiaire entre le protoxyde et le peroxyde, et analogue, par sa composition, à l’oxyde de fer magnétique.
Composés sulfurés.
Les sulfures correspondent aux chlorures et aux oxydes. Le plus important est celui qui correspond au protoxyde.
Sulfure de nickel. Il est d’un jaune bronzé, semblable à la pyrite de fer. Il fond à la chaleur blanche.
Composition. Ni S.
On l’obtient en réduisant le sulfate de nickel au moyen du charbon ou en faisant fondre l’oxyde de nickel avec un persulfure alcalin. On le rencontre dans la nature sous le nom de ffaar-Kies.
Le sulfure obtenu par voie de précipitation est hydraté et noir. Il est fusible et soluble dans l’eau pure, et surtout dans les dissolutions de sulfures alcalins.
Le phosphore et Y arsenic produisent des composés analogues. Il existe dans la nature plusieurs espèces d arséniures de nickel qu’on transforme aisément en sulfures en les fondant avec un persulfure alcalin.
Le carbone , en se combinant avec le nickel , altère essentiellement les propriétés de ce métal. Il le rend cassant , friable et lui communique une couleur blanche comme
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celle de la fonte. C’est pour celte raison qu’il ne faut jamais réduire l’oxyde de nickel avec du charbon en excès.
Composés chlorés.
Lés chlorures correspondent aux oxydes. Le protochlorure est le seul chlorure qui ait quelque importance.
Chlorure de nickel. A l’état anhydre il est jaune ; hydraté , il est vert. Il est volatil et se dépose sous forme de paillettes nacrées d’un jaune d'or. Il communique à la flamme de l’alcool une teinte bleuâtre. Il se convertit , par le grillage, en peroxyde et en chlore.
Composition. Ni Cl ou Ni CP.
On l’obtient en chauffant , à une température convenable , l’oxyde de nickel avec du sel ammoniac.
Bromure. Il est tout-à-fait analogue au chlorure. 11 est volatil et sous forme de paillettes jaunâtres. Il est soluble dans Peau et dans l’alcool.
Composition. Ni Br ou Ni Br®.
Le fluor et l'iode se comportent à peu près comme le chlore et le brôme.
Alliages.
L’or et le platine donnent , avec le nickel , des alliages ductiles et magnétiques. La moindre addition de cuivre détruit la propriété magnétique du nickel. Le fer donne un alliage blanc , ductile , tant que le nickel ne dépasse pas certaines proportions. L’alliage de zinc et de nickel est connu depuis longtemps des Chinois.
Op obtient, avec parties égales de nickel et de zinc, et avec un tiers de cuivre , un alliage qui ressemble à l’argent et qui est connu sous les noms de Pack-fong , d’ Argentan , de Melchior, de Weisskupfer ( cuivre blanc), et de Neusilber (nouvel argent). Il est blanc comme l’argent , très-ductile et doué d’une belle sonorité. On en fabrique des couverts , des théières , etc. Il doit être proscrit partout ou il pourrait être exposé au contact d un acide.
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Sels de nickel.
Caractères généraux. Ils sont colorés en vert , et affectent 'une cristallisation prismatique. Cette couleur verte est assez stable , probablement parce que le peroxyde ne se combine point avec les acides. Chauffés et rendus anhydres les sels de nickel deviennent d’un jaune fauve. Us ont une saveur un peu sucrée , suivie d'un arrière-goût astringent , styptique. Les sels de nickel ont une réaction acide , comme les sels de cobalt et de fer.
1° Les alcalis les précipitent en vert. Un excès d’ammoniaque redissout le précipité et la dissolution devient d’un beau bleu céleste , semblable à la dissolution que produit l’ammoniaque dans un sel de cuivre.
L’ammoniaque offre le moyen de séparer le nickel du fer et de beaucoup d’autres métaux , dont les oxydes sont insollubies dans un excès d’ammoniaque.
2» L’acide sulfhydrique donne un précipité noir , si la dissolution est complètement neutre. Le précipité ne se manifeste pas , si la dissolution est tant soit peu acide.
3° Les sulfures alcalins y forment un précipité noir légèrement soluble dans un excès de précipitant.
k° Le cyanoferruré précipite les sels de nickel en vert clair.
5° Les phosphates et les arséniates alcalins y donnent un précipité vert.
6° Les succinates et les benzoates n’y donnent point de précipité.
7° L’acide oxalique les précipite en vert sale. Le précipité se forme lentement. Aucun métal ne précipite le nickel de ses dissolutions!
Les sels de nickel peuvent former des sels doubles solubles avec les sels alcalins et notamment avec les sels ammoniacaux. Aussi en ajoutant à un sel de nickel soluble pur, une certaine quantité de sel ammoniac , l’ammoniaque n’y produit plus de précipité.
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L’oxyde de [nickel est isomorphe avec les oxydes de fer , de cobalt, de manganèse, etc.; c’est ce qui rend souvent très-difficile l’analyse de ces corps.
Espèces.
Sulfate. Il cristallise en prismes héxaèdres d’un beau vert émeraude. Calciné, il perd sa couleur , devient d’un jaune paille et ne perd qu’une partie de son acide. Chauffé avec du charbon , il se convertit partiellement en sulfure.
Arséniate. Préparé par la voie humide, il estgélatineux et d’un vert clair. Il se dissout dans les acides sulfurique, azotique, chlorhydrique et dans l’ammoniaque. Il se réduit facilement par cémentation. Dans cette action il se produit un arséniure ; le quart de l’arsenic se volatilise.
Azotate. Il cristallise en prismes octogones d’un vert bleuâtre , déliquescents et très-solubles dans l’eau.
Carbonate. Il est toujours hydraté. II est floconneux et d’un blanc verdâtre. L’ammoniaque le dissout.
ZINC
Étymologie. Zinc dérive de zinn , nom germanique de l'étain ; car, la fusibi lité et l’oxydabilité du zinc avaient fait autrefois confondre ce métal avec l’étain.
Propriétés physiques. Le zinc est d’un blanc bleuâtre , brillant, d’une texture cristalline, à grandes lames. Fondu et refroidi lentement, il cristallise en pyramides à quatre ou à six faces.il estun peu moins mou que le plomb et l’étain. Il graisse la lime. Il est très-dilatable. Sa dilatabilité linéaire est ^ pour l’intervalle compris entre 0° et 100°. C’est pourquoi les barres de zinc ou les toits couverts de ce métal se gercent facilement , et finissent par se briser sous l’influence des variations brusques de la température. Pour remédier à cet inconvénient , il faut , autant qu’il est possible , ne point contrarier ce métal dans ses mouvements alternatifs de dilatation et de resserrement. A la température ordinaire , il ne
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se laisse pas travailler au marteau. A la température de 150“ , il devient ductile , il se laisse réduire en fils assez minces en même temps qu’il devient malléable. A une température plus élevée encore , il perd de nouveau sa ductibilitè et sa malléabilité , de manière que vers 250° ou 300, ou un peu au-dessous de la température à laquelle il fond, il devient très-cassant et pour aiüsi dire puIvériSablé. A la température de 360° il fond. Au delà de cette température il se volatilise. C’est ce qui permet de séparer, par la distillation, le zinc des autres métaux. Le poids spécifique du zinc liquide- (fondu), est 0, 8. Refroidi , il s’aplatit sous le marteau et en perdant sa texture cristalline il augmente de densité : celle-ci est alors 7, 2.
Des lames minces de zinc , sous lesquelles on place une lampe à l’alcool , font entendre une série de sons qui deviennent très-distincts par le refroidissement brusque de ces lames au moyen d’un mélange réfrigérant. Ce sont des vibrations transversales , semblables à celles que produirait sur ces lames un archet de violon. Les autres métaux n’offrent rien de semblable (1).
Zinc du commerce. Ce zinc n’est jamais parfaitement pur. Les substances étrangères qu'il peut renfermer sont : le fer, le cuivre , le plomb , l’étain , le cadmium , le soufre , l’arsenic et le carbone. Il n’existe aucun moyen simple de purifier le zinc ; car , quoi qu'on fasse , la distillation entraîne toujours une certaine quantité des substances étrangères que nous venons de signaler.
Voici les résultats que donne l’analyse des zincs du commerce réputés les plus purs :
Zinc d’Jserlhôhe , de Silésie , de Chine. fer 0,0035 — 0,0028 — 0,0150 plomb 0,0030 — 0,0047 — 0,0080 plombagine — 0,0004- — des traces.
Le zinc de Jserlhôhe est de médiocre qualité. Celui de Silésie est dur et difficile à laminer ; il contient toujours du
(I) Strahlka , sur la tonorili du sine (Annal, de Pogg. xuu,pa /foù).
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cadmium. Le zinc de Chine est inférieur à tous les zincs de l’Europe.
Ce qu’il y a de remarquable dans la purification du zinc , par la distillation, c’est que le zinc le plus pur est (contrairement à ce que l’on pourrait penser) celui qui se trouve condensé le plus près du foyer, tandis que celui qui se condense dans la partie du tuyau la plus éloignée, est moins pur et mêlé de beaucoup de substances étrangères.
Propriétés chimiques . Le zinc fondu et projeté dans l’air brûle avec une flamme d'un jaune verdâtre , accompagnée d’épaisses vapeurs blanches. Ces vapeurs sont de l’oxyde de zinc qui se dépose sous forme de houppes soyeuses d’un trèsbeau blanc; de là les noms de fleurs de zinc , nihil album , laine des philosophes, etc. (1). Exposé à l’air sec et exempt d’acide carbonique, le zinc ne s'altère pas et n’absorbe point d’oxygène. A l’air humide et complètement privé d’acide carbonique , il ne s’oxyde pas davantage ; mais à l’air humide ordinaire ( contenant de l’acide carbonique ) , le zinc se recouvre bientôt, à sa surface , d’une pellicule grisâtre d’oxyde. Cette couche d’oxyde s'oppose à l’oxydation ultérieure des couches de zinc subjacentes. Le zinc s’oxyde rapidement dans l’eau , avec dégagement d’hydrogène ( décomposition de l’eau ). A la température de la fusion , l’action décomposante est si vive qu’il y a explosion.
Actions des acides. Tous les acides minéraux et môme les acides organiques les plus faibles attaquent le zinc.
a. Oxacides. Si les éléments de l’acide sont peu stables , le zinc s’oxyde aux dépens de l’oxygène de l’acide qui se décompose. L’acide azotique est dans ce cas. L’action a lieu à froid et avec une grande violence , lorsque l’acide est convenablement étendu d’eau. Il y a formation d’azotate d’ammoniaque ( l’azote est fourni par l’acide, et l’hydrogène par
(1) Ces vapeurs laissent dans la bouche un goût sucré , du reste sans danger pour la sauté.
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l’eau ) mêlé d’azotate de zinc. Si les éléments de lacide sont , au contraire , fortement unis , le zinc s’oxyde aux dépens de l’oxygène de l’eau qui se décompose. Dans ce cas , il y a dégagement d hydrogène. Telle est 1 action de 1 acide sulfurique étendu. L’acide sulfurique concentré n’attaque le zinc qu’à chaud , avec dégagement d’acide sulfureux , ce qui indique la décomposition de l’acide sulfurique.
b. Hydracides. Dans ce cas, ce n’est jamais l’eau qui se décompose. L’acide seul se décompose; son radical s’unit directementau zinc , et l’hydrogène se dégage. Telle est l’action de l’acide chlorhydrique.
Le soufre se combine directement avec le zinc , par la voie sèche. Les persulfures alcalins, chauffés avec le zinc, donnent naissance à du sulfure de zinc ; cette combinaison est accompagnée d’une détonation violente. Le zinc, préalablement chauffé , s’enflamme dans le chlore gazeux. Le gaz acide chlorhydrique est décomposé avec détonation par le zinc ; il se produit un chlorure de zinc et de l’hydrogène. La potasse caustique et l’ammoniaque dissolvent le zinc avec dégagement d’hydrogène. Dans cette action , l’eau est décomposée , et l’oxyde de zinc qui se produit se dissout dans les alcalis employés.
La grande oxydabilité du zinc rend ce métal propre à être employé comme moyen rèductif par la voie sèche et par la voie humide. Le zinc précipite presque tous les métaux ( à l’état métallique) de leurs combinaisons avec les acides. Il est toutefois nécessaire pour cela que les dissolutions soient bien neutres.
État,. Les principales espèces minérales du genre zinc sont :
1 ° V oxyde terreux. Il est très-rare dans la nature; d’ailleurs , exposé à l’air , il se combine avec de l’acide carbonique.
2" L 'oxyde manganésifère ( brucite), espèce découverte par Bruce dans la province de New-Jersey ( États-Unis ). La bru-
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cite , vue en masse, a une couleur rouge de saug ; en poussière, elle est d’un beau rouge orangé. Elle est disséminée en grains amorphes dans la gangue. L’acier la raie facilement.
Elle est composée de 0, 88 oxyde de zinc,
0, 12 oxyde de manganèse.
3° L atuminale de zinc ( spinelle zincifere , gahnit.c , automalite ) , cristallisé en octaèdres réguliers , se trouve à Fahlun, en Suède, et dans la province de New-Jersey, il est d’un vert grisâtre foncé et raie le quartz, il se. compose de 0, 2425 oxyde de zinc ,
0, 6000 alumine,
0, 0925 oxyde de fer,
0, 0875 silice ( Eckeberg).
4" Le sulfure de zinc ( blende ). Ce minéral n’est pas rare, etse rencontre dans presque tous les terrains. On en trouve à Vienne (Isère) , à Bagnères de Luchon , à l’Argentière ( Ardèche ) , àCogolin ( Var), à Candado (Amérique méridionale). Sa couleur varie depuis le jaune et le vert , jusqu’au brun et au noir. Il est dur et fragile. Il accompagne presque toujours d’autres sulfures métalliques , et particulièrement les sulfures de fer , de cuivre et de cadmium.
5 "Silicate hjdreux ( calamine électrique). Il accompagne souvent le carbonate de zinc anhydre.
Ce minéral est d’un blanc grisâtre, quelquefois transparent et incolore. Exposé à la chaleur, il devient fortement électrique. On en trouve à New-Jersey (Keating), près de Limbourg entre Liège et Aix-la-Chapelle (silicate anhydre de la Vieille-Montagne), à Brigau, à Tunis , en Sibérie, daus les monts Ourals , etc.
Préparation. Les minerais de zinc le plus ordinairement employés sont la calamine et la blende. On calcine la calamine pour en chasser l’acide carbonique. Cette calcination préala-
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ble n’est point absolument nécessaire. Pour la blende, le grillage ou la calcination est absolument nécessaire. Par là , on chasse le soufre en transformant le sulfure en oxyde de zinc qu’on traite ensuite comme la calamine. Après avoir calciné les minerais , on les réduit en poudre impalpable , et après les avoir mêlés avec de la poussière de charbon , on les expose , dans des tuyaux de terre , à la température blanche. L’oxyde de zinc se réduit et le métal se volatilise pour venir se condenser dan6 des tuyaux disposés en guise de récipients ; on a pour résidu de la silice , du fer , du plomb et d’autres substances non volatiles. Lorsqu’on traite , dans les hauts fourneaux, des minerais de fer riches en oxyde ou en sulfure de zinc , tout le zinc n’est pas entraîné par les gaz et les autres matières volatiles : une grande partie se dépose sur les parois de la cheminée du fourneau. Le dépôt devient quelquefois si considérable qu’il finirait par obstruer le fourneau si l’on n’avait pas soin de le détacher de temps en temps avec des ringards. Ces dépôts , connus depuis la plus haute antiquité , portent le nom de cadmies. Ils sont plus riches en ziuc que les meilleurs minerais.
Historique. Le zinc métallique était autrefois importé de la Chine en Europe. Ce n’est que vers le milieu du siècle dernier , que les Européens l’ont retiré de la calamine , minerai depuis longtemps connu des anciens.
Oxydes de zinc.
On connaît deux oxydes de zinc :
1° Le protoxyde de zinc. C’est le plus important. 2° Le peroxyde , formé par l'eau oxygénée. Il est sans importance.
Le troisième oxyde , admis par Berzélius , est appelé sousoxyde. Ce n’est point un véritable oxyde ; c’est un mélange de protoxyde et de zinc métallique.
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Protoxyde.
Synonymes. Fleurs de zinc, nihil album , fana philosophica , pompholix.
Propriétés physiques et chimiques. Il est blanc , pulvérulent , doux au toucher , inodore , insipide et insoluble dans l’eau. Il est infusible et complètement fixe. Lorsqu'on brûle le zinc à l’air , cet oxyde se répand sous la forme d’une espèce de neige ; mais ce n’est pas là une véritable volatilisation , c’est un simple déplacement mécanique : l’oxyde est entraîné , comme le noir de fumée, par des courants d’air. Chauffé à une température élevée, il devient d’un beau jaune. Il redevient blanc à mesure qu’il se refroidit. Récemment préparé , il est phosphorescent et luit , pendant quelque temps, dans l’obscurité. A l’état d’hydrate , obtenu par voie de précipitation , il est gélatineux et se combine facilement avec les acides pour former des sels. Il est soluble dans les alcalis caustiques. Chauffé au chalumeau avec de l’azotate de cobalt , il donne une matière verte; il absorbe l’acide carbonique de l’air pour se transformer en carbonate.
Composition. La quantité de zinc, qui se combine avec 100 d’oxygène est , 403,226 (Zn),
503,226 = ZnO = 1 équiv. d’oxyde de zinc.
Préparation. On obtient l’oxyde de zinc directement en brûlant le zinc à l’air. On l’obtient encore au moyen de la calcination de l’azotate de zinc. Dans ce cas , il est anhydre. Lorsqu’on précipite un sel de zinc par la potasse ou par l'ammoniaque, on a de l’oxyde de zinc hydraté qui se dissout dans un excès d’alcali.
On trouve de l’oxyde de zinc dans les fentes des tuyaux servant à la préparation du zinc.
Usages. L’oxyde de zinc est souvent employé en médecine
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comme anti-spasmodique dans le traitement des maladies nerveuses. Mêlé avec parties égales de valériane et de jusquiame, il constitue les pilules de Méglin.
Sulfure de zinc {blende).
Le sulfure obtenu par voie de double décomposition se présente sous forme de poussière blanche , fixe et inaltérable au feu, comme l'oxyde de zinc. Il se grille très facilement, etsil’on continue à le brûler au contact de l’air , on a pour résidu de l’oxyde de zinc. Le sulfure , à l’état natif , est d’un jaune de soufre. Il forme des cristaux transparents , clivabies en tétraèdres , en octaèdres et en dodécaèdres. Il devient phosphorescent par la chaleur et par le frottement. Il peut se combiner avec presque tous les sulfures métalliques. Ces combinaisons sont très-stables et peu fusibles.
Composition. ZnS = 403,226 (Zn),
604,387 = 1 équival. de sulfure de zinc.
Préparation. Le soufre et le zinc s’unissent l’un à l’autre a l'état de vapeur. Lorsqu’on chauffe un mélange de cinabre et de grenaille de zinc , il se produit une violente détonation accompagnant la formation du sulfure de zinc. Le meilleur procédé consiste à calciner le sulfate de zinc anhydre dans un creuset brasqué. Le sulfure qu’on obtient est mêlé d’un peu d’oxyde de zinc qu’on enlève par l’acide chlorhydrique.
Le séléniure de zinc est analogue au sulfure.
Chlorure de zinc.
A l’état anhydre , il se présente sous la forme d’une masse grisâtre, demi- transparente qui fond un peu au delà de 100° et se volatilise à la chaleur rouge. Il attire fortement l’humidité de l’air et tombe en dèliquium. Ce chlorure liquide bout à
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une température très-élevée, et laisse déposer du chlorure de zinc hydraté, d’un aspect granuleux et cristallin.
Composition. ZnClouZnCl*. 11 se compose, en centièmes , de
47, 63 de zinc
52, 37 de chlore
Préparation. On obtient le chlorure de zinc directement
soit en brûlant le zinc dans du chlore, soit en traitant le
métal par de l’acide chlorhydrique.
Bromure. Il ressemble tout à fait au chlorure de zinc. Il est également très- déliquescent et volatil.
Iodure. II est tout à fait analogue au chlorure et au bromure. Par condensation de ses vapeurs il cristallise en prismes quadrangulaires aciculaires.
Alliages.
Le zinc forme des alliages importants avec l’étain et le cuivre. (Voy. Etain et Cuivre.)
Plomb. Le plomb et le zinc s’allient facilement ensemble. L’alliage composé de 0,45 de plomb et de 0,55 de zinc, a le même aspect que le zinc. On peut le réduire en feuilles minces , qui se brisent après deux ou trois plis.
Argent. L’alliage de zinc et d’argent est moins cassant que le précédent. Il est susceptible de se réduire en feuilles trèsminces qui peuvent être pliées un grand nombre de fois sans se briser. Cet alliage abandonne le zinc par la calcination, entraînant une quantité notable d’argent ; l’argent qui reste contient toujours du zinc. Cet alliage est composé de 0,80 d’argent et de 0,20 de zinc.
Les alliages que forme le zinc avec le fer et le nickel sont très-cassants. Ils n’ont aucune importance. Celui de zinc et de nickel est rouge et prend sous le brunissoir un très- beau poli. i
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Sels de zinc.
Caractères généraux. Les sels de zinc sont tous incolores ; ils ont une saveur astringente , métallique et excitent le vomissement.
1° La potasse , la soude , l'ammoniaque , précipitent les sels de zinc en blanc (oxyde de zinc hydraté). Le précipité est soluble dans un excès de potasse ou de soude ; il est surtout soluble dans l’ammoniaque.
2° L’acide sulfhydrique ne produit aucun précipité si Je sel est un peu acide ; et même si le spl est parfaitement peptre.le précipité n’est qu’incomplet. Les sels dezincdopt les acides sont de nature organique , sont précipités par l’acide sujfbydrique.
3° Les sulfures alcalins précipitent les sels de zinc imjnédiament en blanc ( sulfure de zinc ) ; le précipité est sensiblement soluble dans un excès de sulfure alcalin, et dans l’acide chlorhydrique concentré.
4° Le cyanoferrure de potassium les précipite en blanc ( cyanoferrure de zinc) ; leprécipité est insoluble dans un excès de précipitant.
5® Le cyanoferride de potassium donne un précipité jaune {cyanojèrride de zinc). C'est le seul précipité de zinc qiri soit coloré. Tous les autres précipités sont blancs.
Calcinés avec l’azotate de cobalt , les sels de zinc donnent un produit vert. Le zinc n’est précipité par aucun métal de ses dissolutions.
Séparation des sels de zinc et des sels de fer.
Le sulfate, l’azotate, etc. de zinc , contiennent presque toujours une quantité plus ou moins notable de sulfate, d’azotate, etc. de fer. Le fer existe dans le sulfate de zinc à l’état de sulfate de protoxyde de fer isomorphe avec le sulfate de protoxyde d’oxyde de zinc; tant que le fer est au minimum d’oxydation, il n’y a pas moyen de le séparer du zinc. Or, comme le
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zinc ne suroxyde pas dans les mêmes circonstances dans lesquelles le fer se suroxyde , et que le peroxyde de fer n’est plus isomorphe avce l’oxyde de zinc, il est facile d’en obtenir la séparation. A cet effet , on traite par la potasse une dissolution de sulfate de zinc ferrugineux ; on obtient un précipité d’oxyde de zinc mêlé de protoxyde de fer, lequel ne tarde pas à se suroxyder. Un excès de potasse redissout l’oxyde de zinc , et laisse le peroxyde de fer intact. Ce même procédé est applicable à la purification des sels de zinc manganésifères.
Espèces.
Sulfate de zinc ( vitriol blanc , zinc vitriolé , couperose blanche). Ce sel cristallise absolument comme le sulfate de magnésie, en prismes à quatre pans, terminés par des pyramides à quatre faces, contenant 7 équivalents d’eau. Sa saveur est astringente , styptique. Il se dissout dans 4 parties d’eau froide. Soumis à l’action de la chaleur , il se fond dans son eau de cristallisation. A la chaleur rouge , il perd toute son eau ; il se dégage de l'acide sulfurique anhydre , de l’acide sulfureux et de l’oxygène. Calciné avec du charbon , il se convertit partiellement en sulfure. Le sulfate de zinc n’est presque jamais pur ; il contient du sulfate de fer isomorphe avec le sulfate de zinc.
Composition. ZnO, S03= 503,226 (ZnO)
SO
1004,387 = 1 équivalent de sulfate de zinc réel.
Préparation. La blende (sulfure de zinc) se convertit, par le grillage , en sulfate de zinc.
Usages. Le sulfate de zinc est quelquefois employé en médecine comme vomitif , et comme astringent dans des collyres, etc.
Le séléniate de zinc est isomorphe avec le sulfate, dont il a la composition.
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Carbonate de zinc. Préparé par voie humide , il est blanc et gélatineux. Desséché il est grenu , blanc et léger comme de la farine. II est très-peu soluble dans l’eau. II est un peu plus soluble dans l’acide carbonique et dans Ieè carbonates alcalins ; il est très-soluble dans le carbonate d'ammoniaque. Le carbonate de zinc obtenu par double décomposition n’est jamais neutre. C’est un carbonate basique hydraté. Il se compose de 8 équivalents d’oxyde de zinc, de 3 équivalents d’acide carbonique et de 6 équivalents d’eau ( Gay- Lussac).
Il existe dans la nature un carbonate neutre anhydre , qu’on n’est pas encore parvenu à préparer artificiellement. Ce carbonate est connu sous le nom de calamine. Il est d’un gris jaunâtre et demi-transparent. Lorsqu’il contient du cadmium, il s’entoure d’une auréole rouge orangé , au premier coup de feu auquel on l’expose. On le rencontre communément dans les roches calcaires des terrains secondaires.
CADMIUM.
Etymologie. Le nom de cadmium vient de cadmie (\ oy. p 4^4) substances dont on peut extraire le cadmium.
Propriétés physiques. Le cadmium a la couleur et l'éclat de l’étain; sa cassure est fibreuse. Le cadmium est susceptible de cristalliser en octaèdres réguliers. Fondu et refroidi lentement il présente à sa surface, comme l’antimoine, l’apparence de feuilles de fougère. Il est malléable et ductile, un peu moins mou que l’étain , et lorsqu’on le plie il fait entendre un bruit comme l'étain. II tache la peau comme le plomb. Le poids spécifique du cadmium éçroui est 8.61). Il est plus fusible et plus volatil que le zinc. Il fond bien audessous de la chaleur rouge et se volatilise environ vers 370°; ses vapeurs sont inodores.
Propriétés chimiques. Il est peu altérable à l’air. Il brûle à l’air avec une llammc jaune foncé en se transformant eu
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oxyde de cadmium. Les acides azotique et sulfurique l'attaquent et le dissolvent à froid, le dernier avec dégagement d'hydrogène. Il se combine directement avec le chlore , le soufre , le phosphore et l'arsenic. Il peut s’allier avec un grand nombre de métaux qui l’abandonnent à une température assez peu élevée.
État. On rencontre le cadmium à l’état de sulfure dans les blendes, et à létal de carbonate dans les calamines. La blende del’rzibran en Bohême, et la blende brune rayonnée contiennent de 2 à 3 p. 0/0 de sulfure de cadmium. C’est surtout dans les cadmies (produits de sublimation des minerais de zinc) qu’on trouve le cadmium.
Préparation. On traite la cadmie par l’acide chlorhydrique, et, après y avoir ajouté de l’eau, on fait passer dans la dissolution un courant d’acide sulfhydrique. Le précipité qui se forme dés le commencement peut contenir du cuivre , et le précipité qui se fait vers la fin de l’opération peut renfermer du zinc. Pour avoir le cadmium pur , on fractionne le précipité , de manière à ne conserver que la portion qui s’est déposée entre le premier et le dernier dépôt. Pour séparer le cadmium du cuivre ou du zinc, on redissout le précipité (sulfure ) par l’eau régale , et l'on traite la dissolution par du carbonate d’ammoniaque dont un excès redissout le zinc et le cuivre, et laisse le cadmium (oxyde de cadmium) intact. Il est ensuite facile de réduire l’oxyde de cadmium au moyen du charbon. Comme le cadmium est très- volatil , on peut le recevoir dans des tuyaux ou dans des récipients , où il se condense sous forme cristalline.
historique. Le cadmium a été découvert en 1818 par Hermann de Magdebourg , et presque en même temps parStromeyer; voici à quelle occasion s la fabrique de produits chimiques de Schœnebeck (Sibérie) avait livré au commerce du sulfate de zinc qui , traité par l'hydrogène sulfuré, donnait un précipité jaune, ce qui fit croire à la présence d’un composé arsénié. Hermann , directeur de cette fabrique , trouva
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dans le précipité jaune un métal jusque-là inconnu , ayant de l’analogie avec le zinc. Stromcyer se mit à l’examiner avec plus de soin, et il donna à ce nouveau métal le nom de cadmium,.
Alliages de cadmium.
Le mercure s’amalgame facilement avec le cadmium. L’amalgame est dur, cassant, et susceptible de cristalliser en octaèdres. Il est d’un blanc d’argent.
Avec le cuivre le cadmium donne un alliage blanc , légèrement jaunâtre, très-aigre, dont la texture est lamelleuse.
En chauffant cet alliage , on en chasse le cadmium par voie de volatilisation.
Oxydes.
t! oxyde de cadmium est coloré , tantôt en jaune clair, tantôt en jaune foncé, suivant son état d'agrégation ; il est infusible et fixe. Il est très-facile à réduire. Insoluble dans les alcalis fixes, il se dissout facilement dans l’ammoniaque dont il est précipité par l’ébullition. 11, est insoluble dans le carbonate d’ammoniaque. Mis sur les charbons ardents , il se réduit sous la forme d’une poudre jaune orangé.
L 'hydrate d’oxyde est blanc et attire l’acide carbonique de l’air.
Composition. CdO — 696,767 (Cd),
ioo (O),
796,767 = CdO = 1 éq. d’oxyde de
< i cadmium -
Chlorure de cadmium.
Il est en masse nacrée , feuilletée ; il est fusible et se volatilise sans s’altérer. Il est très-soluble dans l’eau où il peut cristalliser sous forme de petits prismes quadrangulaires.
Composition. Cd Cl ou Cl Cl*.
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Le bromure et ïiodure sont tout à fait analogues au chlorure.
Caractères des sels de cadmium.
Ils sont incolores, d’une saveur astringente , métallique. Us sont , en général , solubles et cristallisables.
1° Les alcalis fixes y produisent un précipité blanc gélatineux ( oxyde hydraté ) , insoluble dans un excès de précipitant.
2° L 'ammoniaque donne le même précipité , mais il est soluble dans un excès d’ammoniaque.
8° Les carbonates alcalins y forment un précipité blanc (carbonate) , insoluble dans un excès de précipitant.
hu Les sulfures alcalinset l’hydrogène sulfuré en précipitent du sulfure d’un beau jaune , insoluble dans un excès de précipitant, et soluble dans l’acide chlorhydrique concentré.
5° Le cyanoferrure de potassium précipite les sels de cadmium en blanc, et le cyanoferride en jaune; l’un et l’autre précipités sont insolubles dans l’acide chlorhydrique.
6° La noix de galle ne les trouble pas.
7° L’acide oxalique y donne un précipité blanc d’oxalate , soluble dans l’ammoniaque.
8" Le fer et le zinc précipitent le cadmium métallique sous forme de feuilles dendritiques.
L’acide tartrique, le sucre , la gomme et d’autres substances organiques s’opposent à la précipitation de l’oxyde de cadmium par la potasse ou par la soude.
CUIVRE
Étymoioote Le rtotn de cuivre , en allemand Kup/er, vient du latin cuprum , qui lui-même dérive de Cjpria, épithète de Venus.
Propriétés physiques. Le cuivre est d’un beau rouge éclatant , cristallisable en cubes par la voie humide, et en rbom-
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boïdes par la voie sèche. Le titane présente seul une couleur analogue à celle du cuivre. Le cuivre est doué d’une saveur et d'une odeur particulières, qui deviennent sensibles par le frottement. Sa densité est 8,836. 11 est très-ductile et malléable. Après le fer , c’est le plus tenace de tous les métaux : un fil de 2 millimètres ne se rompt que sous un poids de 137,kkilog. Pur , il est très-peu sonore ; allié avec l’étain , il acquiert une grande sonorité. C’est dans cet état qu’on l’emploie dans la fabrication des instruments à cordes , tels que pianos , harpes , etc. 11 est assez mou , comparé au fer ; il est cependant plus dur que l’or et que l’argent. Un peu plus fusible que l’argent, il fond environ à 800° (27° Wegd). En se refroidissant, il roche quelquefois comme l’argent , ce qui tient peut-être , comme pour ce dernier métal, à l’absorption de l’oxygène en proportions indéfinies, à une température élevée. Il communique à la flamme une belle couleur verte , ce qui ne veut pas dire que le cuivre soit bien volatil ; car , maintenu longtemps à la température d’un four à porcelaine , il n’a perdu ( dans une expérience faite à Sèvres par M. Berthier ) que de son poids. Le cuivre est donc très-peu volatil.
Propriétés chimiques. Le cuivre se conserve indéfiniment à l’air sec. A l’air humide , il se recouvre d’une couche verte (carbonate de cuivre hydraté) appelée vert de gris. Par l’eflet du simple grillage , il se recouvre d’une pellicule grise ( protoxyde) qui se détache par le choc (battilures), ou lorsqu'on plonge le cuivre dans l’eau (par l’effet de l'inégalité de dilatation des couches internes et des couches externes). Le cuivre, comme le mercure , dissout , pendant la fusion , une partie de son protoxyde , ce qui fait qu’il s’établit dans l’intérieur du lingot des points de solution de continuité, qui rendent le métal cassant. Aussi le cuivre du commerce est-il , en général, cassant. Pour lui rendre ses qualités premières, on le fait fondre avec du charbon, afin de réduire l’oxyde; mais un autre inconvénient se présente : le cuivre se carbure , et le carbone , tout comme l’oxyde , établit dans
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l’intérieur du métal des solutions de continuité. D’après cela, il est facile de concevoir combien le cuivre pur doit être difficile à préparer. Le cuivre ne décompose l’eau à aucune température, même sous l’influence des acides.
Action des acides. L’acide sulfurique étendu d’eau est sans action sur le cuivre. Concentré , il l’attaque à chaud : il se dégage de l’acide sulfureux et il se produit du sulfate de cuivre. Du reste , l’acide sulfurique concentré et bouillant , attaque non-seulement le cuivre, mais à peu près tous les métaux.
L’acide azotique jaune ( très-concentré ) n’attaque point le cuivre. En y ajoutant de l’eau , l'action a lieu aussitôt tumultueusement ; il se dégage des vapeurs rutilantes ( gaz nitreux), si l’on opère au contact de l’air, et des vapeurs incolores (bioxyde d’azote), si l’on opère à l’abri du contact de l’air. Lorsque l’action est très -vive, on recueille un mélange de protoxyde et de bioxyde d’azote ; si l’action 'est , au contraire , lente , on n’obtient que du bioxyde d’azote. — L’eau régale dissout le cuivre rapidement (formation d’un chloride). L’acide chlorhydrique n’attaque le cuivre qu’à l’étât d’extrême division, tel qu’on l’obtient en le précipitant de ses dissolutions au moyen d’une lame de fer.
Les huiles grasses , à cause des acides qu’elles contiennent, oxydent le cuivre au contact de l’air comme les acides végétaux. La plupart des composés de cuivre sont vénéneux.
II s’allie avec tous les métaux , excepté avec le fer et le plomb.
État. Le cuivre se rencontre, dans la nature, quelquefois à l’état natif, mais le plus souvent à l’état de sulfure , d’arséniure et de carbonate. Ses minerais existent dans les terrains anciens et dans les terrains secondaires , et particulièrement dans le grès rouge. Voici les principaux minerais de cuivre :
1° Cuivre pjriteux. Il abonde dans la nature. C’est de cette espèce qu’on extrait la plus grande partie du cuivre livré au commerce. Le cuivre pyriteux est d’un jaune d’or très-éclatant. Il cristallise en octaèdres tronqués qui appro-
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client de l’octaèdre régulier. H. Rose le considère comme composé de 1 équival. de persulfure de fer et de 1 équiv. de sulfure ue cuivre ( Fe9 S9 + Cu1 S ).
2° Cuivre gris arsenical ( Kupferfahlerz ). Il est d’un gris d’acier éclatant , à cassure inégale ou conchoïde. On en trouve àFreyberg (Saxe), à Sainte-Marie-aux-Mines (Haut-Rhin) et dans le Cornouailles. L’analyse y a constaté , outre le cuivre , du fer, de l’arsenic , du soufre, de l’antimoine et quelquefois du zinc et de l’argent.
3“ Cuivre antimonial (Graugültigerz). Il ne diffère du précédent qu’en ce qu’il contient une plus grande quantité d’antimoine.
4° Cuivre gris plombeux ( Bleifahlerz). Il est d’un gris de plomb , tendre, et se laisse couper au couteau. Après le cuivre , c’est le plomb qui domine dans cette espèce qu’on appelle encore bournonite. On le trouve dans les Pyrénées , au Harz , près de Clausthal.
5° Sous-sul/ate. H existe dans la nature différentes variétés de sous-sulfate de cuivre. On en a rapporté du Mexique. La brochantite vient de Resbania en Transylvanie, et la Kœnigite se rencontre à Verchetori en Sibérie.
6° Phosphates. On en rencontre différentes variétés à Ehrenbrestein (près de Coblentz), àVirneberg (près de Rheinbretbach) et à Liebethen (Hongrie).
7° Arsèniates. Ils sont généralement à base de cuivre , de fer et d’alumine. L ’érinite est un de ces arsèniates , cristallisé en lames hexaèdres, d’un beau vert d’émeraude. L’euchroïte , cristallisée en prismes rbomboïdaux , se rencontre à Liebethen (Hongrie). L ’iroconite de Cornouailles cristallise en octaèdres rectangulaires d’un beau bleu de ciel.
8° Carbonates. Le carbonate bleu se trouve cristallisé en prismes d’un très-beau bleu d’azur ; il est hydraté. Le carbonate vert (i malachite ) se rencontre ordinairement en masses fibreuses concentriques et compactes; il est d’un beau vert
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d’émeraude , et comme il est susceptible de recevoir uu trèsbeau poli , on en fabrique des objets de luxe. Combiné avec une certaine quantité d’hydrate de peroxyde de fer, il constitue une variété de carbonate connue sous le nom de vert de montagne.
9° Kie sel-malachite. Il est d’un beau bleu de ciel ; sa poussière est verte. C’est un silicate de cuivre hydraté. On le rencontre dans l’Oural et à Bogellosk en Sibérie. Le kiesel-malachite de Canaveille ( Pyrénées-Orientales) est d’un beau vert tirant sur le bleu , à cassure grenue. La sommervillile de New-Jersey est un silicate contenant k équiv. d’eau.
10° Atachamite. C’est un oxy-chlorure d’un vert émeraude foncé. On le trouve au Pérou et au Chili , en masses et en sables.
Le cuivre natif se rencontre cristallisé en octaèdres cunéiformes, souvent en masses amorphes, contenant des traces de sulfure et de carbonate de cuivre.
Le cuivre oxydé noir (deutoxyde) se rencontre en masses grenues, noires, tachant les doigts. On le rencontre dans beaucoup de localités , mais en petite quantité à la fois.
On trouve le cuivre dans les cendres de quelques végétaux, dans le thé ( ce qui tient probablement à la préparation de celte plante) , dans le quinquina , dans la garance , dans le café , et en général dans les plantes de la famille des rubiacées. La gelée de veau , de mouton (gélatine), en contient des quantités assez notables. Il parait que le sang en contient aussi quelques traces. Pour en constater la présence dans le sang , il faut opérer sur une quantité très -considérable de ce liquide. Enfin on rencontre le cuivre (oxyde) mêlé d’oxyde de zinc dans certaines eaux minérales qui parcourent des terrains volcaniques (analyse des eaux de Saïdschütz par M. Berzélius).
Préparation. On emploie généralement la pyrite cuivreuse (sulfure de fer et de cuivre) pour extraire le cuivre. Voici comment on procède : on grille d’abord la pyrite, afin d’en expulser la plus grande quantité possible de soufre. Puis on
chauffe la matière grillée avec du charbon et avec un fondant siliceux. Le produit de cette opération ( matte ) est du cuivre souillé d’une certaine quantité de sulfure de cuivre : presque tout le fer a passé dans les scories. Ce produit est de nouveau grillé à différentes reprises , et , après chaque grillage , on le calcine avec du charbon et du quartz. Le soufre et tous les métaux étrangers finissent par être entraînés dans les scories. Le produit obtenu après plusieurs grillages répétés s’appelle cuivre noir ( Schwarzkupfer ) ; il renferme environ 10,90 de cuivre. On l'affine en le fondant dans un fourneau découvert ( Kupfergaarheerde ) , dont le sol est tapissé d’une brasque de charbon et d’argile. De forts soufflets amènent continuellement l’oxygène de l’air sur la surface du métal, pour entraîner les substances étrangères susceptibles de s’oxyder. On fait ensuite couler le cuivre , ainsi fondu , dans des bassins chauds où on l’arrose avec de l’eau froide. A mesure que la surface du mèyd se refroidit , on l’enlève sous forme de plaques. Dans cet état , le cuivre porte le nom de rosette ou de Gaarkupfer. Il renferme une quantité notable de protoxyde que le cuivre a absorbé pendant sa fusion. Comme il est cassant et peu propre au travail du marteau ou du laminoir , on le fait fondre de nouveau ; enfin on le réduit en lames , sous le marteau ou sous de grands cylindres de fer.
Les minerais antimonifères , argentifères, plombiféres, exigent des opérations plus compliquées pour en retirer le cuivre à l’état de pureté.
Historique. Le cuivre est peut-être le métal le plus anciennement connu. Le *a>zdc dont parle Homère et avec lequel Vulcain fabriquait , d’après la mythologie des anciens , les armes des dieux et des héros , était probablement du cuivre , sinon métallique , du moins allié à un certain métal (l’étain) dont les Phéniciens faisaient, depuis longtemps un commerce considérable. Suivant Pline, l’usage de 1 ’œs (cuivre pur ou allié) remonte à la fondation de Rome : sed et alia vetustas œqualem urbi auctoritatem ceris déclarât, à rege Numa col-
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legio tertio œrariorum fabrum instituto ( ttist. nat., t.XXXiv). Le oio»po; des Grecs, que les traducteur- rendent par fer, n’était le plus souvent qu'un alliage de cuivre. Au moyeu âge, le cuivre a joué un grand rôle dans la recherche de la pierre philosophale des alchimistes , c’est-à-dire dans la transformation des métaux vils en métaux nobles. Le cuivre était autrefois désigné par le symbole de la planète Vénus , 2 .
Composés oxygénés.
Il existe trois degrés d'oxydation du cuivre , dans lesquels les proportions d’oxygène sont comme les nombres 1,2, k.
1° Protoxyde (oxydule).U est d’un rouge de foie, pulvérulent. A l’état d’hydrate , il est de couleur orange. Chauffé à l’air , il se change en bioxyde. Il est facile à réduire. Les acides faibles le convertissent en cuivre métallique et en bioxyde qui se dissout dans la plupart des acides. L’acide muriatique le dissout complètement ; au moyen d’un alcali on précipite de cette dissolution le protoxyde de cuivre hydraté. Fondu avec le borax, il donne un verre rouge. C'est une base faible.
Composition. Le protoxyde de cuivre est un véritable sous-oxyde dont la formule est Cu*0 (CuO de quelques chimistes).
On l’obtient soit en calcinant un mélange de bioxyde et de cuivre métallique , soit en calcinant du chlorure de cuivre avec du carbonate de soude , et en lavant la masse avec de l’eau qui dissout tout , excepté le protoxyde de cuivre. C’est ce même oxyde qui se forme quelquefois sur les statues ou médailles de bronze , qui sont restées longtemps enfouies sous terre. Ainsi formé il présente quelquefois de beaux cristaux rouges recouverts d’une couche de vert-de-gris. La couleur brunâtre du cuivre conservé longtemps , est due à la présence d’une légère couche de cet oxyde. On peut produire cette couche artificiellement , en frottant une lame de cuivre
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avec du peroxyde de fer humecté d’eau , et en l’exposant à une douce chaleur.
2° Bioxyde , deutoxyde {oxyde). Anhydre, il est d’un gris foncé ; hydraté , il est d’un beau bleu. Il est éminement stable. Les matières organiques le réduisent facilement à l’aide de la chaleur. Il est soluble dans l'ammoniaque qui se colore en bleu céleste. A l’état d’hydrate , il absorbe promptement l’acide carbonique de l'air et devient vert ; mêlé avec de l’argile , de la colle-forte , de la silice , etc. , il conserve sa couleur bleue. La potasse caustique , en lui enlevant son eau , lui enlève sa couleur bleue. Il perd son eau déjà à la température de l’ébullition. Fondu avec le borax, il donne des verres bleusou verts. Les verres bleus qu’on remarque dans la peinture ancienne contiennent de l’oxyde de cuivre. Le bioxyde de cuivre est une forte base et forme les sels de cuivre proprement dits.
Composition. Le bioxyde de cuivre peut être considéré comme un protoxyde , isomorphe avec le protoxyde de zinc ( ZnO ) , avec le protoxyde de fer (FeO ) , etc. Sa formule est CuO=395, 695 (Cu),
CuO* de quelques chimistes )1 00 ( O ) >
495, 695 téq. debiox. de cuivre.
On l’obtient pur en calcinant l’azotate de cuivre. On le prépare également en chauffant de la planure de cuivre au contact de l’air. Ce procédé est mauvais : il ne donne qu’un mélange de protoxyde et de peroxyde. Le bioxyde de cuivre est employé , préférablement à d’autres oxydes métalliques , dans l’analyse des matières organiques , pour doser l’hydrogène à l’état d’eau et le carbone à l’état d’acide carbonique.
3° Peroxyde ( quadroxyde ). Cet oxyde a été obtenu par M. Thénard , en traitant par l’eau oxygénée du cuivre trèsdivisé. Il est d’un jaune olivâtre et très-peu stable. Le contact d’un acide le décompose en oxygène et en oxyde de cuivre.
Composition, Le peroxyde de cuivre peut être regardé comme un bioxyde. Sa formule est CuO* (CuO* de quelques chimistes ). Il ne jsue ni le râle de base ni celui d’acide
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Composés sulfurés.
II existe deux degrés de sulfuration correspondant aux deux oxydes stables de cuivre.
1° Protosulfure. Il est d’un gris noirâtre, fusible et indécomposable par la chaleur. Brûlé au contact de l’air , il dégage de l’acide sulfureux , et donne du bioxyde mêlé de beaucoup de sulfate , si la température n’est pas très-élevée. A une température élevée , il donne du peroxyde pur. L'hydrogène ne le réduit pas , et le charbon lui-même ne le réduit qu’à une température très-élevée. Il se combine avec beaucoup d’autres sulfures métalliques , tels que les sulfures de fer , de plomb , d’étain , d’antimoine , d’arsenic , etc. Ces composés sont de véritables sulfosels , et, pour la plupart , se rencontrent cristallisés dans la nature ( pyrites).
Composition. Cu*S, analogue au protoxyde ( sous-oxyde).
On le prépare directement en chauffant le cuivre avec du soufre. Peu importe que le soufre soit en excès ; car , par la voie sèche , il ne se forme jamais qu’un protosulfure : un équivalent de cuivre ne prendjamais qu’un \ éq. de soufre. L’excès de soufre se vaporise. L’action est accompagnée d’une vive lumière.
2° Bisulfure ( deutosulfure ). Il est pulvérulent, noir, et insoluble dans les sulfures alcalins. Il se convertit par la chaleur en protosulfure , en dégageant la moitié de son soufre.
Composition. CuS, analogue au bioxyde ( protoxyde).
On l’obtient par la voie humide , en précipitant un sel de cuivre par l’hydrogène sulfuré. Pendant qu'on le traite sur le filtre , il se produit une certaine quantité de sulfate; car ce sulfure très-divisé et humide se sulfatise rapidement au contact de l’air. Pour prévenir cet inconvénient . il faut laver le sulfure avec de l’eau aiguisée d’acide sulfhydrique.
Le sélénium forme, avec le cuivre, des composés analogues à ceux que donne le soufre.
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11 existe un protoséléniure d’un gris d’acier, fusible audessous de la chaleur rouge , et un deutoséléniure noir , qui prend un éclat métallique par le frottement. La chaleur en dégage la moitié du sélénium.
Composés chlorés.
Il existe des chlorures correspondant aux deux sulfures.
1° Protochlorure. Il est d’un blanc sale , demi-transparent , fusible au-dessous de la chaleur rouge , et presque insoluble dans l’eau. Il se dissout dans l’acide chlorhydrique ; cette dissolution est un désoxydant presque aussi énergique que le protochlorure d’étain. ChaufTè,ii devient brun. Exposé à l’air, il se colore en vert.
Composition. Cu*Clou Cu’CP.
On l’obtient, soit en traitant le cuivre métallique très-divisé par l’acide chlorhydrique bouillant , soit en faisant passer du chlore gazeux sur du cuivre chauffé au rouge.
Le protochlorure donne dans l’eau un précipité blanc , pulvérulent. Ce précipité est un oxychlorure de cuivre, composé de 3 éq. de métal , de 1 éq. de chlore et de 1 éq. d’oxygène; l’oxygène étant ici complémentaire du chlore qui se sépare. Cet oxychlorure qui se colore à l’air en vert , était autrefois employé en peinture , sous le nom de vert de Brunswick. Ce qu’on vend aujourd’hui sous ce nom est du carbonate de cuivre impur.
2 0 B ichlorure ( deutochlorure). Il est anhydre, d’un brun jaunâtre. Par l’action de la chaleur , il perd la moitié de son chlore pour se transformer en protochlorure. Sa dissolution aqueuse est verte quand elle est concentrée , et blanche lorsqu’elle est étendue. Il cristallise en prismes allongés hydratés.
Composition. CuCl ou Cu’CP.
On l'obtient en traitant l’oxyde de cuivre par de l’acide chlorhydrique.
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Le brème, Viode et le fluor forment avec le cuivre des composés analogues à ceux que donne le chlore.
Le protobromure et le proto-iodure sont insolubles , et se décomposent dans l’eau comme le protocblorure.
Le deutobromure et le deuto-iodure se convertissent , par la chaleur , en protobromure et en proto-iodure , absolument comme le deutochlorure.
Le phosphore rend le cuivre dur. On connaît environ trois phosphures de cuivre , dont la composition n’a pas été suffisamment déterminée. On les obtient, pour la plupart, à l’aide de la chaleur , par l’action directe du phosphore sur le cuivre.
L'arsenic se combine , comme le phosphore , en plusieurs proportions avec le cuivre. Les arséniures de cuivre se combinent avec les arséniures et les sulfures des autres métaux. La plupart de ces combinaisons existent dans la nature.
Alliages de cuivre.
Le cuivre forme avec les autres métaux , et notamment avec le zinc et l’étain , les alliages les plus importants du commerce. Le zinc peut s’allier avec le cuivre en proportions indéfinies. En faisant fondre ensemble directement -s de cuivre et j de zinc , on obtient le laiton .- mais comme ce laiton n’est pas encore assez sec et qu’il graisse la lime , il faut y ajouter ^ environ de plomb ( alliage de Stolberg ). ®n préparait anciennement cet alliage en faisant fondre ensemble un mélange de cuivre , de cadmie et de charbon. Le laiton a une belle couleur jaune d’or; il est parfaitement ductile, et se laisse bien travailler à la température ordinaire. Mais à la chaleur rouge il devient cassant et ne se laisse plus travailler. Le laiton avec lequel on fabrique des chaudrons , des marmites et d’autres ustensiles, se compose de 70 p. de cuivre et de 30 p. de zinc.
Chrysocale (de xpuroc, or, et xa\6t, beau ). Cet alliage imite la couleur de l’or. Il se fait avec 90 p. de cuivre , 7 , 1 p. de
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zinc , 1 , 1 p. de plomb, h' alliage de Relier s'obtient avec 91 p. de enivre, 5 à 6 p. de zinc, 1, 2 p. d’étain , et 0, 01 p. de plomb ( les statues deVersaillessont faites avec cet alliage ).
Allié avec X étain , le cuivre donne le bronze , le métal des canons et des cloches. L’étain rend le cuivre dur et lui fait perdre sa couleur.
Les meilleures proportions pour obtenir le bronze employé dans la fabrication des canons , sont 100 p. de cuivre et 11 p. d’étain. Si, au lieu de 11 p. d’étain, on emploie 12, 13 p., etc., l’alliage devient, il est vrai, plus dur, mais il devient aussi plus cassant -, car l’étain tend à se séparer en laissant des fentes et des cavités. Si l’on emploie moins de 11 p. d’étain, l’alliage est trop mou. Le bronze est très-sujet à la liquation , c’est-à-dire qu’il a une grande tendance à se transformer, par la fusion, en deux autres alliages, l’un où le cuivre domine, l’autre où l’étain l’emporte. C’est ainsi que dans le bronze fondu, le jet supérieur contient quelquefois jusqu’à 20 ou2à p. d’étain, au lieu de 10 ou 11, tandis que le jet inférieur contient à peine quelques traces d’étain. Avec 30 p. de cuivre et là p. d’étain on obtient un alliage employé dans la fabrication des miroirs réflecteurs. Le métal des cloches se compose de 80 p. deeuivreetde 20 p. d’étain. Cet alliage, fondu à une chaleur peu élevée, laisse couler l’étain et donne pour résidu une carcasse de cuivre. Quand on le fait fondre dans un four, l’étain se sépare en partie à l’état d’oxyde, etonobtientun alliage plus riche en cuivre et propre à la fabrication des canons. (Pendant la révolution française, on préparait le métal descanonsen faisant fondre, à l’air libre, le métal des cloches.) Le métal des cloches est cassant ; mais il possède une propriété remarquable que les Chinois connaissent depuis longtemps. Cet alliage, rougi et subitement refroidi (en le trempant dans l’eau contenant des sels), au lieu de se durcir, devient trèsmalléable et ductile; de manière qu’on peut le travailler avec la plus grande facilité. Ce même alliage ( métal des cloches), ainsi trempé, devient très-sonore lorsqu’on le recuit dans un
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four et qu’on le refroidit lentement. C’est probablement dans cet état que les Chinois et les Turcs l’emploient pour en fabriquer des cymbales , des tam-tams , etc. , qu’on fabrique aujourd’hui dans tous les pays de l’Europe.
La trempe des alliages de cuivre et d’étain était probablement connue des anciens Grecs et Romains. La plupart des instruments que nous fabriquons aujourd’hui avec le fer et l’acier , les anciens les fabriquaient avec le bronze ou avec des alliages de cuivre et de zinc.
Le cuivre existe comme alliage dans l’or et l’argent des bijoutiers, et dans l’or et l’argent monnayés (t >oy. ces métaux). Il forme avec le platine un alliage qui imite la couleur , la densité et jusqu’à un certain point Tinoxydabiiité de l'or.
Sels de bioxyde de cuivre. (CuO,A).
Caractères généraux. Ce sont les sels de cuivre par excellence.
Ils sont colorés en blanc ou en vert. A l’état anhydre, ils sont d’un blanc sale. Leur saveur est astringente , styptique, extrêmement désagréable , et persiste longtemps dans la bouche. Ces sels sont tous vénéneux (1). Ils ont une réaction légèrement acide. Partout où le cuivre se trouve en contact avec des acides végétaux ou minéraux, faibles ou puissants, il peut y avoir formation d’un sel de cuivre vénéneux (2).
1® La potasse ou la soude produisent, dans les sels de cuivre, un précipité blanc verdâtre qui est un sous-sel si l’alcali n’est pas employé en excès. Ce précipité devient brun par l’ébullition (oxyde déshydraté).
(i) On propose comme contre-poison des sels de cuivre , la limaille de fer délayée dans du miel.
(a) Cependant le sucre jouit de la propriété d'empêcher l’oxydation et conséquemment la formation d'un sel de cuivre. Il ne se forme jamais de vertde-gris dans les chaudières dont on se sert dans les fabriques du sucre de betteraves.
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2° L’ammoniaque en petite quantité produit le même précipité ; mais un excès d’ammoniaque le dissout (sel double) , et celte dissolution est d’un beau bleu céleste et douée d’une grande puissance tinctoriale : il suffit d’une très-petite quantité pour colorer une énorme quantité d’eau. Le nickel se comporte, sous ce rapport, comme le cuivre; mais le bleu céleste du nickel a une légère teinte purpurine.
3° L’acide sulfhydrique précipite les sels de cuivre en brun marron. Le précipité est complet, lors même que le sel est acide : c’est ce qui permet de séparer les sels de cuivre des sels de fer et des sels de zinc.
4° Le cyanoferrure de potassium les précipite en brun foncé.
5° Le fer, le zinc et le cadmium précipitent le cuivre de ses dissolutions. Le zinc le précipite sous forme de poudre noire qui ne prend l’éclat et la couleur du cuivre que par le frottement, tandis que le fer précipite le cuivre avec sa couleur ordinaire. Le précipité par le fer est complet si la dissolution cuivreuse est un sulfate ou un chlorure ; le précipité est , au contraire, incomplet , si la dissolution est un azotate de cuivre ; car alors le cuivre qui se dépose s’oxyde en partie et donne un résultat inexact.
6° Fondus au chalumeau avec le borax, les sels de cuivre donnent un verre vert à la flamme extérieure, et rouge à la flamme intérieure.
Étude des espèces.
Sulfate de cuivre ( vitriol bleu , couperose bleue , vitriol de Chypre). Il cristallise en parallélipipèdes à base oblique, contenant 5 équivalents d’eau. Tant qu’il contient de l’eau il est coloré en bleu. Déshydraté par l'effet de la calcination , il est blanc et se colore aussitôt en bleu par l’addition de l’eau. Exposé à l’air il s’effieurit en perdant une partie de son eau de cristallisation. A une température élevée , il se décompose en acide sulfureux et en oxygène qui se dégagent (2 volumes d’acide sulfureux pour t vol. d’oxygène) , et en bioxyde de cuivre qui reste. Le sulfate de cuivre du commerce contient
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presque toujours du sulfate de fer ; or, ce sulfate ferrugineux ne peut être employé en teinture sur papier, car il donne une couleur moins belle et peu stable : elle s'altère et tire sur le jaune d’ocre. Il y a donc grand intérêt à séparer le fer du cuivre. Or, le protoxyde de cuivre étant isomorphe avec le protoxyde de fer, il est impossible de les séparer dans cet état l’un de l’autre ; et le protoxyde de fer est une base qui neutralise les acides aussi bien que le fait le protoxyde de cuivre ; donc l’un ne peut pas éliminer l’autre. Il en est de même pour l’oxyde de zinc. Mais le fer peut se suroxyder , et comme à l’état de peroxyde ( Fe’ O* ) il cesse d’être isomorphe avec l’oxyde de cuivre , et qu’il neutralise alors beaucoup moins bien les acides, il est facile de séparer le fer du cuivre par la suroxydation.
Composition. CuO , S*0, + 5HO =* 1 équiv. de sulfate de cuivre cristallisé.
On le prépare en traitant le cuivre métallique par l’acide sulfurique bouillant. Lorsqu’on mouille une lame de cuivre avec l'acide sulfurique étendu d’eau , on détermine une prompte absorption de l’oxygène ; le cuivre s’oxyde et se sulfatise. Ce moyen peut être employé dans les arts. Ce qui est ici vrai pour le cuivre , est vrai pour tous les métaux , excepté les métaux nobles ; car toutes les fois qu’un métal est mouillé par un acide étendu cCeau , il absorbe l’oxygène de l’air et se transforme en un sous-sel ou en un sel neutre.
Dans les arts on prépare le sulfate de cuivre en chauffant du cuivre avec du soufre et en arrosant avec de l’eau , au contact de l’air, le sulfure qui en résulte. Dans ces circonstances , tout le sulfure finit par se changer en sulfate qu’on enlève par le lavage. On évapore la dissolution [eau de vitriol ) et le sel se dépose sous forme de cristaux bleus. Lorsque l’eau de vitriol contient une trop grande quantité de fer , on ne l’emploie que pour en extraire le cuivre de cémentation [Cement-hupfer) . A cet effet , on y plonge des barres de fer sur lesquelles le cuivre ne tarde pas à se déposer dans un état de
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pureté parfaite. C’est ainsi qu’on obtient , en Suède et en Hongrie, le cuivre de cémentation.
Usages. Le sulfate de cuivre est employé dans la teinture sur papier. On s’en sert quelquefois en médecine dans le traitement de l’épilepsie , de la chorée , etc. Il suffit d une quantité minime de sulfate de zinc ou de cuivre pour rendre à la farine avariée des propriétés que les boulangers recherchent dans la panification.
En décomposant incomplètement le sulfate de cuivre par la potasse, il se forme un sous-sel vert , pulvérulent ( sulfate de cuivre tribasique ). Ce sulfate se rencontre dans la nature (au Mexique).
Carbonates. Lorsqu’on verse dans un sel de cuivre soluble un carbonate alcalin neutre , on obtient un précipité de souscarbonate de cuivre. Dans cette action il se dégage un peu d’acide carbonique , le précipité diminue peu à peu de volume, ses molécules s’agrègent en passant du bleu au vert. Le souscarbonate se compose de 2 équiv. de bioxyde de cuivre , de 1 équival. d’acide carbonique et de 1 équiv. d’eau. C’est donc un carbonate bibasique. C’est le 6eul carbonate de cuivre que nous puissions préparer dans nos laboratoires. En admettant que 1 équival. d’eau puisse remplacer 1 équival. d’acide carbonique , on peut considérer ce carbonate comme formé de
1 équiv. de carbonate neutre et de 1 équiv. d’hydrate d’oxyde de cuivre (CuO , CO’ + CuO, HO). Cette combinaison existe dans la nature sous le nom de malachite. Ce sel devient noir par l’ébullition ; il se sépare un peu d’oxyde brun de cuivre. Il existe dans la nature une autre variété de carbonate basique de cuivre ; il se compose de 3 équiv. d’oxyde , de
2 équiv. d’acide et de 1 équiv. d’eau. C’est lui qui colore les cendres bleues et les os fossiles appelés turquoises. Les cendres bleues (employées dans la teinture du papier ) sont fabriquées depuis longtemps en Angleterre. Ces cendres contiennent une certaine quantité de sulfate de chaux.
Azotate. Il cristalliseen prismes quadrangulaires, hydratés
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et déliquescents. A la chaleur , il se concentre , et devient d’un beau vert ( sous-azotate ). A une chaleur plus élevée il se convertit en bioxyde de cuivre brun.
Phosphate. Obtenu par voie de double décomposition , il est d’un vert bleuâtre. Par la calcination , il perd de l’eau , sans changer de couleur. Il est très-peu soluble dans l’eau , et soluble dans un excès d'acide. Sa composition est : 3 CuO , Ph’O*; c’est donc un sesqui-phosphate. Il y a plusieurs variétés de phosphates qui existent dans la nature.
L’arséniate de cuivre est analogue au phosphate.
Arsènite. On l’obtient par voie de double décomposition, en précipitant un sel de cuivre par l’arsénite de potasse. Il est d’un beau vert-pré, connu sous le nom de vert de Scheele. Le mode de préparation et la température ont quelque influence sur sa coloration. Il est fréquemment employé en peinture.
Sels de protoxyde de cuivre.
Caractères généraux . Ces sels sont mal connus, incristallisables, à proportions généralement mal définies, de sorte qu’on en peut , jusqu’à un certain point , nier l’existence. Ils sont tous insolubles , ou du moins très-peu solubles dans l’eau. Ils sont solubles dans l’ammoniaque et dans l’acide chlorhydrique. Us sont différemment colorés et peu stables.
1° La potasse ou la soude y forment un précipité couleur de foie, insoluble dans un excès de précipitant.
2° L’ammoniaque donne le même précipité qui se dissout dans un excès de précipitant. La dissolution n'est point colorée et reste longtemps sans se colorer si l’on évite le contact de l’air. Au contact de l’air, la dissolution se colore peu à peu et finit par se changer en bleu céleste.
Sulfite. Anhydre, il est blanc ; hydraté , il est d’un beau rouge, insoluble dans l’eau. Lorsqu’on traite du bioxyde de cuivre par l’acide sulfurique , on obtient du sulfate de
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cuivre soluble et du sulfite qui reste insoluble au fond de la dissolution , sous forme d’une belle matière rouge. Dans cette action , une portion de l’acide sulfureux devient acide sulfurique en ramenant une partie du bioxyde de cuivre à l’état de protoxyde , lequel protoxyde produit , avec la portion d’acide sulfureux qui ne s’est pas suroxydée , un sulfite de protoxyde de cuivre insoluble.
Le protoxyde traité par l’acide sulfurique ne donne que du sulfate de bioxyde et du cuivre métallique.
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NEUVIÈME FAMILLE
HYDRARGYRACES ( Hydrargyracea ).
Cette famille comprend le mercure ( hydrargyre (1)) et le bismuth.
Voici les principaux points d’analogie qui pourront être invoqués en faveur de l’établissement de la famille des hydrargyracis :
1° Le mercure et le bismuth sont de tous les métaux ceux qui se dilatent le plus sous l’influence de la chaleur. Ils se distinguent des autres métaux par leur défaut complet d’élasticité et de ténacité.
2° Les sels de mercure et de bismuth se décomposent dans l’eau eu sels basiques peu solubles et en sels acides très-solubles.
3” Les perchlorures de mercure et de bismuth sont de véritables chlor acides. Us forment des chloroseU avec les chlorures alcalins.
MERCURE
SfKOSYMIS- Argent vif , aigenturn vivum t hydrargyre , hydrargyrum , tjuicksUvcr ( angl. ), Quecksilbcr (allem ).
Propiiétés physiques. Le mercure est le seul métal qui soit liquide à la température ordinaire. Il est d’un blanc d’argent très-pur. Versé sur une surface solide, il coule en globules arrondis et bien nets , s’il est pur. Si le mercure est impur , et qu'il contienne des traces d’oxyde , ces globules , au lieu d’être nets et arrondis , sont allongés ; ils font queue , comme on dit vulgairement. A l’état pulvérulent ou de division extrême , le mercure est gris. Il est insipide et inodore. A — 40° , il se solidifie ; et il bout à 360°. Sa densité est 13,599 à (F. Il pèse environ 10,000 fois plus que l’air. A l’état solide , il a la malléabilité , la ductilité et la ténacité du plomb (2). Comme les autres métaux , il conduit bien la chaleur, pour laquelle il a peu de capacité. Le mercure est le
(î) Hydrargyre signifie littéralement eau-argent , argent coulant , cle uSmf , eau » et ci pyvpoç , argent.
(2) Voy. Voyages de Parry dans les régions polaires,
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plus dilatable des métaux ; sa dilatation est régulière. De 0»à 100°, il se dilate de 0,0181018 de son volume. Quoique liquide , il mouille un très-petit nombre de corps , comme l’or , le cuivre , l’étain ; car amalgamer est en quelque sorte synonyme de mouiller. Comme tous les liquides , le mercure donne déjà des vapeurs à 0° et même au-dessous : une lame d’or suspendue sur une cuve à mercure blanchit à une température très-basse {Faraday).
Par l’intervention de l’eau , on peut distiller le mercure à 100° , c’est-à-dire bien au-dessous de la température de son ébullition. (L’iode, le soufre et beaucoup d’autres corps sont entraînés par la vapeur d’eau à une température bien inférieure à la température d’ébullition de ces corps.) Il est important de tenir compte de cette circonstance dans les analyses. La vapeur de mercure est incolore et d’une densité égale à 6,976 {Dumas). Cette vapeur est très - préjudiciable à la santé. Elle cause un tremblement particulier dans tout le corps , et principalement dans les membres ( tremblement mercuriel) { 1). Absorbé à l’état de vapeur, le mercure donne rarement lieu à la salivation.
Propriétés chimiques. Le mercure est à peu près inaltérable à l’air. Il faut le chauffer longtemps au contact de l’air pour qu’il s’oxyde en absorbant l’oxygène de l’air. « Si la découverte de l’oxydation du mercure à l’air était encore à faire, elle ne serait probablement pas faite aujourd'hui. Les anciens avaient une qualité précieuse qui manque aux hommes de nos jours : cette qualité était la persévérance. » (Gay- Lussac.)Les anciens chimistes avaient la persévérance demain-
(1) L'inccndie des mines de mercure d'Idria , le n mai i8o3 , fournit un exemple remarquable de l'action que les vapeurs de mercure exercent sur l’économie. Les ouvriers qui travaillaient alors dans les mines , étaient au nombre de i3oo. Neuf cents d’entre eux furent saisis d'un tremblement continuel qui les fatiguait surtout la nuit et les rendait incapables detont travail. Les autres quatre cent* traînèrent pendant !c reste de leur vie une santé misérable et chancelante.
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tenir les métaux ou d’autres corps exposés à des températures élevées, non pas pendant des heures, mais pendant des semaines, pendant des mois et des années.
Le mercure se convertit, par une longue agitation, en qnc poudre noire qui n’est autre chose que du mercure très-divisé. Si le mercure est impur, la poudre noire qu’on obtient se compose des corps étrangers oxydés , mêlés à du mercure métallique très -divisé. (On fait l’expérience en attachant à l’aile d’un moulin à vent un flacon contenant du mercure.) Le mercure mêlé avec de la graisse (onguent napolitain) n’est point du mercure oxydé, mais du mercure très-divisé.
Action des acides. L’acide azotique étendu attaque le mercure à froid et le change en protoxyde qui se dissout dans la portion d’acide non décomposée (azotate de protoxyde de mercure). A chaud, l'acide azotique le change en peroxyde, à moins que le mercure ne soiten excès; danscc cas, le mercure s’oxyde au minimum. L'acide sulfurique faible n’agit pas sensiblement sur le mercure. Concentré et à chaud, il l’attaque avec dégagement d'acide sulfureux : si i’acide est eu excès , il se forme un sulfate de protoxyde ; si le mercure est en excès, il se forme un sulfate de peroxyde de mercure. L’acide chlorhydrique est sans action sur le mercure. En dissolvant à chaud 1 p. de mercure dans 12 p. d'acide azotique à 34°, en ajoutant à la dissolution chaude 2 p. d’alcool à 36°, et en continuant de chauffer le tout pendant quelque temps, on obtient un dépôt de poudre blanche cristalline qui détonne fortement par la chaleur, par le choc et par le contact de l’acide sulfurique ('fulminate de mercure , mercure fulminant). Le mercure s’allie avec un grand nombre de métaux. Ces alliages portent le nom d 'amalgames.
État. Le mercure n’existe pas très-abondamment dans la nature. Les pays de l’Europe qui en fournissent le plus sont l’Espagne, la Carinthie, l’Istrie et la Bavière. On trouve de riches rames de mercure au Pérou et au Japon. On rencontre
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le mercure principalement dans les grés et dans les calcaires jurassiques superposés au terrain houiller. Les principales espèces minérales sont :
1° Le sulfure (cinabre). Il est d’un rouge foncé, presque noir; d’autres fois il est d’un beau rouge de cochenille. Il est tendre et cassant. Sa cassure est lamelleuse dans un sens et grenue dans les autres sens. Il est ordinairement disséminé dans les schistes argilo-bitumineux et accompagné de pyrites de fer et de cuivre. On l’exploite à Idria en Carinthie. On rencontre à Calebraz (Mexique) des sulfures de mercure zincifères (Del Rio).
2° Le séléniure combiné avec le séléniure de plomb est d'un gris de plomb , quelquefois irisé à sa surface. 11 est lamelleux. Il a été découvert au Harz.
3® Le protochlorure existe en petits grains cristallins disséminés dans les minerais de cinabre. Il est très-rare.
Le mercure natif (métallique) se trouve disséminé en gouttelettes dans des pyrites ou dans des masses de cinabre. On le rencontre, aux environs d Idria, en quantités exploitables.
Préparation. C’est du sulfure qu’on extrait principalement le mercure. A cet effet, on calcine le cinabre avec de la limaille de fer ou avec de la chaux : il se produit un sulfure de fer ou de calcium, et le mercure, étautY'olatil, se dégage. EnEspagne (à Almaden) on grille le cinabre : il se dégage de l'acide sulfureux et l’oxyde de mercure qui se forme est réduit à une température élevée. On fait passer les vapeurs mercurielles, par des tuyaux très-longs , dans un réservoir commun où elles se condensent par le refroidissement. On purifie le mercure du commerce par de nouvelles distillations. Mais, comme en se volatilisant le mercure entraîne des traces de métaux étrangers, il est difficile de le purifier par la distillation. On le débarrasse des corps auxquels il se trouve mécaniquement mêlé, en le faisant passer, par la pression, à travers les pores d’une toile serrée ou d’une peau de chamois.
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Composés oxygénés.
Il existe deux degrés d'oxydation du mercure, le protoxyde et le bioxyde. L’un et l’autre oxydes peuvent jouer le rôle de base.
1" Protoxyde. Il est noir, pulvérulent et très-peu stable. L’eau bouillante et même la lumière du jour suffisent pour le décomposer en peroxyde et en mercure métallique. Il se combine très-bien avec les acides. On l'obtient en versant un excès d'alcali caustique dans une dissolution de sel de mercure au minimum. (Si l’on n'emplovait pas un excès d'alcali , le précipité serait un sous-sel.) Quand on dessèche ce précipité dans l’obscurité et qu'on le frotte avec les doigts, on y distingue, à la loupe, de petits globules de mercure. Traité par l’acide chlorhydrique, ce même précipité se transforme en perchlorure (chloride) correspondant au peroxyde, et en mercure métallique. Comme le protoxyde est peu stable, on évalue l’équivalent du mercure d’après la composition du peroxyde, qui, pour la même quantité de mercure, contient le double de l’oxygène «lu protoxyde : conséquemment le protoxyde contient la moitié de l’oxygène du peroxyde.
Formule du protoxyde de mercure Hg?0, analogue à celle du protoxyde de cuivre (Cu’O).
2“ Peroxyde ( oxyde rouge , précipité per se). Sa couleur varie, suivant le degré de calcination, depuis le jaune orange jusqu’au rouge brique. 11 a une saveur métallique fort désagréable. Il est un peu soluble dans l’eau , et sa dissolution aqueuse verdit légèrement le sirop de violettes. La lumière le décompose à la longue et le réduit à l’état métallique. Soumis à la chaleur rouge, le peroxyde de mercure se colore d’abord en brun d'une manière passagère, et laisse ensuite dégager son oxygène ; le mercure se réduit à l'état métallique sans passer par l’état intermédiaire de protoxyde. Il est jaune à l’état d’hydrate , et perd son eau à une chaleur très-basse,
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on prenant une couleur rouge. Le peroxyde de mercure ne forme pas , avec les acides , des composés aussi stables que ceux que produit le protoxyde. En général les peroxydes sont des bases faibles : plus un métal s’oxyde, plus il perd de sa propriété de base.
Composition. HgO = 1265, 122 ( Hg ),
1365, 122 —i éq. de bioxyde HgO.
Préparation. On peut obtenir le peroxyde de mercure en chauffant le mercure longtemps à l’air. L’oxyde ainsi formé s’appelait autrefois chaux métallique. Pour avoir le peroxyde de mercure parfaitement pur, il faut chauffer modérément l’azotate , de manière à ne décomposer que l’acide azotique. Car si la chaleur dépasse 400° , l’oxyde lui-même se décompose. D’un autre côté, si l’on ne chauffe pas assez , l’oxyde sera impur, car tout l’acide azotique n’aura pas été éliminé. Dans ce dernier cas, on enlève l’acide par un peu d’alcali. Quoi qu’il en soit , il faut se défier de la pureté de cet oxyde , lorsqu’on veut l’employer dans les analyses des substances organiques.
( Gay-Lussac. )
Composés sulfurés.
Il y a deux sulfures correspondant aux deux oxydes :
1° Le protosulfure est, comme le protoxyde , très-peu stable. Dès qu’on cherche à l’isoler , il se décompose en persulfure et en mercure. Il se dissout dans les sulfures alcalins, avec lequel il parait former des sulfosels.
Composition. Hg’S. analogue à celle du protoxyde (Hg’O).
On l’obtient en précipitant un sel de mercure au minimum, par l’hydrogène sulfuré.
2° Le persulfure ( sulfi.de , deutosulfure , cinabre , vermillon). Lorsqu’on fait tomber le mercure en poudre fine sur du soufre fondu, on obtient une matière noire , connue autrefois sous le nom d’æthiops minéral , qui correspond par sa composition à l’oxyde rouge de mercure. Il se compose de 1 éq. de
tlYDR XflGVmrKS.
mercure et <ie 1 éq. de soufre ; Je là, sa formule = HgS. Celle môme matière (persulfure) , chauffée dans des vases fermés, se volatilise sans s’altérer; le produit de la sublimation est /ouge ( cinabre). On aurait peine à croire que ces deux corps sont identiques, si l’on ne savait pas qu’ils sont constitués exactement des mômes éléments , de la même quantité de soufre «t de la même quantité de mercure (isoméric). En triturant longtemps ensemble du mercure , du soufre et de la potasse , on obtient immédiatement le vermillon.
Le persulfure de mercure se rencontre dans la nature , en masses compactes et cristallisées. Sa couleur est variable et dépend le plus souvent de son état d’agrégation moléculaire. Il se volatilise sans se fondre, et cristallise, par le refroidissement, en prismes hexaèdres. Chauffé au contact de l’air, il dégage de l’acide sulfureux et du mercure métallique. Il est réduit par un grand nombre de métaux , et particulièrement par le fer. II se combine avec beaucoup d'autres sulfures pour former des sulfosels , dans lesquels il parait faire fonction de sulfacide.
Le vermillon est employé en peinture et quelquefois en médecine.
Le sélénium et probablement le tellure donnent avec le mercure des composés analogues à ceux que produit le soufre.
Composés chlorés.
Le chlore forme avec le mercure deux chlorures correspondant exactement , par leur composition , aux deux oxydes.
1° Protochlorure ( caloniélas , mercure doux , panacée mercurielle , précipité blanc). Il est blanc, et prend une teinte légèrement grisâtre à l’air, en se transformant probablement en perchlorurc et en mercure métallique. Il noircit assez promptement à la lumière. Il est volatil et presque insoluble dans l’eau. Il faut 1200 p. d’eau pour dissoudre
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1 partie de calomélas. Le eltlore le dissout en le changeant en perchiorure. Aucun métal ne le décompose à la température ordinaire et à sec.
Composition. IIgsCI, analogue à celle du protoxyde (Hg'O).
Préparation. On obtient le protochlorure de mercure de plusieurs manières : 1° Par la voie humide : à cet effet, on précipite l’azotate de mercure au minimum par du sel marin. Si l’azotate employé contient un peu de sel de peroxyde, il se produira en même temps du perchiorure de mercure soluble. 2° Par la sublimation ( voie sèche ) : on calcine ensemble un mélange de 6 parties de sulfate de protoxyde de mercure et 4 parties de sel marin. Les vapeurs de protochlorure se condensent dans le col delà cornue , sous forme de prismes à quatre pans, anhydres. Le verre du vase et les cristaux qui s’y trouvent, s’électrisent en sens opposé (le verre s’électrise vitreusement et le mercure résineuscment ). On obtient le protochlorure de mercure également par la voie sèche , en chauffant ensemble 4 p. de sublimé corrosif et 3 p. de mercure. Les vapeurs de protochlorure se condensent sous forme de poudre blanche , dans un récipient contenant de l’eau.
Le protochlorure est fréquemment employé eu médecine , et principalement en Angleterre. Il agitconimc purgatif.
2° Perchiorure (chloride, bichlorure, sublimé corrosif). Il est d’un blanc de satin et demi-transparent. Il cristallise en aiguilles ou en prismes quadrangulaires anhydres. Il est soluble dans l’eau; il faut 20 parties d’eau froide et 3 parlies seulement d’eau bouillante pour dissoudre 1 partie de sublimé corrosif ; il est également soluble dans l’alcool. Sa saveur est très-désagréable et persiste pendant fort longtemps. Il rougit la teinture de tournesol. Il est beaucoup plus volatil que le prolochlorure. Trituré avec le mercure , il se convertit en protochlorure. Quand on plonge à la fois plusieurs lames de différents métaux (étain, bismuth et antimoine) dans une dissolution de sublimé corrosif, on remarque que celui-ci
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attaque tes métaux successivement , chacun dans son ordre «l’affinité pour le chlore. Ainsi l’étain est attaqué le premier, puis le bismuth , et en dernier lieu l’antimoine. Le cuivre , le zinc et le fer sont attaqués à peu près simultanément. Les alcalis caustiques , versés en petite quantité dans une dissolution aqueuse de perchlorure de mercure , produisent un précipité blanc qui est un oxychlorure. L’hydrogène sulfuré , employé sans excès , y forme un précipité blanc grisâtre ( sulfochlorure).
Le perchlorure de mercure se combine très-bien avec les chlorures alcalins et certains chlorures métalliques , pour former des chlorosels (chlorures doubles) parfaitement cristatlisables, dans lesquels le perchlorure de mercure fait fonction d’acide ( chloracide ).
Composition. Hg Cl, ou HgCl*, analogue à celle du peroxyde ( HgO ).
Préparation. Lorsqu’on traite le peroxyde de mercure par l’acide chlorhydrique ou par l'eau régale, on obtient le perchlorure que l’on fait cristalliser par évaporation. Ce procédé est rarement employé. On préfère préparer le sublimé corrosif, par la voie sèche , en calcinant parties égales de sulfate de mercure au maximum et de sel marin. Le perchlorure se sublime et se condense sous forme de cristaux octaédriques.
Usages. Le sublimé corrosif est un poison énergique. Il est employé dans le traitement des maladies syphilitiques. Les individus qui ont fait un usage longtemps continué de ce remède, contiennent , dit-on , du mercurejusque dans le sang et dans la substance des tissus. Les expériences qu’on a faites à cet égard , comportent peu d'exactitude ; elles sont par conséquent peu concluantes. — Le sublimé corrosif est encore quelquefois employé pour conserver des cadavres et des pièces d’anatomie ; mais comme le sulfate d’alumine peut , sous ce rapport , remplacer parfaitement le sublimé corrosif (sur lequel il a, en outre, l’avantage d’étre moins cher), il est à croire
que le sulfate d'alumine deviendra bientôt d on usage général. L’albumine (blanc d’œuf) est le contre-poison du sublimé corrosif, non parce qu'il transforme celui-ci en calomélas insoluble, mais parce que l’albumine forme, en se coagulant, une enveloppe protectrice qui s’oppose en partie à l’action délétère du percblorure de mercure.
L’iode , comme le chlore , forme , avec le mercure , deux composés correspondants aux chlorures.
Pi otoiodurc. Il est d’un vert foncé , insoluble dans l’eau.
On l’obtient par des procédés tout à fait analogues à ceux par lesquels on obtient le protochlorure. En précipitant un protosel de mercure par un iodure alcalin , on l’obtient à l'état d’hydrate. Sa composition estHg’I, analogue à celle du protochlorure ( Hg’CI).
Periodure ( iodidc , biiodure). Il est d un beau rouge et se volatilise en vapeurs jaunâtres qui se condensent, par le refroidissement , sous forme de lames rhomboïdales. Comme il est un peu moins soluble que le percblorure, on peut l’obtenir par voie de précipitation. Sa composition est Hgl , analogue â colle du percblorure (Hg Cl).
Les iodures peuvent servir aux mêmes usages que les chlorures; le premier peut remplacer le calomélas, et le dernier le sublimé corrosif.
Le prétendu sesquiiodure n’est qu’un iodure intermédiaire, composé de 1 équiv. de protoiodure et del équiv. de periodure. Il est jaune.
Le brome forme , avec le mercure , des bromures qui ont encore plus d’analogie avec les chlorures , que les iodures.
Le fluor se comporte comme le chlore.
Le phosphore et Y arsenic produisent avec le mercure des composés noirs, fusibles, et décomposables par la chaleur.
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Alliages ( amalgames ) (1).
Ils sont tous décomposables par la chaleur. Le mercure entraîne , en se volatilisant , une certaine quantité du métal avec lequel il se trouve amalgamé ; et à son tour le métal fixe qui reste retient des traces de mercure qu’il abandonne difficilement , quelque forte que soit la chaleur.
Étain. Le mercure s'amalgame très-facilementavec l'étain. Le tain est un amalgame employé dans la fabrication des glaces. A cet effet , on verse du mercure sur une feuille d'étain étendue horizontalement; l’on y applique ensuite le verre dont on veut faire une glace. L’amalgame d elain adhère à la surface du verre qui se trouve en contact avec lui , l’autre surface restant libre. Cet amalgame se compose d’environ 3 parties de mercure et de 1 partie d’étain. Il y a , en général, contraction dans les amalgames d'étain.
Zinc. En versant 2 { part, de mercure sur 1 partie de zinc chauffé , on obtient un amalgame qui , réduit en poudre , sert à frotter les coussins des machines électriques.
Bismuth. Ce métal se combine très-facilement avec le mercure, dans lequel il semble se dissoudre. L’amalgame qui se produit est susceptible de cristalliser.
Plomb. Le mercure peut dissoudre jusqu’à la moitié de son poids de plomb , sans perdre sa liquidité. Dans cet état , il tache les doigts et fait queue.
Des tiges d’or, d argent, de plomb, d’ étain, d ezinc , plongées dans du mercure, se recouvrent., au bout d’un certain temps , de cristaux d’amalgame (Daniel).
Le mercure , mis en contact avec le sodium et une dissolution de sel ammoniac , se gonfle énormément ; il décuple au moins son volume , en même temps qu’il se change en une masse bulyrcusc qui , exposée à l’air , revient à l’état de mercure métallique, en dégageant de l’ammoniaque. Cette
(i) Amalgame, dérive de deux mots çrrecs: «.««, ensemble; yauiïi, se marier.
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espèce d'amalgame , appelé par quelques chimistes hydrure ammoniacal de mercure et de sodium , est probablement un amalgame de mercure et d’ammonium , qui , étant peu stable, se décompose à l’air en ammoniaque et en mercure (1).
A. Sels de protoxyde de mercure ( sels au minimum).
Les sels solubles sont incolores; la plupart des sels insolubles sont d’un blanc jaunâtre. Ils ont une saveur styptique , trèsdésagréable , et se changent facilement en sels de peroxyde. Ils sont un peu moins vénéneux que les sels de peroxyde.
1° Les alcalis les précipitent en noir (protoxyde qui se convertit presque aussitôt en peroxyde et en mercure métallique). On fait jaillir de ce précipité des globules métalliques lorsqu’on le comprime fortement dans un linge.
2° L’acide sulfhydrique en excès les précipite en noir; si le réactif est employé en petite quantité , le précipité est blanc.
3° Le cyanoferrure de potassium les précipite en blanc.
4° L’acide chlorhydrique et les chlorures solublesy forment un précipité blanc très-peu soluble (calomélas).
5° Une lame de cuivre blanchit étant plongée dans une dissolution mercurielle. Calcinés dans un alcali ou avec toute autre base , les sels de mercure donnent , par la distillation , du mercure métallique ( excellent caractère).
Espèces.
Azotate. En traitant du mercure en excès par l’acide azotique faible , on obtient, par évaporation , 1 azotate neutre, cristallisé en aiguilles. Celui-ci se décompose dans l’eau en azotate basique (sous-azotate) blanc , insoluble et composé de 2 éq. de base et de 1 éq. d’acide, et en azotate acide qui reste en dissolution. Ce dernier est un caustique souvent employé dans le traitement des ulcères syphilitiques. On le connaissait
(î) Les alchimistes auraient probablement fondé sur cet amalgame, s’ils l’avaient conuu , les plus grandes espérances pour arriver à la découverte de la transformation des métaux vils en métaux nobles.
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autrefois SOUS le nom d eau mercurielle , de remède du capucin , de remède du duc d' An tin. L’azotate de mercure donne par l’ammoniaque un précipité grisâtre , qui est un sous-sel à base de mercure et d’ammoniaque , si le précipitant n’est pas employé en excès. Ce sous-sel a été appelé mercure soluble de Halincmann. L’azotate précipité par l'acide chlorhydrique donne du protochlorure de mercure insoluble et de l’acide azotique qui reste en dissolution. Or, si la liqueur est peu étendue et que l’acide chlorhydrique soit en excès , une grande partie du précipité, sinon la totalité , peut rentrer en dissolution; car l’acide chlorhydrique, formant avec l’acide azotique de l’eau régale, peut faire passer le protochlorure à l’étalde perchlorure soluble. C’est là uue circonstance importante dont il faut tenir compte dans les analyses.
Sulfate. En traitant le mercure par l’acide sulfurique étendu , on obtient le sulfate cristallisé en petits cristaux prismatiques. II est soluble dans l’eau , et ne s’y décompose point, comme l’azotate , en sous-sel insoluble et en sous-sel soluble. Cette décomposition n’a lieu qu’avec ie sulfate de peroxyde de mercure.
B. Sels de peroxyde de mercure ( sels au maximum).
Les sels solubles sont incolores. Quelques sels insolubles sont jaunes. Ils sont très-vénéneux , surtout lorsqu’ils sont solubles.
Ils ont uue saveur métallique fort désagréable. Ils ont tous une réaction acide et de la tendance à se transformer dans l’eau en sels basiques peu solubles et en sels acides trèssolubles ; ce qui prouve que le peroxyde de mercure est une base faible , comme en général tous les peroxydes.
l°LesaIcaIis les précipitent en jaune ( peroxyde hydraté). Lorsque la liqueur contient de l’ammoniaque, le précipité est blanc.
2° L’acide sulfhydrique les précipite d’abord en blanc ; en continuant d’y verser de l’acide sulfhydrique , le précipité devient jaune , rouge , et finit par devenir noir. Le précipité
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blanc ou jaune est un sel double formé de sulfure et de sel de peroxyde de mercure. Le précipité noir est le persulfure de mercure.
3° L’acide chlorhydrique et les chlorures solubles n’y donnent point de précipité , le perchlorure de mercure étant soluble.
4° Des lames d'or, de cuivre, de fer et de zinc sont blanchies dans une dissolution de sel de mercure au maximum , tout comme dans une dissolution de sel mercuriel au minimum.
Tous les sels de mercure sont détruits par la chaleur , et donnent , par la calcination avec un alcali, du mercure métallique qui , après s’être volatilisé , se dépose sous forme de petites gouttelettes sur les corps froids qu’il rencontre. Il est inutile d’ajouter du charbon à l’alcali , car l'oxyde de mercure se réduit spontanément à la chaleur rouge.
Especes .
Azotates. L’azotate neutre , obtenu en traitant du mercure en excès par l’acide azotique bouillant, est incristallisablc. Il a une réaction acide et ne porte pas les caractères d’un véritable sel. Dans l’eau froide , il se partage en sel acicle très-soluble , et en sous-sel blanc peu soluble. Dans l’eau bouillante, le sous-sel qui se précipite est jaune; il était autrefois connu sous le nom de turbith nitreux. Le sousazotate est susceptible de cristalliser. Il donne , par la calcination , du peroxyde qui , au lieu d’être coloré en beau rouge , est coloré en jaune sale , quoiqu’il soit très-pur.
Sulfates. Le sulfate neutre s’obtient en traitant 3 parties de mercure par 2 parties d’acide sulfurique concentré. Il est soluble dans les acides sulfurique et azotique. Mis dans l’eau , il se partage en sulfate acide très-soluble , et en soussulfate jaune peu soluble. Ce dernier est connu sous le nom de turbith minéral , du nom d’une plante ( convolvulacée ) qui porte le nom de turbeth et à laquelle ou attribuait des pro-
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priétés analogues à celles du sulfate basique de mercure. Ce sous-sulfate est un sel tribasique , composé de 3 éq. de peroxyde et de 1 éq. d’acide (3HgO,S03). Le sulfate acide n’est pas trouble par l’ammoniaque (5e/ double soluble). Le sulfate neutre donne , avec l’ammoniaque, un sous-sel double peu soluble , qui , étant desséché , fond sur les charbons ardents.
BISMUTH
Sysonïme. ÎVismutli ( allem. ).
Propriétés physiques. Le bismuth est un métal d’un blanc tirant sur le rouge. Il est cassant, insipide et inodore. Son poids spécifique est 9,822. Sa structure est laruelleuse. Le bismuth est, de tous les métaux, celui qui cristallise le plus facilement : il cristallise en trémies pyramidales qui dérivent du cube. A l’état de pureté il est un peu ductile , et lorsqu’on le ploie , il fait entendre un cri semblable au cri de l’étain ( Chaudet ). Il fond à la température de2i7'> : on peut le couler sur du papier. Il est volatil à une température élevée ; cependant il ne l’est pas assez pour qu’on puisse le distiller.
Propriétés chimiques. Le bismuth se ternit à l’air humide et se recouvre d’une pellicule d’un brun rougeâtre. Par le grillage il se change en une poudre brunâtre ( cendres de bismuth) qui parait être un mélange de protoxyde et de bismuth métallique. A la chaleur rouge, il brûle, au contact de l’air, avec une légère flamme bleue, en répandant des vapeurs jaunes. Il ne décompose l’eau à aucune température. L’acide sulfurique concentré l’attaque à chaud et le dissout avec dégagement d’acide sulfureux. I/acide chlorhydrique et l’acide sulfurique faible ne l’attaquent pas sensiblement. L’acide azotique et l’eau régale sont les véritables dissolvants du bismuth. Le bismuth Se combine difficilement avec le phosphore et l’arsenic. 11 se combine directement avec le soufre et le sélénium, à l’aide de la chaleur. Il brûle avec flamme dans le chlore gazeux. 11 s’allie ayec la plupart des métaux.
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État. Le bismuth se rencontre, comme 1 or, presque toujours à l'état natif, en masses lamellaires, ou cristallisé en cubes. Il n'existe que dans les terrains anciens, où il accompagne les minerais de plomb, de cuivre et d’argent. 11 contient presque toujours un peu d’argent et d’arsenic. On le trouve en Saxe, en Bohème, en Carinlhie, en Suède et en Norvège.
Les espèces minérales de bismuth sont fort rares :
1° Sulfure plombo- cuivreux (nadelerz). On ne trouve cette espèce que dans les mines de Bérézof en Sibérie. Elle est d’un gris d'acier, d’une légère teinte rougeâtre, et renferme, outre le plomb et le cuivre, du tellure et du nickel.
2° Tellurure de bismuth. Il se présente en lames hexagonales ou irrégulières, à cassure striée, d’un gris de plomb. Il est ordinairement accompagné de minerai d’or. On le rencontre en petite quantité à Schoubkan, près de Schemnitz (Hongrie), en Transylvanie et en Norvège. ,
3° Arséniure. 11 ressemble à l’arsenic natif. On le trouve àPalbaum, près de Marienberg (Saxe).
k° Oxyde. Il est très-rare et ne se rencontre qu’à l’état pulvérulent à la surface du bismuth natif.
5° Sulfure. Il est d’un gris de plomb éclatant, Iamelleux ou en aiguilles rayonnées.
Préparation. Comme le bismuth se rencontre le plus ordinairement à l’état natif, on n’a qu’à le débarrasser de sa gangue pour le livrer au commerce. Pour avoir le bismuth chimiquement pur, on traite le bismuth du commerce par différents procédés :
1° On dissout le bismuth du commerce dans de l’acide azotique ; on ajoute ensuite à l’azotate de bismuth une quantité d'eau suffisante pour précipiter le bismuth à l’état de sous -azotate blanc. Enfin, en calcinant le précipité avec du charbon et un fondant , on obtient le bismuth sensiblement pur.
2° On concasse le bismuth du commerce en petits mor-
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ceaux, el on le fait fondre dans un creuset, après l'avoir préalablement mélangé avec environ un dixième de son poids de salpêtre. Tous les métaux étrangers sont oxydés par le salpêtre, ainsi qu'une portion de bismuth. Le résidu est du bismuth renfermant une certaine quantité d’oxyde. Pour avoir le bismuth pur, on le fait refondre dans un creuset brasqué.
Mais aucun de ces procédés n’enlève au bismuth tout l’argent qu’il peut contenir, et il en contient jusqu’à 0,0013.
Il est encore plus difficile de séparer l’argent du bismuth, au moyen de la coupellation , que de le séparer du plomb par ce même procédé. Comme le bismuth fond à une température peu élevée , ne pourrait-on pas se servir de la fusion pour amener la séparation de ces métaux? (Voy. Plomb , pag. 338 )
Historique. Agricola ( vers 1520) fait déjà mention du bismuth comme d’un métal particulier. Avant cette époque le bismuth avait été probablement confondu avec le plomb.
Composés oxygénés.
On connaît deux degrés d’oxydation du bismuth : 1° le protoxyde, 2° le peroxyde. Le premier seul fait fonction de base. Le prétendu sous-oxyde qui se forme lentement par l'exposition du métal au contact d'un air humide, n’est autre chose qu’un mélange de protoxyde et de bismuth métallique.
1° Protoxyde. A l’état anhydre il est jaunâtre, pulvérulent , se colorant passagèrement en brun pendant la calcination. Il fond à la chaleur rouge et, comme la litharge , il traverse les coupelles et les vases de grès. II est facilement réductible par le charbon. Il se comporte au chalumeau à peu près comme le tellure et l’antimoine. Au chalumeau il se réduit instantanément sur le charbon ; en continuant à l’exposer à la flamme , il se volatilise sensiblement et s’entoure d’une auréole à bord rouge ou orangé.
A l’état A' hydrate, leprotoxyde de bismuth est blanc et perd
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facilement son eau par la chaleur. Il se combine bien avec les acides. Parmi les alcalis , l’ammoniaque seule en dissout une petite quantité. Il est sensiblementsoluble dans les huiles. Chauffé avec du sel ammoniac il donne naissance à une poudre blanche volatile qui porte le nom de fleurs argentines de bismuth (chlorure double de bismuth et d’ammonium).
Composition. BiO, = 886,918 (Bi ),
986,918 = 1 équiv. de protoxyde de bismuth.
On le prépare en calcinant l’azotate de bismuth.
2° Peroxyde. Il est de couleur puce foncée , semblable au peroxyde de plomb. A la température de 350° environ , il se transforme en protoxyde jaune. Il est facilement réduit par le charbon. Les acides sulfurique , azotique et phosphorique l’attaquent en dégageant de l’oxygène; sous ce rapport le peroxyde de bismuth se comporte absolument comme le peroxyde de plomb.
Composition. Bi’ O’. (Slromeyer.)
On l’obtient en faisant bouillir avec un chlorite alcalin le protoxyde hydraté.
Composés sulfurés.
Sulfure. Il est d'un gris bleuâtre , semblable au sulfure d’antimoine. Il cristallise en prismes, tétraèdres aciculaires entrelacés. Il est fusible et volatil. Il est réduit parle fer. Chauffé au contact de l’air , il bouillonne et répand des vapeurs mêlées de gaz acide sulfureux. On le rencontre naturellement en Saxe , en Bohême , etc.
Composition. BPS’, analogue à celle du peroxyde ( Bi’O5 ).
Il existe probablement un sulfure de bismuth ( BiS ) , analogue au protoxyde.
Le sélénium se comporte comme le soufre.
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Composés chlorés.
Chlorure. Il est blanc, déliquescent, de consistance butyreuse ( beurre de bismuth). Il est très-volatil. lise décompose dans l’eau en oxychlorure blanc qui se précipite , et en acide chlorhydrique qui reste en dissolution avec une petite quantité de chlorure. Cet oxychlorure est quelquefois employé comme fard , sous le nom de blanc d’Espagne.
Composition. BiCl , analogue au protoxyde.
On peut l’obtenir directement en projetant du bismuth en poudre dans du chlore gazeux . La combinaison est accompagnée de chaleur et de lumière.
Le brome , l’iode et probablement le fluor donnent avec le bismuth des composés analogues.
Le phosphore a très-peu d’affinité pour le bismuth.
L ’arséniure de bismuth est peu stable, et complètement décomposable par la chaleur. L’arsenic rend le bismuth trèscombustible.
Alliages. Le bismuth forme avec l’étain , le plomb et le mercure , un alliage fusible à la température de l'eau bouillante (voy. Plomb, p. 360). Avec l’argent, il donne un alliage d’un blanc éclatant , connu sous le nom à! argent mussif.
Sels de bismuth.
Caractères généraux. Ils sont blancs ou incolores. Ceux d’entre eux qui sont solubles se décomposent dans l’eau en sous-sels blancs très-peu solubles, et en sursels très-solubles.
1° Les alcalis les précipitent en blanc. Le précipité est insoluble dans un excès de précipitant.
2° Le carbonate de potasse les précipite en blanc. Ce précipité est complet; il retient seulement un peu dépotasse. Le précipité produit par le carbonate de soude est moins complet. Le carbonate d’ammoniaque en excès y donne un préci-
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pité complet. Par la chaleur , on chasse tout le carbonate d’ammoniaque , et on a l’oxyde de bismuth pur.
3° L’acide sulfhydrique précipite tout le bismuth à l’état de sulfure noir.
V* La noix de galle les précipite en jaune clair.
5° L’acide iodhydrique et les iodures alcalins y produisent un précipité brun très-soluble dans un excès d'iodure alcalin.
6° Le cyanoferrure de potassium les précipite en blanc.
7° Le fer , le zinc , le cuivre et l’étain précipitent le bismuth de ses dissolutions.
Espèces.
Azotate. Il cristallise en prismes blancs, contenant 1 éq. d’eau. Il a une réaction acide. Il est soluble dans une petite quantité d’eau. Dans une grande masse d'eau, il se décompose en sous-azotate. Ce sous-azotate porte les noms de blanc de fard , de magister de bismuth. Il est quelquefois employé en médecine. On peut employer l’azotate de bismuth comme encre sympathique , en exposant au contact de l’hydrogène sulfuré les caractères tracés avec une dissolution de ce sel.
Composition. BiO, N05+H0= 1 équiv. d’azotate de bismuth cristallisé.
On le prépare en dissolvant à la température ordinaire le bismuth pur par l’acide azotique . L’action est extrêmement vive , si le métal est en poudre.
Sulfate. Il est difficile de l’obtenir neutre. Mis dans l’eau, il se partage en sulfate tribasique et en sulfate acide qui est susceptible de cristalliser en aiguilles par l’évaporation . Le sulfate acide se décompose , à son tour , dans une grande quantité d’eau , en sulfate basique et en sulfate acide ; en répétant cette dissolution un certain nombre de fois , on finit par séparer à peu près tout le bismuth.
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DIXIÈME FAMILLE
STANNACÉS ( Stannacea ).
Cette famiHe comprend l'étain, le molybdène , le tungstène , Yurane et le vanadium. L’histoire de quelques-uns de ces corps laisse encore beaucoup à désirer. Voici les principaux points d’analogie qui peuvent être invoqués en faveur de l’établissement de cette famille1
1° L’étain, le molybdène , le tungstène , l’urane et le vanadium ont tous une grande affinité pour l’oxygène.
2„ Ils peuvent se combiner avec l’oxygène en plusieurs proportions.
3° Les peroxydes des stannacés sont de véritables acides susceptibles de se combiner avec les bases, pour former des stomates, des molybdates, des tungstates , des uranates etdcs vanadates , crislallisables et à proportions définies.
4° Les protoxydes des stannacés sont tous des bases très-faibles. Leurs combinaisons avec les oxacides sont en général incristallisables , à proportions indéterminées , et conservent une réaction acide ; en un mot, ce ne sont pas de véritables sels.
5° Le chlore , le brème et le soufre se combinent avec les stannacés , en autant de proportions que l’oxygène.
6° Les stannacés s’accompagnent souvent dans leurs rainerais respectifs, circonstance qui peut mettre sur la voie de leur isomorphisme.
ÉTAIN
Étymologie. Le nom detain vient , par corruption , du mot latin stannum.
Synonyme. Zinn (allem.).
Propriétés physiques. L’étain est d’un beau blanc d’argent. II acquiert , par le frottement , une odeur particulière. Il est un peu moins mou que le plomb et dépourvu d’élasticité. Il est susceptible de cristalliser en prismes. Quand on le plie il fait entendre un petit craquement, appelé par les anciens , cri de l’étain (qui est dû au dérangement de la structure cristalline). Sa densité est 7,291. C’est un des métaux les plus malléables ; il peut se réduire , sous le laminoir, en feuilles
STANNACÉS.
extrêmement minces , vendues dans le commerce sous le nom de stannicl ou de Zinfolie. L’étain est très-ductileet assez tenace. Il faut un poids de 24 kilog. pour rompre un fil de 2 millimètres de diamètre. C’est le métal le plus fusible; il fond à 228°. On peut le couler, étant fondu, sur du papier et d'autres étoffes sans les brûler. Lorsqu’on le fait fondre et tomber dans l’eau , on l’obtient dans un état de division particulier, appelé grenaille d’étain. L’étain paraît être un peu volatil.
Propriétés chimiques. Chauffé au contact de l’air il brûle avec flamme et se convertit en peroxyde. L’étain, coulé dans des moules , présente à sa surface une couleur irrisée , ce qui tient à des phénomènes d'oxydation. Il décompose l’eau à la chaleur rouge et se change en protoxyde. L’acide azotique très-concentré n’attaque pas l’étain ; étendu , il l’attaque , le transforme en peroxyde sans le dissoudre. L’acide sulfurique ne l’attaque qu’à chaud. L’acide chlorhydrique le dissout promptement avec dégagement d’hydrogène. L’eau régale l’attaque vivement à froid. Les alcalis fixes le dissolvent : l’étain s’oxyde aux dépens de l’eau, en même temps qu’il se dégage de l’hydrogène. Il brûle avec flamme dans le chlore gazeux. L’étain s’allie avec presque tous les métaux.
État. II existe un petit nombre de pays possédant des mines d’étain assez importantes pour mériter d’être exploitées en grand Ces pays, en quelque sorte privilégiés, sont, en Europe, l’Angleterre , la Saxe et la Bohême ; en Asie , Banka et Malakka. On ne rencontre jamais l’étain à l’état natif. Les minéraux d’urane , de tantale , de titane et de zinc , contiennent presque toujours des traces d’oxyde d’étain . On trouve l’étain dans la nature :
1° A l’état d’oxyde , en filons et en veinules disséminées dans les terrains anciens. On a découvert deux gîtes d’étain en France , l’unàPiriac (Seine-Inférienre), l’autre à Vaulry ( Haute-Vienne) ; mais ils ne sont pas assez importants pour être exploités avec avantage. L’oxyde d’étain natif est d'un brun rougeâtre , quelquefois gris verdâtre. Il est presque tou-
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jours mêlé avec du peroxyde de fer , avec de l’oxyde de manganèse et de l’oxyde de tantale.
2° A Y état de sulfure l’élain est fort rare. On ne l’a encore rencontré qu’en Cornouailles et au Mexique ; et encore est-ce le sulfate de cuivre qui prédomine dans ce minerai.
Préparation. On grille le minerai d’étain pour en expulser le soufre et l’arsenic qu’il pourrait contenir, et l’on réduit l’oxyde d’étain avec du charbon. L’étain du commerce n’est jamais pur. L’étain anglais, qui passe pour le plus pur parmi les étains de l’Europe , contient presque toujours des traces de cuivre , de plomb et quelquefois d’arsenic.
Pour avoir l’étain chimiquement pur , il faut traiter l’étain du commerce par l’acide nitrique, laver l’oxyde qui en résulte et le réduire avec du charbon. L’étain , parfaitement pur , a un cri bien plus prononcé que l’étain du commerce.
Historique. L’étain est un des métaux le plus anciennement connus. Les îles Cassitérides (1), dont parlent les anciens géographes , et le commerce des Phéniciens sur les côtes de l’Espagne témoignent de la haute antiquité de l’étain. Les alchimistes l’avaient consacré à Jupiter en le représentant par le symbole % de la planète du même nom.
Alliages. Le fer-blanc est un alliage d’étain et de fer. Une feuille de fer bien décapé {tôle) qu’on plonge dans un bain d’étain , se mouille comme dans l’eau ; à mesure que la couche d’étain se refroidit , elle reste fortement adhérente au fer (superposition de l’étain). Un barreau aimanté est propre à déceler la plus légère trace de cet alliage. L’étain rend le fer trèscassant et susceptible de s’altérer rapidement dans l’eau. En lavant le fer-blanc avec de l’eau régale ou avec de l’acide azotique affaibli , on meta découvert la face cristalline de l’étain offrant des bigarrures et des dessins bizarres assez agréables à la vue. C’est là ce qui constitue le moiré ( mot tartare signifiant bigarrure ) qui se vendait autrefois au poids de l’or et que
(i) Dujgrec Kctrrirtpoç , étain.
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les Chinois et les Orientaux connaissaient bien longtemps avant les Européens. Comme le moiré se ternit à l’air , il faut le recouvrir d'une légère couche de vernis. Le moiré n’est autre chose que la cristallisation naturelle de l’étain allié avec le fer. Les acides enlèvent la couche d’étain la plus superficielle , ternie par l’action de 1 air et confusément cristallisée par suite d’un refroidissement brusque et inégal.
Composés oxygénés.
II existe trois oxydes d’étain dans lesquelles les proportions de l’oxygène sont entre elles comme les nombres 1, 1 7, 2.
1° Protoxyde. Il est d’un gris noir. Il est très-avide d’oxygène et se suroxyde facilement. Chauffé à l’air il brûle comme de l’amadou et se change en peroxyde. A l’état hydraté il est blanc , soluble dans les acides , dans les alcalis fixes, et insoluble dans l’ammoniaque.
Composition. SnO = 735,296 (Sn), .
835,296 = 1 équival. de protoxyde d’étain.
En traitant le protochlorure d’étain par l’ammoniaque , on obtient un précipité blanc; on l’évapore pour chasser l’eau et l’ammoniaque. Le résidu pulvérulent est d’un gris noir ; c'est le protoxyde d’étain.
2° Sesquioxide. A l’état d’hydrate , il se présente sous la forme d’une masse blanche , gélatineuse et difficile à laver. Calciné à l’abri du contact de l’air, il est noir.
Composition. Sn’O5.
On l’obtient en faisant digérer dans du protochlorure d’étain du sesquioxyde de fer hydraté.
3° Peroxyde. ( acide stannique). Préparé par l’action de l’acide azotique sur l’étain , le peroxyde d’étain se présente sous la forme d’une poudre blanche , contenant de l’eau qui
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s'en va vers 300°. Il est complètement insoluble dans l'acide azotique. Préparé en précipitant le bichlorure ( chloride ) d'étain par l’ammoniaque , ce même peroxyde est d’un jaune pâle , gélatineux ; desséché à l’air , il devient d’un blanc lustré comme de la soie , et il est un peu soluble dans l’acide azotique. Ainsi , le peroxyde d’étain préparé de deux manières différentes , possède quelques propriétés différentes , bien que dans l’un et dans l’autre cas , sa composition soit la même. ( Jsomérie ). — Le peroxyde d’étain étant insoluble dans l’acide nitrique, comme du reste dans presque tous les acides, il est facile de séparer l’étain des autres métaux qui , comme le plomb , le fer , le cuivre , sout tous très-solubles dans l’acide azotique. Il convient d’appeler le peroxyde d’étain acide stannique ; car , il n’a pas la moindre affinité pour les acides , tandis qu’il rougit le tournesol et se combine avec les bases. Fondu avec le borax ou avec le phosphate de soude, il donne un émail blanc , employé dans la fabrication des cadrans de montres , etc.
Composition. Sn O*.
Composés sulfurés.
Les degrés de sulfuration suivent la même progression que les degrés d’oxydation : 1 , 1 1 , 2.
1° Protosulfure. Il est d'un gris de plomb, mou et à cassure lamelleuse. Il est un peu moins fusible que l’étain. Par le grillage , il se transforme en peroxyde d’étain. Il se mélange en toutes proportions avec l’étain métallique. C’est le plus stable des sulfures d’étain.
Composition. SnS-
On l’obtient par la voie humide , en précipitant le protochlorure par l’hydrogène sulfuré; ou, par la voie sèche, en chauffant directement le soufre avec l’étain en proportions convenables.
2° Sesquisul/ure. Il est d’un jaune grisâtre d’un éclat métallique. A la tempériture blanche il se convertit en protosulfure , avec dégagement de soufre.
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Composition. Sn* S®.
On l'obtient en chauffant le protosulfure avec du soufre , jusqua ce qu’il ne se dégage plus de soufre.
o" Persul/ure ( or mussif, or de Judée , or mosaïque). Il existe sous forme de lames ou d’ècailles micacées d’un jaune d’or , douces au toucher. A la chaleur rouge , il dégage la moitié de son soufre et se transforme en protosulfure.
Composition. Sn S®, analogue à celle du peroxyde.
On l’obtient à l’état de poussière jaunâtre, en précipitant le perchlorùre d’étain par l’hydrogène sulfuré. Le potassium donne, avec ce même réactif, un précipité brun marron. Dans les arts, ou le prépare par la voie sèche, en chauffant dans un matras un amalgame d’étain, composé de 12 p. d’étain et de 3p. de mercure (le mercure sert à la division de l’étain) , avec 7 p. de soufre et 3 p. de sel ammoniac. Le sulfure ainsi obtenu est agrégé sous forme de pains , ayant une coloration un peu différente de celle que présente l’or mussif obtenu par la voie humide. L’or mussif est employé pour frotter les coussins des machines électriques.
Le persulfure d’étain est un acide analogue au peroxyde. Il faudrait l’appeler acide sulfo-stannique. Il se combine avec les sulfures alcalins (sulfo -bases) , pour former des sulfo-sels (sulfures doubles).
Le phosphore et l’arsenic, en se combinant avec l’étain, donnent naissance à des composés fusibles , et résistant à une forte température sans se décomposer.
Le carbone ne parait pas se combiner avec l'étain .
Composés chlorés.
Les composés de chlore correspondant aux composés d’oxygène sont :
1° Le protochlorure cT étain. Il est d’un blanc grisâtre, à cassure résineuse. 11 est fusible et volatil. Comme il a une grande tendance à se changer en chloride ( perchlorùre ) , il enlève
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le chlore aux chlorures de fer , de cuivre , de mercure, etc. Il se dissout dans une petite quantité d’eau. Si l’eau est en trop grande quantité, il se produit un précipité blanc d' oxychlorure formé de 1 éq. de protoxyde d’étain , de 1 6q. de chlorure et de 2 éq. d’eau. L’eau qui surnage est acide : elle contient de l'acide chlorhydrique libre. Aussi , avant de dissoudre le protochlorure, faut-il préalablement aiguiser l’eau avec un peu d’acide chlorhydrique qui s’oppose à la décomposition de l’eau, et,conséquemment, à la formation d’un oxychlorure insoluble. La dissolution du protochlorure d’étain est aussi avide d’oxygène qu’elle est avide de chlore. C’est ce qui fait que l’on s’en sert comme d’un moyen désoxy gênant ; dans cette action désoxygénante , le protochlorure d’étain se transforme en perchlorure trés-soluble et en peroxyde peu soluble, à moins que la liqueur ne soit très-acide. Le protochlorure d’étain ramène au minimum les sels de fer et de manganèse au maximum ; il réduit les oxydes d’antimoine , les acides arsénieux , arsenique, etc. Il absorbe le chlore gazeux avec chaleur et lumière. Il précipite l’or de ses dissolutions ; le précipité est marron ou vert; il est d’une belle couleur pourpre [pourpre de Cassius), si le protochlorure d’étain contient un peu de perchlorure. Il ramène le perchlorure de mercure (sublimé corrosifj à l’état de protochlorure (calomélas) et même à l’état de mercure métallique , si le protochlorure d’étain se trouve en excès dans la liqueur. Il ramène le perchlorure de cuivre à l’état de prolochlorurq, etc. Le protochlorure d’étain se combine avec les chloro-bases , (chlorures alcalins; pour former des clilorosels dans lesquels il joue le rôle d’acide.
Composition. SnCl ou Sn Cl*.
On obtient le protochlorure d’étain sous la forme d une matière vitreuse , en chauffant le protochlorure de mercure avec de l’étain. En traitant à une douce chaleur letain par l’acide chlorhydrique, on obtient le protochlorure d’étain cristallisé en petites aiguilles prismatiques blanchâtres, contenant un certain nombre d’équivalents d’eau que l’on n’a pas encore évalués.
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Dans cet état , il est connu dans le commerce sous le nom de sel d’étain. On l’emploie comme mordant dans la teinture.
2° Le perchlorwe ( deutochlorure , bichlorure , chloride, liqueur fumante de Libavius , spiritus Libauii ) est liquide, incolore, plus pesant que l’eau, d’une odeur suffocante, très-volatil et fumant à l’air. Il bout à 120°. Ses vapeurs sont très-lourdes : leur densité est 9 , 2. Le perchlorure d’étain a une grande affinité pour l’eau; lorsqu’on le met en contact avec une petite quantité d’eau , il se prend en une masse blanche présentant une sorte de cristallisation confuse. Il dissout l’étain métallique en le transformant en protochlorure. Il n’a point la propriété désoxygénante ni la propriété déchlorurante du protochlorure. Il ne précipite point la dissolution d’or.
Il est employé comme mordant dans la teinture en écarlate. ,
Composition. SnCl* ou SnCI‘.
On l’obtient anhydre , par la distillation , en chauffant ensemble 4- parties de sublimé corrosif avec 1 p. de grenaille d’étain. On l’obtient directement en brûlant l’étain dans du chlore gazeux. Le perchlorure d’étain est un acide comme le peroxyde. Il convient de lui donner le nom d’acide chlorostannique. Il se combine avec les chlorures alcalins pour former des chlorosels crislallisables.
Le brome et Xiode forment des composés analogues à ceux. ' que produit le chlore avec l’étain.
Sels d’étain.
On distingue deux espèces de sels d’étain : 1° les sels au minimum , 2° les sels au maximum.
Caractères communs aux deux especes. Ils ont une réaction acide. Le zinc , le fer , le cadmium , précipitent 1 etain de ses dissolutions sous forme de poudre grise qu’on peut aplatir sous le marteau et réunir en un petit culot d’étain métallique. Fondus avec du borax, les sels d’étain donnent des émaux opaques, qu’on applique sur la faïence ou sur la poterie.
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Comme la faïence et la couche d'émail qui la recouvre sont inégalement dilatables, il arrive que la surface se fendille sous l’influence de la chaleur.
A. Sels au minimum.
1° La potasse et la soude les précipitent en blanc; le précipité est soluble dans un excès de précipitant.
2° L’ammoniaque les précipite de même ; mais un excès ne redissout pas le précipité.
3° L’acide sulfhydrique y produit un précipité brun chocolat.
4° Le cyanoferrure de potassium les précipite en blanc gélatineux.
5“ Les iodures alcalins y forment un précipité qui passe promptement au rouge, et qui se dissout dans un excès de précipitant.
B. Sels au maximum.
1“ La potasse et la soude les précipitent en blanc ; le précipité est insoluble dans un excès de précipitant.
2° L’ammoniaque les précipite de même ; mais le précipité est soluble dans un excès d’ammoniaque.
Ce précipité devient gris par la calcination; tandis que le précipité de protoxyde reste blanc à toutes les températures.
3° L’hydrogène sulfuré y donne un précipité jaune ( or mussif).
4° Les iodures alcalins ne les troublent pas.
5° Le cyanoferrure de potassium y produit un précipité gélatineux jaunâtre.
6° Le zinc y forme un précipité blanc de protoxyde d’étain, avec dégagement d’hydrogène.
Espèces.
Sulfate de protoxyde. Il est soluble dans l’eau et cristallise en prismes très-minces. On l’obtient en versant de l’acide
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sulfurique dans une dissolution de protochlorure d’étain.
A zotate de protoxyde. Il est très-acide et incristallisable. Il lui manque donc les vrais caractères d’un sel.
Les prétendus deutosufatc et deutoazotate d’étain ne sont point de véritables composés salins. Ils sont liquides , incristallisables , et l’eau en précipite du peroxyde d’étain. La division des sels d’étain, en protosels et en persels ( sels au maximum et sels au minimum ) , ne comprend pour ainsi dire que le protochlorure et le perchlorure d’étain.
MOLYBDÈNE.
Étymologie. Le nom de molybdène vient du grec p plombagine ; parce que le minéral dont on retire le molybdène , avait été autrefois confondu avec la plombagine.
Propriétés physiques. Le molybdène est d’un blanc d’argent mat , susceptible de prendre le poli (Buchbolz). Il est trèspeu malléable et presque infusible. Son poids spécifique est 8,6. Obtenu par la réduction de l’acide molybdique par l’hydrogène à une température élevée, il se présente sous forme de poudre d'un gris cendré.
Propriétés chimiques. Le molybdène est peu altérable à la température ordinaire. Chauffé au contact de l’air, il devient brun , puis bleuâtre , et finit par se transformer en acide molybdique en répandant d’épaisses fumées.
L’acide sulfurique concentré l’attaque à chaud avec dégagement d’acide sulfureux. L’acide azotique l’attaque facilement, même à froid. Les acides chlorhydrique et fluorhydrique ne l’attaquent ni à chaud , ni à froid. Le chlore, le soufre, le phosphore et l’arsenic peuvent se combiner directement avec le molybdène. Le chlore liquide le dissout, et la liqueur qui en résulte est bleue. Le molybdène peut s’allier avec un grand nombre de métaux.
État. Les principaux minerais de molybdène sont :
1° Le sulfure de molybdène ( W asserblei,Molyhdànglanz).
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Il est d'un gris de plomb, fragile et semblable à la plombagine. Il tache les doigts et le papier en noir. Il existe dans les minerais d’étain , en Saxe, en Bohème , etc. On le trouve disséminé dans les roches primitives, dans le granit, etc.
2° L 'acide molybdique. On le rencontre en très-petite quantité , sous forme d’efflorescences blanches ou jaunâtres, provenant probablement de la décomposition naturelle du sulfure.
3° Le molybdate de plomb (voy. Plomb, pag. 357).
On rencontre encore le molybdène dans quelques produits métallurgiques provenant des minerais d’étain.
Préparation. On obtient le molybdène en réduisant l’acide molybdique, soit au moyen du charbon, dans un creuset brasqué , soit au moyen de l'hydrogène aune température élevée.
Historique. Scheele retira le premier, en 1718, du minerai de sulfure, le molybdène à l’état d’acide. Ce ne fut que plus tard que Hielm fit connaître le molybdène à l’état métallique.
Composés oxygénés.
On connaît trois degrés bien distincts d'oxydation du molybdène :
1° Le protoxy de. Il est noir, soit à l’état anhydre, soit à l’état d’hydrate. Chauffé au contact de l’air, il se transforme partiellement en peroxyde. Il se dissout dans la plupart des acides, à l'égard desquels il joue le rôle de base.
Composition. MoO = 598,520 (Mo)
<598,520 = 1 équiv. de protoxyde de molybdène.
On l'obtient en faisant digérer un molybdate ou l’acide molybdique avec de l’acide chlorhydrique et du zinc. L’acide molybdique se convertit en chlorure de molybdène, d’où l’on précipite , au moyen d'un alcali , le protoxyde noir de molybdène.
STANNACÉS.
2° Le bioxyde (deutoxyde). Il est d'un brun foncé à l’état anhydre ; de couleur de rouille à Tétât d’hydrate. Dans ce dernier état il est assez soluble dans l’eau distillée, à laquelle il communique une couleur jaune , et en même temps une saveur légèrement astringente. Il rougit alors sensiblement le papier de tournesol. Il ne se dissout pas dans les acides. Le chlore le change en acide molybdique et en perchlorure.
Composition MoO*.
On l’obtient en calcinant du molybdate de soude avec du sel ammoniac et en faisant bouillir le résidu avec de la potasse caustique étendue d’eau, pour enlever tout l’acide molybdique.
3° L 'acide molybdique. Il se présente sous forme de poudre blanche , onctueuse au toucher. Il est fusible à la chaleur rouge et ne tarde pas à se volatiliser en répandant des vapeurs blanches. Pendant qu’on le chauffe il se colore en jaune ; mais cette couleur disparaît dès que la température vient à s’abaisser. A l’état hydraté il se dissout dans les acides , en formant des composés particuliers peu connus. Il se dissout très-bien dans les alcalis; il forme, avec la crème de tartre, une espèce d’émétique. L’acide molybdique peut subir des phénomènes de colorations variées en perdant une partie de son oxygène pour former des oxydes intermédiaires. Ses dissolutions bleuissent par l’action des rayons solaires, par une ébullition prolongée, par le contact du fer, du zinc, de l’étain, de l’hydrogène sulfuré, etc.
Composition. MoO3.
On l’obtient soit par le grillage du sulfure (c’est ainsi que Scheele l’a obtenu le premier), soit en chauffant avec de l’acide azotique un oxyde ou un sel de molybdène.
h’ oxyde bleu est une combinaison de bioxyde et d’acide molybdique. A l’état d’hydrate il ressemble absolument à l’indigo. Il est soluble dans l’eau, qu’il rend acide.
L ’ oxyde vert est également un oxyde intermédiaire dans lequel la proportion de bioxyde est plus forte que dans
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l’oxyde bleu. Mis dans l’eau il se décompose en oxyde bleu et en deutoxyde. On l’obtient en faisant digérer, dans un flacon bien bouché , un mélange d’acide molybdique , de molybdène et d’eau ( Berzélius ).
Composés chlorés.
Il existe trois chlorures qui correspondent aux oxydes : 1° le protochlorure est très-soluble et incristallisable. On l’obtient en traitant le protoxyde de molybdène par l’acide chlorhydrique. Il joue le rôle d’acide à l’égard des chlorures alcalins avec lesquels il forme des chlorosels.
Composition. Mo Cl ou Mo Cl*-
2° Le deutochlorure est volatil et cristallisable. Il fonctionne comme un chloracide vis-à-vis les chlorures alcalins (chlorobases). On l’obtient en faisant passer un courant de chlore sur du molybdène chauffé au rouge.
Composition. Mo Cl* ou Mo Cl*.
3° Le perchlorure est volatil , cristallisable , soluble dans l’eau et dans l’alcool. On l’obtient en traitant l’acide molybdique par l’acide chlorhydrique.
Composition. Mo Cl3 ou Mo Cl8.
Lé brome , l’iode et le fluor se comportent comme le ehlore.
Le soufre forme également trois sulfures correspondant exactement aux trois oxydes. Le protosulfure et le deutosulfure sont de véritables sulfacides ; ils se combinent avec les sulfobases ( sulfures alcalins ) pour former des sulfosels (sulfures doubles).
Sels de protoxyde de molybdène.
Leurs dissolutions sont d’un brun foncé. Les carbonates alcalins y forment un précipité noir , soluble dans un excès de carbonate d’ammoniaque.
Les borates, les succinates, les tartrates et les oxalates alcalins y produisent également des précipités.
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Sels de bioxyde de molybdène.
Ils sont ordinairement colorés en rouge. Les alcalis y produisent un précipité couleur de rouille , soluble dans un excès de précipitant. Le cyanoferrure de potassium y donne un précipité brun foncé, soluble dans un excès de précipitant.
Molybdates.
Les acides forts les précipitent en blanc ; le précipité est soluble dans un excès d’acide.
L’acide sulfureux les bleuit. Une lame dë zinc, de fer, délai n, rend les dissolutions de molybdates bleues d’abord, puis rouges et enfin noires.
Le cyanoferrure de potassium y produit un précipité rouge brun , soluble dans l’ammoniaque qui lui communique une teinte claire.
La noix de galle les précipite en brun noirâtre.
TUNGSTÈNE.
Étymologie. Le nom de Tungstène vient de Tungslein , nom d'nn minéral dont ou extrait le métal en question.
Syh. Wolfram , Schwerstein (pierre pesante).
Propriétés physiques. Le tungstène est d’un gris d’acier , très-dur , friable et en même temps un des métaux les plus denses. Sa densité varie de 17,22 à 17,60. Il est moins fusible que le manganèse.
Propriétés chimiques. 11 est inaltérable à l’air , à la température ordinaire; mais il s’oxyde à une température élevée. Les acides sulfurique et chlorhydrique ne le dissolvent pas. L’acide azotique et l’eau régale le convertissent , à l’aide de |a chaleur , en acide tungstique. A la chaleur rouge sombre, 1» nitre le change en tungstate de potasse- Le chlore
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gazeux peut se combiner directement avec le tungstène ( la combinaison est accompagnée d’une flamme rouge) , pour former un protochlorure; lebrôme, l’iode, le fluor, sont dans le même cas. Le soufre ne se combine pas directement avec lui. Le tungstène peut se combiner avec un grand nombre de métaux auxquels il communique de la dureté sans en altérer la ductilité.
État. Le tungstène se trouve dans le tungstate de chaux 0 Scheelite On rencontre ce dernier en cristaux octaédriques ou dodécaédriques blanchâtres. Il a l’aspect des corps gras ; sa cassure est lamelleuse. Il contient, outre le tungstate (wolframate) de chaux, de l’oxyde de fer, de l’oxyde de manganèse et de la silice.
Le wolfram existe encore dans plusieurs minerais de plomb, de fer, de manganèse , de tantale et d’étain. II appartient aux terrains anciens.
Préparation. On obtient le tungstène , en réduisant l’acide tungstique à une température élevée , au moyen de l’hydrogène ou avec la poussière de charbon.
Composés oxygénés.
1° Protoxyde de tungstène. Obtenu en faisant arriver un courant d’hydrogène sur de l'acide tungstique légèrement incandescent , il se présente sous forme de poudre brune. Obtenu en calcinant le tungstate de potasse avec du sel ammoniac, il se présente sous la forme d’une poudre noire comme du charbon. 11 brûle comme de l'amadou, au-dessous de la chaleur rouge , en se transformant en acide tungstique. Il ne se combine ni avec les acides ni avec les bases.
Composition. WO* — 1183,000 (W),
1383,000 = WO* =5 1 équiv. de protox. de tungstène.
2® Peroxyde [acide wolframique, acide tungstique , acide
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de Scheele). Il est d’un jaune de soufre lorsqu’il est pur. Mêlé d’un peu de protoxyde , il est bleu ou verdâtre. Il est insipide et insoluble dans l’eau. Exposé à la lumière du soleil il prend une teinte bleue en se convertissant en oxyde intermédiaire, composé de protoxyde et de peroxyde. II est à peu près infusible. Le charbon et l’hydrogène le réduisent aisément. Avec l’acide azotique , il donne un composé jaune citron insoluble dans l’alcool. Chauffé avec du chlorure d’ammonium il se colore en vert. Il donne avec la soude et le borax un verre jaunâtre. Avec le sel de phosphore il donne un verre bleu magnifique à la flamme intérieure du chalumeau. Il se dissout dans les alcalis avec lesquels il forme des sels bien déterminés ( wolframates , tungstatcs).
Composition. WO3 = 1183,000 (W) ,
1483,000 = WO3 = 1 éq. d’acide tungstique.
On obtient l’acide tungstique , 1° par voie de précipitation ; 2“ par le grillage du protoxyde ; 3° par le grillage du sulfure préparé par voie humide ; 4° par la calcination du tungstate d’ammoniaque , au contact de l’air.
Oxyde intermédiaire ( oxyde bleu). Cet oxyde parait être analogue à l’oxyde bleu de molybdène (Berzélius). Soumis au grillage il perd sa couleur bleue , en se changeant en acide tungstique. Le meilleur moyen de l’obtenir consiste à chauffer le tungstate d’ammoniaque en vase clos, à l’abri du contact de l’air. On a pour résidu une poudre bleue qu’on avait regardée autrefois comme un oxyde particulier et qui n’est autre chose qu’un composé de protoxyde et d’acide tungstique dans des proportions qui n’ont pas été encore déterminées.
Composés chlorés.
Les chlorures correspondent exactement aux oxydes.
1® Protochlorure. II ressemble , par son aspect, au cinabre.
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Il est très-fusible et volatil. Ses vapeurs sont rouges , semblables à celles du brôme. Il se décompose dans l’eau , en acide chlorhydrique et en protoxyde de tungstène d’un beau violet. La potasse le dissout en se transformant en tungstate , avec dégagement d’hydrogène.
Composition. WCI’, ou WCl* = 1183,000 ( W ) ,
Cl
442,650 (Cl ) ,
2568,300 =WCl*=l éq.
deprotochlqrure de tungstène.
On l’obtient en faisant passer un courant de chlore sur du tungstène métallique, chauffé au rouge.
2° Chloride ( perclilorure ) se présente sous forme de paillettes brillantes , nacrées , ressemblant à de l’acide borique. Il se volatilise à une température peu élevée , en répandant des vapeurs jaune orange.
Composition. WCl3 ou WCI*.
On l'obtient en traitant par du chlore , l’acide tungstique mêlé avec du charbon.
Il joue le rôle d'acide par rapport aux chlorures alcalins , et sous ce rapport, il ressemble au peroxyde qui joue également le rôle d’acide (acide tungstique) à l’égard des oxydes alcalins.
Le brôme , Y iode et le fluor se comportent à peu près comme le chlore. . ^
Le troisième chlorure , décrit par Wœhler , n’est probablement qu'un chlorure intermédiaire ( composé de protochlorure et de perchlorure ) , analogue à l’oxyde bleu.
Sels d'acide tungstique ( wolframates , tungstates).
Caractères généraux. Les tungstates alcalins et celui de magnésie sont seuls solubles. Ils sont, en général, diversement colorés. Les acides forts en précipitent incomplètement l’acide tungstique.
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Dans les tungstates neutres, l’oxygène de la base est le tiers de l’oxygène de l’acide.
1° Les sulfures et l’hydrogène sulfuré ne troublent pas les tungstates alcalins (les sulfures doubles étant solubles).
2° La noix de galle y produit un précipité d’un jaune de soufre.
3° Une lame de zinc bleuit les tungstates auxquels on a ajouté préalablement quelques gouttes d’acide phosphorique, d’acide chlorhydrique , d'acide acétique ou d’acide oxalique. Les acides sulfqrique , citrique et tartrique ne produisent pas ie même effet.
Le zinc et l’étain y forment un précipité bleu , qui finit par devenir noir ( tungstène métallique ).
Les tungstates solubles précipitent tous les sels terreux et métalliques.
Le turtgsfatc d’ammoniaque cristallise en paillettes nacrées, semblables à l’acide borique. Chauffé à l’air, il donne de l’acide tungstique ; à l’abri du contact de l’air , il donne l’oyyde bleu intermédiaire.
Le tungstate de soude cristallise en tables à six pans , d’un éclat nacré.
Le tungstate de potasse est déliquescent et incristallisable.
URA1VE
Éttmolocie. Le nom d'urana vient de celui de la planète Vrtuiut ; ce qui
rappelé ('habitude qu'avaient les anciens de donner aux métaux les noms
des planètes.
Propriétés physiques. L’urane se présente sous différents aspects , suivant les procédés emplpyés pour l’obtenir : 1° en réduisant l’oxyde d’urane au moyen de l’hydrogène , on obtient l’urane sous la forme d'une poudre d’un brun de cannelle; ?° en réduisant le même oxyde au moyen du charbon , on obtient l’urane en poudre noire, sans éclat; 3* en réduisant le chlorure double d’urane et de potassium , au moyen d’un
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courant d’hydrogène, on obtient l’uraneen petits cristaux octaédriques réguliers presque noirs. Ces cristaux , vus au microscope , sont transparents et de couleur brune. L’urane est infusible et fixe ; la chaleur l’agglomère , sous forme de petites aiguilles brillantes, d'un gris de fer, d’une densité égale à 9, 0.
Propriétés chimiques. L’urane est inaltérable à l’air. Exposé à la chaleur rouge , il prend feu , brûle comme du charbon , et se change en protoxyde d’urane. Les acides sulfurique et chlorhydrique concentrés ne l’attaquent ni à chaud ni à froid. L’acide azotique ou l’eau régale l'attaquent même à froid. Il ne s’allie pas avec les métaux.
État. Voici les principales espèces uranifères qui se rencontrent dans la nature :
1° Oxydulé ( pechblende ). La pechblende ressemble , par son aspect et par sa cassure, à un schiste houiller. Elle est presque toujours mêlée d'argile , de carbonate de chaux , de cuivre pyriteux , de blende, de galène et de minerai de cobalt. On la rencontre dans les mines de plomb de Joachimstha! et de Johan-Georgenstad en Bohême. Elle colore en vert la flamme du chalumeau.
2" Hydrate de deutoxy de. Il est pulvérulent ou compacte, d’un jaune citron. On le rencontre dans les mines de plomb de la Bohême.
3° Johanite. Ce minéral est d’un beau vert-pré, trèstendre et d’un éclat vitreux. Il est soluble dans l'eau. C’est un sulfate double de deutoxyde d’urane et de deutoxyde de cuivre. On rencontre la johanite dans les travaux abandonnés de la mine d’Élias , près de Joachimsthal en Bohème.
4° Uranite. L’uranite existe aux environs d'Autun , cristallisée en lames carrées , entre-croisées, translucides , d’un beau jaune tirant un peu sur le rouge. C’est un phosphate double de chaux et d’urane.
5° Chalcolite ( phosphate cuprifère). Ce minéral a les mêmes
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caractères extérieurs que l’uranite. Il n’efl ditTère que par sa couleur qui est d’un beau vert émeraude. On trouve la chalcolite en Cornouailles et dans le département de l’Aveyron. C’est un phosphate double de cuivre etd’urane.
6° Uranotantale. Il est d’un noir velouté. Sa poussière est d’un rouge foncé. M. G. Rose vient de découvrir cette espèce minérale près de Miask ( dans l’Oural ) (1).
En général , les minerais d’urane sont rares , et n’ont encore été rencontrés que dans les terrains anciens.
Préparation. M. Berthier indiqueleprocédésuivantcomme le plus simple et le plus économique pour l’extraction de l’urane : « On calcine le minerai dans un creuset nu, après l’avoir mêlé avec du charbon. De cette manière on expulse la presque totalité de l’arsenic , et en même temps beaucoup de soufre ; les pyrites se changent en protosulfure et l’oxyde d’urane se réduit à l’état métallique. Si alors on fait bouillir, avec de l’acide chlorhydrique concentré , le minerai ainsi traité , tout le fer se dissout , ainsi que la chaux , la magnésie et la plus grande partie du plomb , sans qu’il se dissolve la plus petite trace d’urane , et celui-ci reste mêlé d’argile et de sulfure de cuivre : dans cet état , il pourrait être employé pour la préparation des émaux.. On en extrait d’ailleurs aisément de l’oxyde d'urane pur , en le traitant par l’acide nitrique , faisant passer de l’hydrogène sulfuré dans la liqueur , filtrant, évaporant à sec , et calcinant le nitrate d’urane à la chaleur rouge. » — On obtient l’urane en réduisant le carbonate ammoniacal par l’hydrogène. Chauffée dans un creuset brasqué , cette poudre se réunit en une seule masse assez dure , d’un brun foncé , sans éclat métallique.
Historique. L’urane a été découvert en 17 89 , par Klaproth, dans la pechblende.
(]) Annal, de Poggend. l83g, pag. 55o.
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Oxydes.
On connaît deux degrés d’oxydation de l’urane :
1° Le protoxyde ( oxydule)\ A l’état anhydre, obtenu en brûlant l’urane au contact de l’air , il se présente sous la forme d’une poussière noire , peu soluble dans les acides. A l’état d'hydrate , il est d’un vert grisâtre , et se dissout facilement dans les acides. Ses combinaisons avec les acides sont vertes. Exposé à l’air , il jaunit en se décomposant en deutoxyde.
Composition. La quantité d’urane qui se combine avec 100 d’oxygène est 2711,358 (U)
• 2811,358 = 1 éq. de protoxyde d’urane. =
UO
2° Le deutoxyde est presque toujours hydraté. Il se présente sous forme de poudre jaune orangé, obtenue par voie de précipitation. Il joue à la fois le rôle de base et le rôle d’acide. C’est pourquoi on ne l’a jamais pur , quand on le prépare en précipitant un sel de deutoxyde d’urane par un alcali. Il se dissout dans les acides et donne des sels d’Un beau jaune. Avec les alcalis , il forme les uranates. Il est trèssoluble dans le carbonate d’ammoniaque , ce qui permet de le séparer du fer et de beaucoup d’autres métaux. Exposé à la chaleur rouge , il abandonne une partie de son oxygène et se change en protoxyde. Il se fond facilement avec les substances vitreuses auxquelles il communique une belle couleur jaune orangé. Avec le borax il donne un vert sale. On peut l’employer pour colorer la porcelaine et les émaux.
Composition. UOs.
(l) D'après M. Régnault (Annal, de Chimie, janvier l84o) le poids atomique de l'urane doit être réduit au quart du poids atomique généralement adopté (677,84); de là, la formule du protoxyde exprimé en atome — U‘0,
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Sels d’urane.
On distingue trois espèces de sels d’urane :
A. Les sels à base de protoxyde d’urane. Ils sont colorés en vert et se changent, au contact de l’air, en sels de deutoxyde. Quelques-uns sont parfaitement neutres et susceptibles de cristalliser.
Caractères essentiels. 1 0 Les alcalis y produisent un précipité vert, gélatineux , insoluble dans un excès de précipitant.
2° Les carbonates alcalins donnent un précipité semblable, mais soluble dans un excès de carbonate d’ammoniaque.
3° Le cyanoferrure et le cyanoferride de potassium y donnent un précipité d’un brun rougeâtre.
4° Les sulfures alcalins y forment un précipité noir, insoluble dans un excès dç précipitai)!. Point de précipité avec l’acide sqlfhvdrique.
8° La nqix de galle y produit qp précipité brun chocolat.
B. Sels de deutoxyde. Ils sont d’un jaune citron ; ils ont presque tous une réaction acide et une grande tendance à former des sels doubles beaucoup plus stables que les sels simples.
Caractères essentiels. Ils forment t° avec les alcalis , un précipité jaune , gélatineux , insoluble dans un excès d’alcali;
2° avec les carbonates alcalins, un précipité également jaune (carbonate double) , soluble dans un excès de précipitant et particulièrement dans le carbonate d’ammoniaque;
3° avec le cyanoferrure de potassium et la noix de galle, des précipités semblables à ceux que donnent les sels de protoxyde. L’acide tartrique et d’autres substances organiques empêchent la précipitation par un alcali.
G. Sels dans lesquels {e deutoxyde 4’wane joue le rôle d'acide. ( Uranates.) Us sept en général basiques et trpSstables au feu. En faisant passer un courant d hydrogène sur
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un uranate dont la base est facile à réduire , on obtient une poudre pyrophorique brûlant au contact de l’air (uranure). Les uranates alcalins calcinés sont d’un très-beau jaune briqueté.
L’histoire des sels d’urane laisse encore beaucoup à désirer.
VANADIUM.
Êttmolugik . Le nom de Vanadium vient de vanadis , épithète de Freia , divinité germanique.
Propriétés physiques. Le vanadium , obtenu par la réduction du chlorure de vanadium , au moyen de l’ammoniaque, est de couleur argentine , friable et tout à fait semblable au molybdène. II n’est ni ductile ni malléable; il est infusible au feu de nos fourneaux.
Propriétés chimiques. Le vanadium pulvérulent s’enflamme au-dessous de la chaleur rouge et se change en oxyde noir. Les acides sulfurique, chlorhydrique et fluorhydrique ne l’attaquent ni à chaud ni à froid. L’acide azotique et l’eau régale l’attaquent aisément, et la liqueur qui en résulte est bleue. Le soufre et le phosphore ne se combinent pas directement avec le vanadium. Les alliages que le vanadium forme avec certains métaux sont cassants et sans usage.
État. Le vanadium existe dans le minerai de fer de Taberg ( Suède) ; il passe dans la fonte et on le retrouve principalement dans les scories d’affinage du fer de Taberg. On trouve le vanadium combiné avec le plomb dans des minéraux provenant de l’ancienne mine de Vanlock-Head , près de South- Bridge (Angleterre). Cette combinaison de vanadium recouvre la surface d’une calamine , sous forme de petits mamelons d’un brun rougeâtre ou sous forme de petits prismes à six pans groupés (Johnston). Le seul minéral dans lequel le vanadium existe comme partie essentielle , est le prétendu souschromate de plomb de Zimapan, au Mexique. C’est une masse cristalline , blanche ou brune , composée , d’après
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Wœhler, environ des trois quarts de son poids de vanadate de plomb sesquibasique et de chlorure de plomb bibasique , unis à des traces d’arséniate de plomb, d’hydrate de peroxyde de fer et d’alumine.
Préparation. Procédé de Sefstrocm : « On chauffe fortement , pendant une heure , 1 partie de scories ( provenant de l’affinage du fer de Taberg ) avec 1 partie de nitre et 2 parties de carbonate de soude. On broie la matière refroidie , on la lave à l’eau bouillante et l’on jette le résidu. La liqueur renferme l’acide vanadique mêlé d’acide phosphorique, de silice , d’alumine et de zircone. On sature cette liqueur par de l’acide azotique ; on y ajoute ensuite du chlorure de baryum (ou de l'acétate de plomb ) qui précipite les acides vanadique et phosphorique à l’état de vanadate mêlé de phosphate. On fait digérer ce vanadate impur avec de l’acide sulfurique concentré , et au bout de quelque temps on y ajoute de l’alcool et on laisse encore digérer. L’acide vanadique se change , par ce moyen, en oxyde qui reste dissous. On filtre la liqueur bleue, on l’évapore , et lorsqu’elle est suffisamment concentrée on y ajoute un peu d’acide fluorhydrique pour séparer la silice qu’elle contient ; puis on conduit l’évaporation jusqu’à siccité et l’on chauffe jusqu’au rouge. II reste de l’acide vanadique qui contient de la zircone et de l'alumine. Pour le purifier , on le fait fondre et on y ajoute du nitre par petites portions, jusqu’à ce que la matière fondue ne soit plus rouge. En traitant par l’eau , il se dissout du vanadate de potasse mêlé de phosphate. Pour avoir l’acide vanadique pur, on metdans la dissolution de vanadate de potasse des morceaux de sel ammoniac assez gros pour qu’ils ne se dissolvent pas en totalité ; on recueille le vanadate d’ammoniaque qui se précipite. On le lave d’abord avec une dissolution de sel ammoniac , puis avec de l’alcool à 0,86, et enfin on le chauffe doucement dans un creuset ouvert. Pour que l’acide vanadique soit pur, il est essentiel que la dissolution de vanadate de potasse ne soit pas alcaline , sans quoi il se précipiterait du sous-phosphate
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d’ammoniaque avec le vanadate. » On peut ensuite extraire le vanadium 1° de l’acide vanadique, au moyen du potassium ; on fait la réduction dans un petit creuset de porcelaine , et on lave le résidu avec de l’eau ; 2° du chlorure de vanadium dans lequel on fait passer du gaz ammoniac sec ; on peut se servir pour cela d’une boule de verre soufflée au milieu d’un tube. Lorsque le chlorure est saturé d'ammoniaque, on chauffe la boule à la lampe à alcool. Le chlorure d’ammonium se volatilise et on a le vanadium pour résidu.
Historique. Le vanadium a été découvert, en 1801 , par Del Rio, dans un minerai de plomb de Zimapan ( Mexique). Il reçut alors le nom d ’érythronium. Del Rio se laissa persuader par Collet Dercotils qui avait fait l’analyse du minéral , que ce prétendu érythronium n'était que du chrôme. Enfin , en 1830, Sefstroem découvrit ce même métal dans un minerai de fer de Taberg (Suède) et lui donna le nom qu’il porte aujourd’hui.
Oxydes.
On connaît trois degrés d’oxydation de vanadium ; 1° le protoxyde (sous-oxyde). Il est d’un gris foncé, semblable à la plombagine. Il conduit bien l’électricité. Par le grillage il se transforme en oxyde noir. Il ne se combine ni avec les acides ni avec les bases. L’acide azotique le dissout en le changeant en acide vanadique.
Composition. La quantité de vanadium combiné avec 100 d’oxygène est = 855,840 (V),
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les acides, excepté dans l’acide carbonique. Les combinaisons qui en résultent sont colorées en brun foncé et se colorent en beau bleu par l’addition de l’acide azotique. Il se dissout aussi dans les bicarbonates alcalins qui se colorent alors également en bleu (bicarbonates doubles).
Composition. VO1.
On obtient l'oxyde sec en chauffant au rouge blanc dans une atmosphère d’acide carbonique un mélange de 9 j parties de protoxyde et de il j parties d’acide vanadique. On prépare l 'oxyde hydraté en précipitant un sel de vanadium par un sous-carbonate alcalin; l'eau en est séparée par la chaleur.
3° Acide vanadique. Il se présente sous la forme d’une poudre rougeâtre , semblable à la rouille de fer. 11 est sensiblement soluble dans l’eau qui se colore en jaune clair. Il rougit la teinture de tournesol. Il fond à la chaleur rouge , ne perd pas son oxygène à la température blanche , et se prend, par le refroidissement , en une masse cristalline d’un rouge jaunâtre. Tous les corps désoxygénants (acides sulfureux, azoteux , phosphoreux , etc.) et même ceux qui ne paraissent pas avoir d’affinité pour l’oxygène, comme les acides oxalique, tartrique, ramènent (par voie humide) l’acide vanadique à l’état d’oxyde. L’hydrogène le réduit complètement à la température blanche.
Composition. VO®.
Ou l’obtient en chauffant au rouge du Vanadate d’ammoniaque dans un creuset de platine. La matière devient d’abord noire et jaunit à mesure qu’elle se refroidit.
Oxydes intermédiaires. L’oxyde de vanadium et l’acide vanadique peuvent se combiner entre eux au moins en quatre proportions différentes. Ces combinaisons intermédiaires , du reste sans importance , peuvent , à différentes températures, affecter des colorations très- variées , depuis le vert, le jaune , le pourpre, jusqu’au noir.
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Sels de vanadium.
Les sels de vanadium sont de quatre espèces : 1° les sels à base (T oxyde de vanadium; 2° les sels dans lesquels l'acide vanadique fait fonction de base; 3° les vanadites, dans lesquels le bioxyde de vanadium fait fonction d'acide ; 4" les vanadates, dans lesquels l’acide vanadique joue le rôle d’acide.
A. Sels d’oxyde de vanadium. ,
Caractères généraux. La plupart sont solubles et leurs dissolutions sont d’un très-beau bleu d’azur. Leur saveur est astringente et douceâtre.
1° La potasse ou la soude les précipite en blanc grisâtre : le précipité passe bientôt au brun et se dissout dans un excès d’alcali.
2° L’ammoniaque y produit un précipité brun , insoluble dans un excès de cet alcali , mais soluble dans l’eau.
3° Le cyanoferrure de potassium donne un précipité d’un jaune citron qui verdit à l’air.
4° Les sulfures solubles donnent un précipité noir soluble dans un excès de précipitant; la dissolution se colore en pourpre. L’hydrogène sulfuré ne les trouble pas.
5° La noix de galle donne un précipité bleu très-foncé.
B. Sels dans lesquels l acide vanadique joue le rôle de base.
Caractères généraux. Ils sont rouges ou jaunes. La plupart sont solubles. Leurs dissolutions se colorent en vert au contact prolongé de l’air, et jouissent de la singulière propriété de se décolorer quand on les chauffe.
Presque tous les corps désoxydants les ramènent au bleu.
Le cyanoferrure de potassium y forme un précipité vert qui passe au jaune par l’addition d’un corps désoxygénant.
C. Vanadites (sels dans lesquels l’oxyde de vanadium joue le rôle d’acide).
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Ils sont en général bruns et se suroxydent rapidement à l’air en se transformant en vanadates.
1° Les acides les colorent en bleu ;
2° L’hydrogène sulfuré les change en sulfures doubles ; il n’y a guère de solubles que les vanadites alcalins.
D. Vanadates. — Caractères généraux. Les Vanadates neutres, dans lesquels la base contient le tiers de l’oxygène de l’acide.
1° Ils sont ordinairement jaunes ; ceux dont la base est forte se décolorent souvent spontanément et en peu de temps, surtout si on les chauffe à 100°; mais en prolongeant l'évaporation ils reprennent leur couleur. Ce singulier phénomène n'a pas été encore expliqué d’une manière satisfaisante.
2° La noix de galle les colore en bleu très-foncé.
Bivanadates. Ils sont colorés en jaune orange. On ne
connaît guère que le bivanadate d’ammoniaque, qui cristallise en grains transparents d’un rouge orange foncé.
Du reste , ils se comportent avec les réactifs à peu près comme les vanadates neutres.
L'histoire des sels de vanadium laisse encore beaucoup à désirer.
Ali RACÉS.
ONZIÈME FAMILLE
AURACÉS ( Auracea ).
Cette famille comprend l’or, V argent, le platine, le palladium , le rhodium , l 'iridium et l’osmium. Voici les principaux points d’analogie ■qui peuvent être invoqués en faveur de l’établissement de cette famille :
1“ I.’or, le platine, le palladium, le rhodium et l’osmium, possèdent (à l’état de division extrême ) la propriété remarquable de brûler, au contact de l’air, l’hydrogène et beaucoup d’autres gaz, avec une élévation de température assez considérable.
2° Les oxydes d’or, d’argent, de palladium, de rhodium et d’osmium , sont très-peu stables : le contact d’un corps organique , une légère élévation de température, etc., suffisent pour les réduire.
3° Les oxydes et surtout les peroxydes des auracés sont de véritables oxacides : ils se combinent avec les oxy-bases alcalines pour former des sels cristallisables , et beaucoup plus stables que leurs acides isolés.
4° Les perchlorures des auracés sont de véritables chloracides : ils forment avec les chloro-bases ( chlorures alcalins ) des chlorosels stables et cristallisables. Les perbromures, les per-iodures et les percyanures sont, sous cerapport, analogues aux perchlorures.
5° Les auracés ont une grande affinité pour le mercure : ils sont tous ■susceptibles de former des amalgames dont plusieurs sont si stables, ■que la température même la plus élevée est insuffisante pour en éliminer tout le mercure.
6° L’eau régale et l’acide azotique sont seuls les véritables dissolvants des auracés.
7° L’or est isomorphe avec l’argent ( G. Rose ). L’or natif est presque toujours argentifère.
8° L’or, le platine , le palladium , le rhodium, l’iridium et l’osmium se rencontrent dans la nature , sous forme de granules plus ou moins compactes, dans des dépôts arénacés et caillouteux- Le même minerai qui renferme le platine , contient également le palladium , le rhodium , l’iridium et l’osmium.
9. L’or, l’argent, le platine et le palladium sont inaltérables ( inoxv-
A t! RACÉS.
dables ) dans l’air , dans le feu et dans l’eau. Ce sont de Yrais métaux nobles dans le sens qu’y attachaient les anciens.
OR
Étymologie. Le nom d'or vient du latin aurum (or).
Sykohyme. Gold (allem. ) du verbe gdten, valoir, avoir du prix.
Propriétés physiques. L’or a une couleur jaune ou rouge assez éclatante. Fondu avec le borax, il devient d’un jaune pâle ; mais il reprend sa couleur ordinaire , en le faisant fondre de nouveau avec du nitre ou avec du sel marin (Berthier). Il est inodore , insipide et ne possède aucune propriété nuisible à la santé de l’homme. Dans un état de division extrême , l’or est de couleur pourpre ou d’un rouge foncé ; suivant d’autres , il est vert. En précipitant une dissolution d’or par du sulfate de fer , on obtient l’or sous forme de poudre brunâtre. II est susceptible de cristalliser eu pyramides quadrangulaires ; on le rencontre dans la nature sous des formes dérivant du cube. A l’état de pureté , il est mou comme le plomb ; on ne le travaille jamais dans cet état. C’est de tous les métaux , le plus malléable et le plus ductile. On peut le réduire en feuilles de 0m, 00009 d’épaisseur. Ces feuilles vues contre le jour , paraissent vertes. Avec (F, 065 d’or, on pourrait couvrir une surface de 368 mètres carrés. L’or est tellement ductile, que 2 grammes suffisent pour cou vrir un fil d’argent de 200 myriamétres de longueur. Il n'est pas très-tenace : un fil de 2 millimètres de diamètre rompt sous un poids de 68 kil. Le poids spécifique de l’or est 19,257. De 0° à 100°, il se dilate ^ en longueur. C’est un des métaux qui se contractent le plus en passant de l’état liquide à l’état solide. Il fond à 700°. A l’état liquide (fondu) , il est de couleur verdâtre. Il est fixe à la température de nos fourneaux. Cependant , à une température excessivement élevée , au foyer d’un miroir ardent , il est un peu volatil. Il est suscep-
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tible de cristalliser par le refroidissement. L'or Irès-divisé devient incandescent dans l’hydrogène, à la température de 50°.
Propriétés chimiques. L’or est inaltérable à l’air , soit à chaud , soit à froid. Il ne se salit point au contact des corps étrangers. C’est à cause de son inaltérabilité , et de sa tendance à se conserver pur et intact , que les alchimistes avaient appelé l’or rex metallnrum , roi des métaux et qu’ils l’avaient placé au premier rang des métaux nobles. L’or en feuilles très-minces, chauffé au chalumeau , brûle au contact de l’air, avec une flamme verte. Il en est de même, quand on l’expose à l’action d’une pile voltaïque. Il se change , dans ces circonstances , en une substance d’un beau pourpre , que les uns regardent comme un oxyde ou comme un mélange d’oxyde et d’or très-divisé , et que d’autres considèrent comme de l’or métallique à l’état d’extrême division. Les acides , même les plus puissants , n’attaquent point l’or , ou ils l’attaquent à peine. Son véritable dissolvant est l’eau régale ou plutôt le chlore.
Les composés d’acide azotique avec l'acide bromhydrique ou avec l’acide iodbydrique , qui sont de véritables eaux régales, le dissolvent également. Dans les arts , on emploie ordinairement un mélange de k p. d’acide azotique et de i p. de sel ammoniac pour dissoudre l’or. Le polysulfure de potassium attaque l’or; il se produit un sulfure double de potassium et d’or , que connaissaient les alchimistes. Les alcalis n’attaquent point l’or ; cependant , à une température élevée , ils déterminent l’absorption de l’oxygène de l’air , en proportions indéfinies. Chauffé avec de la poussière de charbon , l’or acquiert une très-belle couleur jaune. Le soufre , le sélénium , le phosphore et l’arsenic n’ont pas d’action directe sur l’or. L’or peut s’allier avec un grand nombre de métaux.
État. L’or se trouve disséminé sur presque toute la surface du globe , mais en très petite quantité à la fois ; ses espèces
minérales sont très-peu nombreuses. En voici les principales :
1° Or graphique ( tellurure argentifère). Il est d’un gris d’acier, à cassure granuleuse. Après le grillage, il donne un bouton métallique d’un jaune clair. On le rencontre accompagné de carbonate de chaux , de quartz , de blende , à Offen- Banya, en Transylvanie.
2° Tellurure suif oplombif ère ( Blttttcrerz ). Il est d’un gris de plomb foncé très-éclatant. Au chalumeau , il répand des fumées et dépose des grains d’or malléable. On le trouve à Nagyag , en Transylvanie. Il contient , outre l’or , du plomb , du cuivre , de l'antimoine , du soufre , du tellure et quelquefois des traces d’argent. Comme l’or a très-peu d 'affinité pour les corps minéralisaleurs tels que le soufre, le sélénium , l’oxygène , le tellure , etc. , avec lesquels il ne se combine jamais directement , il n’est pas étonnant qu’on rencontre ce métal le plus souvent à l’état natif II existe dans cet état disséminé dans des terrains de transport , formés particulièrement de cailloux roulés , liés entre eux par un ciment argilo-ferrugineux , et dans lesquels on trouve accidentellement du bois fossile , du fer oligiste , du platine et quelquefois des diamants. Les dépôts de ce genre s’appellent cascalhos , au Brésil ; on les exploite en grand au Chili , au Sénégal , et dans les monts Ourals. On trouve des sables d’or jusque dans les terrains tertiaires , et dans la terre végétale. L’or existe également en filons ou en couches dans les rochers granitiques, porpbyriques. AlaGardelle, (Isère), on le trouve en filons dans du cristal de roche.
Les pyrites arsénicales , le cuivre pyriteux et le sulfure d’antimoine contiennent souvent des traces d’or.
L’or natif se rencontre cristallisé soit en cubes, soit en octaèdres ou en dodécaèdres , soit enfin en paillettes ou en aiguilles. Il est d’un beau jaune d’or pur , ou d’un jaune de laiton. Il existe rarement en gros morceaux , auxquels on donne le nom de pépites.
Les différentes variétés d’or natif, rapportées de l’Amérique
méridionale par M. Boussingault, contiennent des proportions définies d’or et d’argent. On trouve de ces variétés , dans l’Amérique méridionale , à Malpaso près de Mariquita » à IAano , à Baja près de Pampelona, à Bico-Sucio près de Mariquita, à Ojas , trichas ( province d’Antioquia) , à la Trinidad près de Santa-Rosa de Bos , à Guano près de Marmato , à Otramina près de Titiribi.
Préparation. Les procédés d’extraction de l’or sont trèssimples. Lorsque ce métal se trouve ( et c’est le cas le plus fréquent ) disséminé en petits grains irréguliers dans les sables des rivières ou des terrains d’alluvion , on fait subir à ces sables des lavages répétés, afin de séparer tous les grains de silice et les matières terreuses qui s’y trouvent. Lorsqu'il existe en grains ou en filons dans des masses de roches quartzeuses , on réduit celles-ci en poudre , et on lave les grains de silice comme le sable aurifère ordinaire. ( Pour retirer l’or de ses alliages , voyez plus bas Alliages d’or , pag. 540.)
La quantité d’or exploitée dans l’espace d’une année , sur toute la surface du globe , a été évaluée à 75,000 kilog., dont 3 à 4,000 kilog. seulement proviennent des différentes contrées de l’Europe-
Historique. L’or est de tous les métaux le plus anciennement connu, d’abord parce qu’il se rencontre avec sa couleur et son éclat dans la nature , et qu’ensuite sa préparation ne demande que de simples procédés de lavages. Les alchimistes désignaient l’or par le symbole du soleil Q.
Composés oxygénés.
On compte deux oxydes d’or , dont aucun ne se produit par voie directe. Ils sont tous deux facilement réductibles par la chaleur , par le contact d’un corps organique , et même par la simple action de la lumière du soleil.
1° Protoxyde. Il est vert et pulvérulent. Il est très-peu stable et difficile à obtenir pur. Il se décompose spontanément en oxygène et en or qui se dépose sur les parois du vase dans
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lequel on cherche à conserver cet oxyde. Il n’est pas susceptible de jouer le rôle de base.
Composition. Au*0.
On le prépare en décomposant à froid le protochlorure d’or par la potasse ou par la soude en dissolution un peu étendue.
2° Peroxyde ( acide aurique ). A l’état anhydre , il a l’aspect d’une poudre noire. A l’état d’hydrate , il est d’un jaune rougeâtre. Il est très-peu stable ; déjà à la lumière du jour , il se recouvre d’une mince pellicule d’or , provenant d’üne partie de l’oxyde réduit. Il est un peu soluble dans l’eau , à laquelle il communique une saveur styptique et métallique; à Tétât d’hydrate , il se dissout facilement dans les alcalis , et peut se combiner avec la plupart des oxydes métalliques. Le peroxyde d’or se dissout dans l’acide azotique concentré : la dissolution est d’un brun jaunâtre, et laisse déposer l’oxyde d’or quand on y ajoute de l’eau. Les acides sulfurique et acétique en dissolvent beaucoup moins que l’acide azotique. Ce sont là, non pas des composés salins, mais de simples dissolutions , car le peroxyde d’or joue plutôt le rôle d’acide que celui de base : il se combine avec les bases alcalines pour former des durâtes. Fondu avec le borax , l’acide aurique donne un verre d’un très-héau jaune.
Composition. Au’O3.
Le meilleur moyen de le préparer, consiste à faire chauffer de la magnésie en excès avec une dissolution de perchlorure d’or , et à laver le dépôt avec de l’acide azotique qui décompose l’aurate de magnésie. En employant l’acide azotique concentré , on obtient le peroxyde anhydre ; avec l’acide étendu , on obtient le peroxyde hydraté.
Composés chlorés.
Le chlore et le brôme sont les vrais dissolvants de l’or. On connaît deux chlorures d’or :
1° Le protochlorure. Il est d’un jaune pâle , soluble dans l’eau et très-peu stable. La dissolution aqueuse de protochlo-
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rare d’or ne se conserve que dans l’obscurité et à froid ; car, à la lumière du soleil ou sous l’influence de la chaleur, elle se convertit en perchlorure et en or métallique. Les dissolutions alcalines étendues décomposent le protochlorure d’or en le changeant en protoxyde.
Composition. Au'Gl, analogue à celle du protoxyde (Au*0).
On l’obtient en chauffant le perchlorure entre 200° et 230°: l’excédant du chlore se dégage , et l’on obtient le protochlorure pour résidu.
2° Le perchlorure est le sel d'or par excellence. Il est d’un rouge brun , très-soluble dans l’eau et dans l’alcool qu’il colore en rouge rubis. Évaporé jusqu’à consistance épaisse , il se transforme en une masse cristalline très-déliquescente à l’air. Il se dissout dans l’éther , et lorsqu’on agite cette dissolution au contact de la lumière , il se forme , par le repos , deux couches dans la liqueur , l'une inférieure , qui n’est que de l’eau , chargée d’acide chlorhydrique ; l’autre supérieure , d'un beau jaune, qui contient l’éther et l’or. C’est cette dissolution jaune qu’on employait autrefois en médecine sous le nom d’or potable. Elle se décompose spontanément , à plus forte raison se décompose-t-elle quand on la met en contact avec un corps réduisant : l’or se dépose, à l’état métallique, sous forme de petits cristaux brillants. On peut employer l’or potable dans la dorure sur des ouvrages fins d'acier. Le perchlorure d’or tache la peau en pourpre. Le sulfate de fer au minimum en précipite l’or métallique , sous la forme d’une poudre brunâtre. Tous les métaux, même l’argent , précipitent l’«r du perchlorure, sous forme de poudre diversement colorée, qui reprend, sous le brunissoir , sa couleur jaune. On peut employer ce moyen pour dorer sur métaux. Expérience : On plonge uüe lame de cuivre dans une capsule de platine contenant une dissolution de perchlorure d’or : aussitôt l’or se précipite sur la lame de cuivre , si cette lame ne touche pas le platine. Mais , dès que le cuivre touche le platine, l’or se précipite non-seulement sur le cuivre , mai# sur le platine.
ADI) ACES.
C’est ainsi que Ton peut dorer des eapsulesde platine en peu de temps et à peu de frais ( Levrault ). Ce procédé, comme celui du dorage de l'argent et du laiton, repose sur la force électrochimique. Dans ce dernier procédé, on sépare deux liquides (le perchlorure d’or et l’eau acidulée contenant une lame de zinc ) par un diaphragme de vessie , afin d’éviter leur mélange sans empêcher cependant le courant électrique de les traverser successivement. « Or , le courant électrique passe avec d’autant plus de facilité d’un liquide dans un métal et réciproquement , que le métal est plus susceptible d’être attaqué par le liquide. Dans le cas qui nous occupe , le métal (argent ou laiton) qui plonge dans la dissolution d’or, est plus attaquable par le liquide que l’or lui-même ; il en résulte que tant que la partie immergée ne sera pas entièrement dorée , le courant ira chercher les points où le métal à dorer est encore à nu , pour les traverser et y déposer l’or , quelle que soit la longueur du trajet qu’il aura à parcourir dans le liquide , c’est-à-dire quelle que soit la forme plus ou moins irrégulière ou compliquée de l’objet que l’on veut dorer (1). »
L’hydrogène, le phosphore, l’arsenic, tous les acides dont les noms se terminent en eux, les acides oxalique, tartrique, carbonique , précipitent l’or- à l’étal métallique. Celui-ci, après avoir été chauffé , reprend, sous le marteau , la belle couleur jaune qui le caractérise. Le perchlorure d’or est précipité en jaune par le cyanoferrure de potassium , et en noir par l’hydrogène sulfuré. La potasse y donne un précipité brun ( oxyde d’or ) qui se forme très-lentement. Si la dissolution n’est pas parfaitement neutre , la potasse n’y produit pas de précipité ; car il se forme un chloro-aurate de potassium soluble.
Le protochlorure d’étain y donne un précipité rouge brun {pourpre de Cassius) , qui devient presque noir par la dessiccation. Le pourpre de Cassius est employé dans la peinture sur porcelaine.
(l) M. «le la Rive, Comptes rendus des séances de l'Académie des sciences de Paris ; 6 avril 1840.
Le pourpre de Cassius est un composé d’oxyde d’étain , d’or métallique et d’eau en proportions variables.
Gomme le peroxyde , le perchlorure d’or ( acide chloroaurique) joue le rôle d’acide ; il se combine avec les chlorures alcalins et avec un grand nombre de chlorures métalliques , pour former des chlorosels (chlorures doubles). Ces chlorosels sont beaucoup plus stables que le perchlorure d’or isolé. Les chloro-aurates alcalins se composent de 1 équiv. de chlorure (de potassium ou de sodium) et de 3 équival. de perchlorure d’or. Traité par l’ammoniaque en excès , ils donnent un précipité jaune qui, après avoir été desséché , détonne par le choc d’un marteau (or fulminant).
Composition. Au* Cl’, analogue à celle de l’acide aurique (Au* O3)-
On prépare le perchlorure en dissolvant l’or dans l’eau régale et en chauffent modérément pour chasser l’excès d'acide azotique.
Les sels d’or sont quelquefois employés dans le traitement des maladies syphilitiques. Le perchlorure d’or est vénéneux à fort petites doses.
L 'iode et surtout le brome se comportent avec l’or à peu près comme le chlore.
Composes sulfurés.
Il existe deux sulfures d’or correspondant aux oxydes et aux chlorures.
Le soufre ne se combine avec l’or que par la voie humide.
1° Protosulfure. Il est d’un brun très-foncé , pulvérulent , insoluble dans l’eau.
Composition. Au* S, analogue au protoxyde (Au5 O).
On l’obtient en faisant passer un courant d’hydrogène sulfuré dans une dissolution bouillante de perchlorure d’or.
1® Persulfure (sulfide). Il est floconneux , d’un jaune foncé, à l'état d’hydrate , et brun , à l’état sec. Le persulfure d’or (acide sulfoaurique) , comme le peroxyde et le perchlorure ,
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se combine avec d'autres sulfures , et surtout avec les sulfures alcalins, pour former des sulfosels (sulfures doubles). Ces dissolutions sont d’un jaune rougeâtre , et les acides en préci • pitent le sulfure d’or.
Composition. Au* Ss, analogue à celle du peroxyde (Au*0’).
On l’obtient en faisant passer un courant d’hydrogène sulfuré dans une dissolution froide de perchlorure d’or.
Le sélénium et probablement le tellure forment, avec l’or, des composés analogues à ceux que produit le soufre.
Le phosphore et l’arsenic rendent l’or cassant.
Alliages.
L’or s’allie avec un grand nombre de métaux.
Cuivre. L'or et le cuivre peuvent s’allier en toutes proportions. Le cuivre rehausse la couleur de l’or et lui donne de la dureté , en diminuant un peu sa ductilité et sa malléabilité. L’alliage le plus dur est celui qui renferme j de cuivre. Ces alliages sont plus fusibles que l’or pur. L’alliage d’or et de cuivre le plus connu est celui dont se composent les monnaies d’or.
Monnaies d’or. En France les monnaies contiennent-^ d’alliage (cuivre) et -®- d’or pur ; en d’autres termes , le titre monétaire légal est , sans la tolérance , de ( loi du 7 germinal, an XI, ou 28 mars 1803). C’est la proportion d’alliage qui y entre , qui rend la monnaie plus propre à résister à l’action du frai, c’est-à-dire à la diminution du poids par l’effet du frottement et de la circulation. La loi accorde 2 millièmes de tolérance au-dessus, et 2 millièmes au-dessous. Ainsi, une monnaie d’or (française) peut être au titre de 898 millièmes ou de 902 millièmes , sans cesser d’être légale. Audessous comme au-dessus de ce titre, elle est déclarée fausse. La tolérance pour les monnaies d’or est d’un millième de moins que pour les monnaies d’argent , parce que l’or offre , dans les essais par la voie sèche , moins de chances de perte que l’argent.
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Le titre de l’or des bijoutiers (en France) est moins élevé que celui des monnaies d’or. Il est de 0,750 avec 3 millièmes de tolérance. Pour les médailles d'or le titre est de 0,916, conséquemment plus élevé que pour l’or monnayé.
Les alliages d’or et de cuivre ne s’analysent que par la coupellation. L'analyse par la voie humide donne des résultats inexacts.
Essai par la pierre de touche. On frotte l’alliage sur une pierre lydienne. Plus il est jaune et mou , plus il y a d’or. Après l’avoir ainsi frotté , on essuie la tache avec un peu d’acide azotique étendu. Si la tache persiste, l’alliage est riche en or. Avec une certaine habitude , on juge à un centième près.
Essai par la voie sèche ( coupellation ). On ajoute à l’alliage une certaine quantité de plomb , afin d'entraîner plus facilement le cuivre dans la substance de la coupelle. La quantité de plomb qu’on ajoute varie suivant la richesse de l’alliage.
Table des quantités de plomb nécessaires pour faire les essais d’or.
Titre de l’or.
Cuivre de l’alliage.
Dose de plomb
prani.
Enfin , pour prévenir toute chance d’erreur , on ajoute à l’alliage , outre le plomb , une certaine quantité d’argent. Pour 1 partie d’or on emploie 3 parties d’argent , c’est-à-dire
1 partie snr k ; de là le nom d'inquartation donné à cette partie de l’analyse de l’or par la voie sèche.
Exemple d 'opération: D’abord on fait fondre dans une coupelle un mélange de 0*,1 d'alliage, 0*,3 d’argent et une petite quantité de plomb. Après cette opération on pèse le bouton (composé d’or et d’argent) , et la différence qu’on trouve entre le nouveau poids et 0',â indique la quantité de cuivre qui se trouve dans l’alliage. Or, supposé que le titre soit 0,900, en consultant la table on trouvera la quantité de plomb qu’il faut employer pour doser rigoureusement les objets faits avec l’alliage en question. Enfin on fait bouillir le bouton ( contenant 3 p. d’argent d’inquartation ) dans de l’acide azotique faible (à 22°) qui dissout tout l’argent. Après avoir lavé et évaporé à sec, on a pour résidu l’or, contenant une certaine quantité d’argent d’inquartation qu’on enlève au moyen de l’acide azotique à 32°. Suivant M. Gay-Lussac, l’essai de l’or estexact à un quart de millième près.
Argent. L’or peut s’allier avec l’argent en toutes proportions. Ces alliages sont plus fusibles que l’or et peuvent servir comme moyen de soudure. L’argent peut communiquer à l’or une couleur d’un blanc verdâtre. Un vingtième d’argent suffit pour changer tout à fait la couleur de l’or. Ces alliages sont plus durs et plus sonores que l’or et que l’argent. L’or vert des bijoutiers contient 0,708 d’or et 0,292 d’argent.
On donne le nom de doré aux alliages d’or , d’argent et de cuivre.
Platine. Les alliages d’or et de platine doivent être faits à une température très-élevée, afin que ces métaux puissent entrer en pleine fusion. Ainsi préparés, ils sont très-ductiles et très- élastiques. Si les métaux n’ont pas été bien fondus, l’alliage est cassant. L’alliage qui contient environ ~ de platine possède la couleur pâle de l’argent terni ; celui qui ne contient que — de platine ressemble à de l’or pur.
Fer. L’or s’allie très-bien avec le fer. L’alliage qui contient d'un cinquième à un sixième de fer, est gris et susceptible de
AURACÉS. 54»
prendre un très-beau poli. Il est connu dans la bijouterie sous le nom d’or gris. .
Aurates (sels dans lesquels le peroxyde d’or fait fonction
d’acide).
Les dissolutions des aurates sont légèrement jaunâtres; elles jaunissent davantage par l’addition d’un acide.
1° Les oxydes y produisent des précipités de peroxyde floconneux, d'un violet plus ou moins foncé.
2° Le sulfate de fer, l'acide oxalique et l’acide tartrique en précipitent l’or à l’état métallique.
Ces sels sont encore très-peu connus.
Les aurates de potasse, de soude et de baryte sont incolores et tous très-solubles dans l’eau. Leurs dissolutions ont une réaction alcaline. Le plus connu est Yaurate d'ammoniaque. On l’obtient en faisant bouillir le perchlorure (chloride) d’or avec une dissolution d’ammoniaque. Desséché, il a l’aspect d’une poudre d’un brun jaunâtre , qui détonne violemment par le cboc ou à une chaleur de 100° ( poudre fulminante dor) : dans cette action, le peroxyde d’or et l’ammoniaque se décomposent ; l’oxygène du premier forme de l’eau avec l’hydrogène de l’ammoniaque. L’or réduit se dépose sur la lame métallique sur laquelle a eu lieu cette décomposition ; l’azote et les vapeurs d’eau produisent, par leur force d’expansion, une vive détonation. Formule de cette réaction : AuI0,+NH9=3H0-j-2Au+N. Le soufre et les huiles grasses réduisent l’or lentement et sans détonation. Aussi peut -on employer un mélange d’huile et de poudre fulminante pour dorer la porcelaine. Après avoir appliqué ce mélange sur des vases non vernis , on l’abandonne au feu : l’or se réduit et se dépose sous la forme d’une légère couche métallique qui prend, par le simple frottement, un beau brillant jaune.
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ARGENT
Étymologie. Argent vient de Argentum ( lat. ) ,ou plutôt de ifyvfu (argent ) qui lui-même dérive de àpyit , blanc.
Propriétés physiques. L’argent est d’un blanc très-pur; il réfléchit fortement la lumière lorsqu’il a été poli. Obtenu par voie de précipitation, il sc présente sous forme de petits grains cristallins d'un blanc mat , qui prennent un grand éclat sous le brunissoir. Il est un peu plus élastique , conséquemment plus sonore que l’or. Après l’or, c’est le plus malléable et le plus ductile des métaux. On peut le réduire en feuilles si minces, qu’il en faudrait 100,000 pour faire une épaisseur de 2 centimètres ; avec un grain d’argent, on peut faire un fil de 2500 mètres de longueur. Il est plus tenace que l’or ; un (il de 2 millimètres de diamètre exige un poids de 85 kilog. pour se rompre. Quant à la densité de l’argent , les auteurs varient depuis le nombre 10, 474 jusqu’au nombre 10,542, ce qui tient probablement à l’état de pureté plus ou moins grand dans lequel on l’a obtenu. La densité de l’argent parfaitement pur est 10,510 ( Gay-Lussac). L’argent se dilate de^ en longueur, deO0 à 100°. Il fond à la température rouge tirant sur le blanc cerise, ou vers 550°; il est, comme beaucoup d’autres métaux , susceptible de cristalliser, par le refroidissement, en octaèdres ou en cubes. Il est peu volatil à la température ordinaire de nos fourneaux. Chauffé dans un four à porcelaine, au milieu d'une brasque de charbôn, il perd environ 0,005 de son poids. Mais , exposé au foyer d’une lentille ou à la température du chalumeau , il se volatilise promptement et ses vapeurs brûlent avec une flamme verdâtre scintillante.
Propriétés chimiques. L’argent est inaltérable dans l’air et dans l’eau, ce qui lui a valu, de la part des anciens, l’épithète de noble. S’il se ternit à l’air, ce n’est pas qu’il s’y oxyde; il se sulfure alors au contact de l’acide sulfhydrique qui peut se
trouver accidentellement mêlé à l’air. L’argent présente, pendant sa fusion , un singulier phénomène : il absorbe une quantité prodigieuse d’oxygène (au moins jusqu’à 22 fois son volume) ; cette absorption est comparable à une véritable dissolution de ce gaz dans l’argent liquide. Dès qu’on vient à refroidir l’argent en le plongeant dans l’eau, l’oxygène se dégage aussitôt avec une effervescence tumultueuse (Gay-Lussac). Les anciens chimistes paraissent avoir eu connaissance de ce phénomène. Sam. Lucas dit expressément que, au moment où l’argent fondu se fige sous l’eau, il se produit un mouvement d’effervescence remarquable; mais il ne donne aucune explication positive à cet égard. La présence d’une petite quantité d’or suffit pour faire perdre à l’argent la propriété d’absorber ainsi l’oxygène à une température élevée. Chauffé avec du phosphore , l’argent présente le même phénomène qu’avec l’oxygène : par un refroidissement brusque, il abandonne le phosphore en répandant une très-belle gerbe de feu. Un alliage d’argent et de cuivre soumis au grillage éprouve une perte notable; car le cuivre entraîne, en s’oxydant, une certaine quantité d’argent.
Action des acides. Le seul acide qui attaque et dissolve bien l’argent, même à froid, c’est l’acide azotique. L’acide sulfurique ne l’attaque qu’autant qu’il est concentré et bouillant : il y a alors dégagement d’acide sulfureux et formation de sulfate d’argent. L’acide chlorhydrique l’attaque très-peu, même à chaud. L’eau régale dissout très-bien l’argent en le transformant en chlorure. — L’argent se dissout , à chaud , dans une dissolution de sulfate de fer au minimum il s’y oxyde à la faveur de l’oxygène de l’air qu’absorbe le sel de fer ; mais l’argent se précipite à mesure que la liqueur se refroidit (Wœhler).
L’argent se combine directement , à l’aide de la chaleur , avec le soufre , le sélénium , l 'arsenic et le phosphore.
Le chlore, le brôme, l’iode et le fluor attaquent l’argent par voie directe , soit à chaud , soit à froid.
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L’argent s’allie avec presque tous les métaux. Il refuse cependant de s’allier avec le fer et avec le cobalt.
État . L’argent est abondamment répandu dans la nature. Il se rencontre quelquefois à l’état natif; mais le plus souvent on le trouve minéralisé par le soufre ou par le sélénium. Il accompagne un grand nombre de minéraux , tels que les pyrites arsénicales, la galène, le cuivre pyriteux, la blende, le sulfure d’antimoine, le mispickel, etc. Les minerais d’argent appartiennent aux terrains primitifs ou aux terrains de transition. On en trouve également dans les terrains secondaires; caries minerais terreux que l’on exploite au Pérou, sous le nom de pacos , ont leur gisement dans des bancs calcaires. Voici les principaux minerais d’argent :
1° Sulfure simple { Glanzerz ). Il existe en cristaux cubiques ou octaédriques d’un gris de plomb foncé. Au chalumeau, il donne un bouton d’argent pur. Il a la même composition que le sulfure artificiel.
2° Sulfures doubles ( sulfure d’argent combiné avec des sulfures ou des arséniures de cuivre, d’antimoine et de plomb). Ces minéraux sont très-abondants. On connaît trois espèces de sulfure d’argent et d’antimoine , désignées sous les noms de j Rothgewdchs , de SprOdglanzerz et de Myargyrite. Ces sulfures sont d’un rouge foncé et demi-transparents. Leur cassure est conchoïde. Au chalumeau , ils donnent de l’argent pur. On rencontre ces espèces à Schemnitz ( Hongrie ), en Saxe, etc.
3° Sulfure d'argent arsénical ( rubin-blende ). Il ressemble absolument au Sprôdglanzerz ; il est seulement d’un rouge plus clair.
4° Sulfures multiples. Le fahlerz ou argent gris est un sulfure multiple d’argent , de cuivre, de zinc, de fer , d’antimoine et d’arsenic.
Le fahlerz de Habacht - Fundgrube , près de Freyberg (Saxe ) , contient , d’après les analyses de H. Rose :
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0,313 d’argent ,
0,148 de cuivre ,
0,060 de fer ,
0,010 de zinc ,
0,246 d’antimoine ,
0,212 de soufre ,
. . . d’arsenic.
Le •weissgültigerz ou argent blanc diffère du Fahlerz en ce qu’il contient du plomb. II est d’un gris de plomb ou d’un gris clair. Le wissmutli-bleierz est d’un gris de plomb clair , et cristallisé quelquefois en aiguilles capillaires ; il contient } outre les métaux déjà nommés , une certaine quantité de bismuth. On le trouve à Schafbach dans la forêt Noire.
5° Séléniures. Le séléniure simple a été observé , par Del Rio , parmi les minéraux de Tasco ( Mexique ). Le séléniure cuivreux ( eukaïrite ) est d’un gris de plomb , et répand , au chalumeau , une forte odeur de radis. On le trouve dans la mine de Skicherum en Suède.
6° Tellurure. Cette espèce a été trouvée par G. Rose dans la mine de Siranowski (Sibérie). Elle est accompagnée de blende noire , de cuivre pyriteux et de tellurure de plomb.
7° Carbonate ( argent de Selb). Ou ne l’a jusqu’ici trouvé que dans la mine de Venceslas , près de Wolsach (royaume de Wurtemberg).
8° Chlorure. Il est d’un gris de perle, quelquefois nuancé de bleu. Il est demi-transparent, d’un éclat diamantin, etcristallisé en cubes. Fondu au chalumeau avec de la potasse , il donneun bouton d’argent pur. On le trouve disséminé en petits grains cristallins dans les pacos du Pérou. On le trouve aussi dans beaucoup d’autres pays, mais jamais on ne l’y rencontre en masses considérables. Cette espèce est très-fréquemment exploitée. Le minerai de chlorure dont on a apporté , il y a quelques années , plusieurs quintaux en France, se compose :
rin : le fer et le cuivre qui s'y trouvent se changent en sulfates ou en oxydes (si la température est très-élevée), tandis que l’argent se transforme en chlorure. Après ce grillage , on réduit la masse en poudre fine , et on l’agite avec 50 p. de mercure , 30 p. d’eau et 6 p. de fer pendant 16 à 18 heures , dans des tonneaux. Dans cette action, les sulfates se dissolvent ainsi que le fer qui se change en chlorure , en s’emparant du chlore du chlorure d’argent; l’argent, mis en liberté , s’amalgame avec le mercure. Enfin cet amalgame est soumis à de fortes pressions et à une température suffisamment élevée , pour en séparer tout le mercure et pour obtenir l’argent métallique.
Les minerais traités par amalgamation sont , en général , pauvres ; c’est à peine si la quantité d’argent qu’on en retire compense la quantité de mercure qu’on perd, y compris les combustibles, le temps el la main-d’œuvre. La raine de Frey- , berg où l’on emploie le procédé que nous venons d’indiquer, ne donne guère que 100 grammes d’argent pour 60 kilog.de minerai. Dans ces cas. on mélange ordinairement les minerais pauvres avec les minerais plus riches.
L’argent obtenu par l’un ou par l’autre procédé n’est jamais pur. Il contient toujours des traces de métaux étrangers , le plus souvent du cuivre et du plomb. Voici le procédé indiqué par M. Gay-Lussac , pour obtenir de l’argent chimiquement pur( au titre de ). On fait un mélange de 100 parties de chlorure d’argent sec ( 1 équivalent ) , de 4, 2 p. de charbon ( 1 éq. ) , de 70, 4 p. de craie ( 2 éq. ). On chauffe d’abord ce mélange à une chaleur modérée Lorsque l’effervescence (due au dégagement d’acide carbonique) a cessé, on porte la chaleur jusqu’au rouge blanc : l’argent entre en fusion et se sépare sous forme de culot parfaitement pur.
M. Becquerel a entrepris une série de travaux sur l’application des forces électro-chimiques à l’extraction de l’argent, du cuivre et du plomb, sans l’intermédiaire du mercure. Les recherches de ce savant ont surtout porté sur la séparation de l’argent du plomb dans la galène .•
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« L'opération, dit l’auteur, est tellement rapide, que 2 kilog. d’argent peuvent être aujourd’hui retirés à l’état métallique d’un minerai d’argent, dans l’espace de 6 heures (1). »
Historique. L’argent est un des métaux le plus anciennement connus. Les alchimistes le désignaient parle symbole de la lune ou de Diane C , par allusion à l’éclat de ce métal.
Composés oxygénés.
L’argent a , comme tous les métaux nobles, très- peu d’affinité pour l’oxygène. On ne connaît qu’un oxyde d’argent rigoureusement défini. L’existence d’un peroxyde d’argent à proportions définies , obtenu par Ritter, sous forme de longues aiguilles , en décomposant , par la pile, une dissolution étendue d’azotate d’argent , est au moins douteuse.
Oxyde. Il est pulvérulent et de couleur olive foncée. Il est un peu soluble dans l’eau ; sa dissolution a une réaction légèrement alcaline. L’oxyde d’argent est une base puissante; il se rapproche , sous ce rapport , des alcalis et du protoxyde de plomb. Il est fusible et attaque , comme la litharge , les silicates et les vases de grès. La simple chaleur suffit pour le réduire. Déjà la lumière du soleil le noircit et le change en partie en argent métallique avec dégagement d’oxygène , ce qui prouve que l’oxyde d’argent est peu stable à l’état isolé. Il est très-soluble dans l’acide azotique et dans l’ammoniaque. Sa dissolution ammoniacale , abandonnée pendant plusieurs mois à elle-même, laisse déposer de l’argent métallique , avec dégagement d’une certaine quantité d'azote provenant de la décomposition de l’ammoniaque. L’acide chlorhydrique décompose l’oxyde d’argent , et le transforme partiellement en chlorure d’argentinsoiuble. L’oxyde d’argent se combine avec plusieurs oxydes métalliques , tels que les oxydes de cuivre ,
(l) Comptes rendus des séances de l'Académie des idences de Paris-, l3 juillet
de fer , de manganèse ; il devient alors très-stable et cesse d’être complètement réductible par la chaleur.
Composition : AgO, = 1351,607 (Ag)
1451,607 = 1 équiv. d’oxyde d’argeut.
On le prépare en précipitant l’azotate d’argent par la potasse ou la soude. On dessèche le précipité avec beaucoup de précaution , au-dessous de la chaleur rouge.
Composés chlorés.
Comme tous les métaux nobles , l’argent a beaucoup d’affinité pour le chlore. Il forme avec ce gaz un chlorure correspondant à l’oxyde.
Chlorure. Obtenu par voie de précipitation, il est blanc, caillebotté et très-lourd. Quand on agite, pendant quelques minutes, le vase contenant le précipité de chlorure d’argent, il se forme bientôt , pendant le repos , deux couches bien distinctes , dont l’inférieure est formée par tout le chlorure d’argent qui s’y trouve , et que l’on peut ainsi séparer sans avoir, pour ainsi dire , recours au filtre (M. Gay-Lussac). Cette circonstance a été mise à profit dans les essais des monnaies d’argent par la voie humide. — Le chlorure d’argent, exposé à la lumière directe ou diffuse du soleil , bleuit et devient violet et même noir. La présence d’une très-petite quantité de chlorure de mercure s’oppose à la production de ce phénomène. Le chlorure d'argent est le plus insoluble de tous les composés métalliques ; il faut peut-être plus de cent millions de parties d’eau pour en dissoudre une partie (Gay- Lussac ). Cette circonstance est éminemment précieuse dans les analyses en ce qu’elle permet de doser l’argent , à l’état de chlorure, avec une très-grande exactitude. Exposé aune température élevée , le chlorure d’argent fond avant la chaleur
AÜRACÉS.
rouge, et il donne, par Ierefroissement,une masse demi-transparenle, perlée et flexible comme de la corne, ce qui lui a valu le nom d 'argent corné. La chaleur blanche ne l’altère point, il ne se décompose même pas lorsqu’on le calcine avec du charbon ; mais il est facilement réduit par un courant d’hydrogène ainsi que par toutes les substances organiques hydrogénées : il y a formation d’acide chlorhydrique. II se réduit encore très-facilement quand on le chauffe avec de la chaux ou de la potasse ; c’est par ce moyen qu’on peut préparer de l’argent chimiquement pur(voy. Préparation). Presque tous les métaux, et particulièrement le cuivre, le fer et le zinc, peuvent servira réduire le chlorure d’argent.
Le fer et le cuivre le réduisent â sec et à la température ordinaire. La réduction est beaucoup plus prompte lorsqu’on le mouille avec une dissolution de sel marin. Si l’argent est allié avec un métal étranger , la lame de cuivre ou de fer ne précipitera d’abord que l’argent parfaitement pur et sans aucun mélange de métal étranger. Le chlorure d’argent est insoluble dans les acides azotique , chlorhydrique et sulfurique. Il est insoluble dans les alcalis fixes et très-soluble dans l’ammoniaque. Sa dissolution ammoniacale exposée à l’air laisse déposer, à la longue, de petits cristaux cubiques de chlorure d’argent, à mesure que l’ammoniaque s’évapore; à la température de l’ébullition, elle laisse déposer un produit fulminant. Il se fond en toutes proportions avec la litharge , la galène et avec beaucoup d’autres sulfures.
Les chlorures alcalins dissolvent , à chaud , une certaine quantité de chlorure d’argent, et donnent, par le refroidissement, des composés cristallins. Le chlorure d’argent récemment préparé par la voie humide, se dissout dans tous les hyposulfites solubles.
On peut employer le chlorure d’argent pour argenter certains métaux. Avec 8 parties de ce chlorure, 3 p . de potasse ordinaire, 1 p. de craie et 1 p. de sel marin, on fait une poudre propre à argenter le cuivre et le laiton. On frotte le métal
avec le doigt ou avec un bouchon de liège. L’opération se fait à froid.
Composition : AgCI ou AgCl*.
Le meilleur moyen de préparer le chlorure d’argent consiste à précipiter l’azotate d’argent par une dissolution de sel marin.
Bromure. Il est tout à fait analogue au chlorure. Comme celui-ci , il noircit à la lumière ; il est insoluble dans l'eau et dans l’acide azotique; cependant, il est un peu moins soluble dans l’ammoniaque que le chlorure.
Jodure. Il est analogue au précédent. Il est insoluble dans l’eau et exige 2500 fois son poids d’ammoniaque pour se dissoudre. Il noircit également au contact de la lumière. C’est l’iodure d’argent qu’on emploie dans le procédé photographique de M. Daguerre. Le chlorure et le bromure peuvent, jusqu’à un certain point , remplacer l’iodure.
Fluorure. Il est déliquescent et soluble dans l’eau.
Composés sulfurés.
Le soufre se combine très-facilement avec l’argent : la vaisselle d’argent noircit au contact de l’hydrogène sulfuré , ou de toutes les substances qui , comme les œufs , les choux, les cheveux , contiennent du soufre.
• Sulfure. Il est d’un gris noirâtre et très-fusible. Chauffé au eontaet de l’air , il se réduit en argent métallique avec dégagement d’acide sulfureux. Beaucoup de métaux le réduisent à l’aide de la chaleur ; le mercure le réduit par trituration , à la température ordinaire. Fondu , il s’unit avec l’argent en toutes proportions.
Composition. AgS analogue à celle de l’oxyde (AgO).
On peut l’obtenir en combinant directement , à l’aide de la chaleur , le soufre avec l’argent.
Sèlèniure. Il est d’un gris blanc , fusible et du reste entièrement semblable au sulfure.
Le phosphore peut se combiner directement avec l’argent,
55a Ali RACÉS. -
à l’aide de la chaleur ; mais à mesure que la température s’abaisse , l’argent abandonne presque la totalité du phosphore.
Arsèniure. Il est d’un gris foncé et prend, parle frottement , l’éclat de l’argent. Il est très-fusible et stable. On l’obtient en faisant fondre un mélange d’argent réduit en poudre , d’acide arsénieux et de flux noir.
Alliages d’argent.
L’argent fournit de nombreux alliages. Le chrôme , le fer et le cobalt , ne paraissent pas pouvoir s’allier avec l’argent ; car lorsqu’on les chauffe avec ce métal , quelle qu’en soit la proportion , on n’obtient qu’une masse hétérogène , dans laquelle l’argent se trouve disséminé sous forme de grenailles.
Le nickel a plus d’aflinité pour l’argent que le cobalt. L’alliage composé de 0,865 d’argent et de 0,135 de nickel est d’un blanc grisâtre et très-magnétique. Le zinc donne des alliages d’un blanc bleuâtre , malléables et ductiles. Lorsqu’on les soumet à l’action de la chaleur , le zinc se volatilise et entraîne avec lui une quantité très-notable d’argent.
Les alliages de platine et d’argent sont moins blancs et moins ductiles que l’argent lui-même ; l’acide azotique les attaque et dissout presque tout le platine en même temps que l’argent , tandis que cet acide n’attaque point le platine isolément.
Le mercure s’amalgame très-bien avec l’argent , mieux à chaud qu a froid. Les amalgames qui contiennent un excès de mercure ont une consistance butyreuse ; l’excès de mercure s’écoule quand on comprime ces amalgames dans une peau de chamois ou dans des vases de bois poreux. Lorsqu’on mêle ensemble dans un vase 3 p. d’une dissolution saturée d’azotate d’argent et 2 p. d’une dissolution saturée d’azotate de mercure, et que l’on place au fond du vase un amalgame fait avec 7 p. de mercure et 1 p. d’argent, on remarque qu’au bout de 2 à 3 jours , tout l’argent est précipité à l’état d’amalgame solide , composé de petits grains cristallins groupés en forme
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de ramifications. Les anciens connaissaient cet amalgame sous le nom A' arbre de Diane.
Cuivre. Les alliages de cuivre et d’argent sont d'une haute importance. Ils constituent V argent en circulation , la monnaie, l'argent des bijoutiers, etc. Le cuivre rend l’argent plus dur, et empêche la monnaie de s’user. Les monnaies d’argent de France contiennent ~ de cuivre; en d’autres termes, elles sont au titre légal de ~^-o. Comme il était difficile de tomber exactement sur. les proportions indiquées, la loi a accordé une tolérance de au-dessus et de ~ au-dessous du titre légal. Depuis l'adoption du procédé d’essai par la voie humide , une tolérance de ■— pourrait suffire aujourd’hui.
Les médailles d’argent sont au titre de avec une tolérance de 7^-. Les objets d’orfèvrerie et de bijouterie ont deux titres : l’un de ■— l’autre de la tolérance est de Les objets qui se trouvent au-dessous ou au- dessus du titre légal , y compris la tolérance , sont déclarés faux et brisés. L’argent au titre de donne de mauvaise argenterie ; car les acides tels que le vinaigre , l’attaquent , et le vert de gris qui se développe n’est pas sans danger pour la santé du consommateur.
Le titre de l’argent monnayé varie singulièrement suivant les pays. Voici des pays dont la monnaie d’argent est d’un titre très- élevé :
Royaume de Hanovre : Un écu ou florin de 2 4 mariengroschen de Georges, titre légal poids 13 gram. 066, valeur 2 fr. 90. cent.
États du Mogol : Roupie de Madras, d’Arcate, de Pondichéry , double fanon , fanon , titre
Royaume de la Grande-Bretagne : Crown ou couronne de 5 shillings , shilling ancien , titre
Grand-duché de Toscane Vieux ducaton deCosmelII, titre t~, poids 21^ ,231, valeur 6 fr. 65 cent.
Royaume néerlandais : Drye gulden desProvinces-Unies, titre 7777, poids 31n-, 550, valeur 6 fr. 38 cent.
États-Unis : Dollar, titre 7--, poids 27®r, valeur5fr. 42c.
Les monnaies d’argent , d’un titre très-bas , sont faites avec, un mauvais alliage ; car lorsque le cuivre y entre en proportion trop grande , l’alliage n’est point uniforme ; les pièces fabriquées avec ces alliages sont rougeâtres dans les points les plus saillants. Voici des pays où l’on rencontre des monnaies d’argent du plus bas titre :
Royaume de Prusse : Silbergroscben , titre 7*—, poids 23,192, valeur 0, fr. 11 cent.
Raguse : Pièces de 12 grossettes , titre rflf. •
Empire d? Autriche : Pièce de 10 kreutzers, titre -pffi;, valeur 0, fr. 43 cent.
Empire de Turquie : Piastre de 40 paras ou 120 aspres (1780), titre 600, valeur 2 fr, ; pièces de 3 piastres (1811) , même titre, valeur 4 fr. 14 cent.
Analyse des alliages d'argent et de cuivre (essai des monnaies
d’argept).
Il existe deux procédés pour analyser les monnaies d’argent, l’un par la voie sèche , l’antre par la yoie humide ; ce derpier est beaucoup plus récent.
1° Le procédé par la voie sèche, connu sous le nom de pour pellation (1), est assez ancien. Son origine paraît remonter au xn® siècle , vers le règne de Philippe-Auguste. Ce procédé est fondé sur la propriété que possède le plomb d’entraîner , en s’oxydant , l’oxyde de cuivre dans la substance de la cour pelle faite avec la poudre d’os caleinés (phosphate de chaux). L’argent reste intact dans la coupelle , sous forme de bour ton ( bouton de retour), La coupellation n’indique le titre de l’argent qu’à -7— près, le plus ordinairement audessous du titre réel. Ainsi , en mettant à 4 coupelle de l’argent au titre de 900, on aura un bouton dé retour qui ne pèse que 896 ou 897. L’opération , qui dure environ un
(1) Ce nom -vient de coupelle , petite coupe faite avec des 05 falcinéj, dans laquelle on chauffe l'alliage.
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quart d’heure, se fait dans de petits fours appelés moufles. Les monnaies frappées en France, antérieurement à 1829, sont au titre de 903 à 902» , conséquemment 3 ou 4 millièmes audessus du titre légal; car pour que la monnaie sortit à la coupelle au titre légal de 900, on était obligé de la fabriquer réellement au titre de 903. Ce fut là un sujet de vives réclamations de la part des directeurs des monnaies. C’est alors que M. Gay-Lussac fit connaître le procédé par la voie humide, procédé beaucoup plus exact et plus expéditif que l’ancien. Dans la coupellation, l'opérateur n’est ni maître ni juge de la température à laquelle il fait son essai. S’il chauffe trop (au rouge blanc très- vif), une partie de l’argent se volatilise , et il y a conséquemment perte. S’il ne chauffe pas assez, le bouton de retour peut contenir une certaine quantité de plomb. Il est donc très-difficile de se maintenir dans les limites de la température nécessaire. Du reste, «un homme de mauvaise foi peut toujours frauder avec la coupellation » (Gay- Lussac). 11 serait à désirer que la coupellation fût abandonnée dans toutes les monnaies de l’Europe , comme elle a déjà été abandonnée par les monnaies de Paris et de Londres.
2 “Essai par la voie humide. Ce procédé repose sur le fait suivant : La même quantité d'argent pur ou allié exige pour sa précipitation une quantité constante de dissolution de sel marin. Un équivalent d’azotate d’argent est exactement précipité par un équivalent de chlorure de sodium : AgO, N O5 -f Na Cl = Ag Cl -i-NaO, N O5; en d’autres termes , 1 gramme d’argent pur est exactement précipité par 0fr-, 54274 de chlorure de sodium.
Les conditions propres et indispensables pour faire un essai par la voie humide , sont :
1° Une liqueur dite normale , faite avec 0,r ,54274 de chlorure de sodium pur , dans un décilitre d’eau distillée. Cette dissolution, à la température de 20° centigr., précipite exactement i gram. d’argent pur;
2° Une liqueur dite décime , c’est-à-dire dix fois plus faible
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que la liqueur normale ; de telle sorte qu’un décilitre de cette liqueur ne précipite que — gram. d’argent pur, et qu’il faut 10 décilitres ou un litre de liqueur décime pour précipiter 1 gramme d’argent pur ;
3° Une liqueur décime d’argent (azotate d’argent), qui doit être telle que 1 litre neutralise exactement 1 litre de dissolution décime de sel marin ;
4° De l’argent pur (voyez sa préparation page 547) .
Quant aux détails et à l’exécution de cet admirable procédé, voy. le mémoire de M. Gay-Lussac : Instruction sur f essai des matières d’argent par la voie humide ; 1832. Paris, Imprimerie royale, in-4° (88 pages avec 6 planches).
Sels d’argent.
Caractères généraux. Ils sont incolores lorsque l’acide est lui-même incolore. Ils sont en général parfaitement neutres; leur saveur est astringente et métallique. La lumière les noircit en les réduisant en partie.
1° Les alcalis y produisent un précipité brun olivâtre (oxyde), soluble dans l’ammoniaque.
2° Le cyanoferrure les précipite en blanc ( 1 équivalent de cyanure de fer + 2 équiv. de cyanure d’argent).
3° L’acide chlorhydrique et les chlorures solubles y forment un précipité blanc , caillebotté , insoluble dans l’eau et dans les acides (l’acide chlorhydrique très-concentré en dissout une petite quantité) , éminemment soluble dans l’ammoniaque. Ce précipité exposé à la lumière devient d’un violet foncé. L’hyposulfite d’argent seul n’est pas précipité par le chlorure de sodium, car l’byposulfite de soude qui se forme dissout le chlorure d’argent;
4° Les arséniates alcalins les précipitent en brun chocolat , et les arsénites en jaune.
5» Les phosphates alcalins les précipitent en jaune serin , et les pyrophosphates en blanc ;
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fi* Les chromâtes alcalins les précipitent en rouge intense.
Le fer , le cuivre , l’étain, le plomb , etc., précipitent l’argent de ses dissolutions.
Espèces.
Azotate. Il cristallise en lames minces , rhomboïdales , transparentes , complètement anhydres. Il est soluble dans son poids d’eau froide et dans une proportion moindre d’eau chaude. Il fond très-facilement et se prend, par le refroidissement, en une masse cristalline à laquelle on a donné le nom de pierre infernale. Dans cet état il est journellement employé comme caustique. Cet azotate d’argent , destiné aux usages de l’art de guérir, est ordinairement noir , particulièrement à sa surface ; ceci tient à ce qu’une partie de l’azotate a été réduite par le métal (fer) de la petite lingotière dans laquelle on coule la pierre infernale. La coloration grisâtre de la pierre infernale tient surtout à ce qu’on prépare celle-ci avec l’argent du commerce qui n’est jamais pur et qui contient le plus ordinairement du cuivre. Pendant la fusion , l’azotate de cuivre se réduit en oxyde de cuivre d'un brun foncé, qui est entraîné par l’azotate d'argent fondu. Pour faire de la pierre infernale blanche et de bonne qualité , il faut chauffer l’azotate d’argent (fait avec de l’argent ordinaire) , puis le laisser refroidir lentement ; de cette manière l’oxyde de cuivre gagne le fond du vase et s’y dépose. On reprend l’azotate d’argent qui se trouve au-dessus de l’oxyde de cuivre , et on le fait fondre et refroidir de nouveau. L’azotate d'argent déflagre sur les charbons ardents et , mêlé avec du soufre et du phosphore , il détonne sous le choc du marteau. Lorsqu’on verse du protochlorure d’étain dans une dissolution étendue d'azotate d’argent, on obtient, après l'addition de quelques gouttes d’acide sulfurique affaibli , un précipité pourpre, mais qui n’a pas , comme le pourpre de Gassius , la propriété de colorer les verres. En précipitant l’azotate d’argent par l’eau de chaux exempte de chlorure , on obtient un précipité brun
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qui, repris par l’ammoniaque , donne , après la dessiccation , une poudre fulminante ( Argent fulminant).
L’azotate d’argent noircit à ia lumière. Il tache la peau en violet foncé. Cette coloration ne disparaît qu’après la destruction complète de l’épiderme. Appliqué sur les étoffes de nature organique , il les noircit également. Cette propriété a été mise à profit pour teindre ou marquer le linge ; la tache est ineffaçable. L’azotate d’argent se réduit quand on le fait bouillir avec du charbon ou du phosphore.
Composition AgO, N 0e.
On le prépare en dissolvant l’argent par l'acidè azotique , en évaporaut et en reprenant l’azotate par l’eau bouillante ; les cristaux se déposent par le refroidissement.
Sulfate. Il cristallise en prismes blancs et brillants. Il est anhydre et soluble dans 100 parties d’eau. Il est très-soluble dans l’acide sulfurique concentré ; c’est ce qui permet de séparer de l’argent des quantités d’or très-petites. Les monnaies d’argent anciennes, les monnaies de la République et de l’Empire contiennent environ un millième d’or. On ne connaissait alors aucun moyen propre à séparer complètement l’argent de l’or. On sait aujourd’hui qu’eu attaquant par l’acide sulfurique concentré en excès et à chaud , l’alliage d’argent aurifère , on dissout tout l’argent ; lorsque la liqueur est très-étendue , le sulfate d’argent reste seul en dissolution , tandis que l’or se dépose.
Phosphate. Il est d’un beau jaune serin , noircissant promptement à la lumière. Il est insoluble dans l’eau , et soluble dans un excès de son propre acide. On l’obtient par voie de double décomposition.
Chlorate. Il cristallise en prismes carrés qui noircissent à la lumière. Il dèflagre sur les charbons ardents et se transforme en chlorure. 11 détonne facilement par le choc. La détonation est des plus terribles , lorsqu’on mêle préalablement le chlorate avec du soufre ou avec du phosphore.
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h’iodate et le bromate d’argent sont à peu près analogues au chlorate.
Des fausses monnaies.
À. Des fausses monnaies d’argent.
Les monnaies d’argent peuvent être fausses 1° par altération du titre ; 2° par la substitution d’un autre métal à la totalité de l’argent.
Fausses monnaies d'argent par altération du titre. Dans ce cas, la pièce est presque toujours au-dessous du titre légal. Ainsi, en France, une pièce marquée au coin des monnaies françaises ordinaires est fausse, si au lieu d’être au titre légal de 900 , elle se trouve au titre de 500 , de 600, etc. En Prusse, en Autriche et dans d’autres pays où le titre légal est beaucoup moins élevé qu’en France , des pièces d’argent du titre de 500, de 600, etc. , peuvent n’être pas fausses , suivant le titre convenu. Les pièces d’argent au titre de 500 sont de couleur rouge ; elles seraient encore plus rouges , si le faux monnayeur n’employait pas l’artifice suivant : il chauffe la pièce , dans une moufle , au rouge obscur ; la couche superficielle du cuivre s’oxyde ; l’oxyde de cuivre s’enlève ensuite facilement au moyen de l’eau acidulée. Mais ces pièces se reconnaissent par leur légèreté; d’ailleurs la légère couche d’argent de la surface s’use rapidement et trahit la fraude. En lesrâclant avec un canif, on met facilement le cuivre à découvert. Mais le meilleur moyen de constater la fraude , c’est la coupellation. C’est par ce moyen qu’on a découvert qu’il y avait autrefois en circulation des pièces de six francs , dont le titre n’était que de 630.
On altère quelquefois le titre, en trempant une pièce de cuivre dans une dissolution d’argent. Celui-ci se précipite sur le cuivre et acquiert par le frottement l’éclat qui le caractérise.
Lus fausses monnaies d’argent par altération du titre sont
5fk>
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rares. Il n’en est pas de même des fausses monnaies par substitution. Celles-ci sont beaucoup plus fréquentes. On n’y trouve ordinairement pas de trace d’argent. Les métaux employés pour être substitués à l’argent sont :
1° L’étain. La fraude est ici trop grossière , pour n’être pas reconnue sur-le-champ. Les pièces ainsi falsifiées sont d’abord presque de moitié plus légères que les pièces d’argent véritable, dont elles imitent le coin. Lorsqu’on les ploie, elles font entendre le cri de l’étain. Elles ont un son mat , et elles développent , par le frottement , une certaine odeur propre à l’étain.
2° L'étain et V antimoine ( alliage ). Les pièces faites avec cet alliage ont à peu près le son de l’argent. Elles sont en général mal coulées et mal frappées. Elles donnent avec l’eau régale une dissolution dans laquelle une lame d’étain précipite l’antimoine métallique. Elles ne donnent pas de bouton de retour , lorsqu’on les passe à la coupelle. La couleur de la coupelle indique , jusqu'à certain point , après l’opération , les métaux qui entrent dans l’alliage. Une poussière blanche indique l’oxyde d’étain ; la couleur jaune indique l’oxyde de plomb ; la couleur noire indique l’oxyde de cuivre ; enfin l’antimoine tache la coupelle en gris.
B. Des fausses monnaies d or .
Les fausses pièces d’or sont faites , en général , avec plus de soin que les fausses pièces d’argent. La fraude consiste particulièrement dans l’altération du titre. En chauffant ces pièces avec de l’acide sulfurique , on dissout le métal étranger ( qui est ordinairement du cuivre) et l’or reste intact. C’est surtout au moyen de la balance qu’on découvre aisément la fraude. Les fausses .pièces d’or sont en général trés-légères , parce quelles se composent de métaux beaucoup plus légers que l’or.
Des faux monnayeurs de Birmingham étaient parvenus fabriquer des pièces imitant le son et la densité des véritables
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pièces d'or. A cet effet , ils employaient une lamelle de platine (1) contournée en spirale , de manière à laisser très-peu d’intervalle entre chaque spire. Les intervalles de ces tours de spirale étaient remplis avec du plomb ou avec de l’étain , dont la quantité était si bien calculée, que le poids de la pièce fausse représentait exactement le poids de la pièce véritable. Puis en prenant les couches supérieure , inférieure et latérale d’une véritable pièce d’or , ils les appliquaient , au moyen d’une soudure , sur la spirale de platine préparée de la manière que nous venons d’indiquer. Les pièces ainsi fabriquées ont le son et la densité de véritables pièces d’or. Mais il est facile , au moyen des acides forts, de découvrir les jointures qui existent entre l’alliage de platine et les lamelles d’or. Enfin, on constate immédiatement la fraude au moyen de la coupellation.
PLATINE
Étymologie. Le nom «le platine vient de l'espagnol plaln , argent , diminutif platinn (petit argent), à canse de l'aspect que présente ce métul.
Propriétés physiques. Le platine a la couleur et l’éclat de l’argent; il a seulement une teinte un peu plus grisâtre. Il est extrêmement ductile et un peu moins malléable que l’or. D’après Wollaston , la ténacité du platine est à celle du fer comme 59 : 60. Lorsque le platine est parfaitement pur, il est plus mou que l’argent ; la présence d’une quantité minime d’un métal étranger le durcit beaucoup. Le platine est le moins dilatable de tous les métaux; sa dilatation linéaire est 0,000 8565 , de 0° à 100°. Le maximum de sa densité est 21,80. C’est le plus dense de tous les métaux (2). Le platine est infusible
(i) Le platine est plus pesant que l'or; sa densité est ai ,4 9, tandis que celle de l’or est 19,358.
(a) Le poids spécilique de X Iridium paraît être un peu supérieur à celui du platine ; cependant, comme l’iridiiftn ne s’obtient jamais à l'état de pureté, il est bien diflicile d'en déterminer exactement la densité.
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au feu de nos fourneaux. Il ne fond qu’à la flamme du mè- / lange explosif d’oxygène et d’hydrogène , ou par l’action d’une puissante pile de Volta. A l'état de liquéfaction , il bouillonne en lançant des étincelles. A une très-haute température blanche, il se ramollit assez pour pouvoir être forgé et soudé sur lui-même comme le fer. A cette même température , on peut travailler sous le marteau le platine en éponge , et lui donner la forme de lames métalliques. Le platine du commerce n’est jamais pur : il contient ordinairement 1/2 p. 0/0 d’iridium et de palladium ; c’est ce qui le rend si dur.
Propriétés chimiques. Le platine est inaltérable à l’air dans les circonstances ordinaires. Il est complètement inoxydable , soit à froid , soit à chaud , propriété qui lui aurait valu autrefois le premier rang parmi les métaux nobles. Il ne décompose l’eauà aucune température. Il n’est lui-même attaqué que par un très-petit nombre de corps. L’eau régale seule l’ataque et le dissout facilement. Le chlore , le brome , le fluor, et surtout les eaux régales{ 1), l’attaquent et le dissolvent mieux à chaud qu’à froid. Les acides azotique et sulfurique concentrés ou étendus ne l’attaquent ni à froid ni à chaud. Cependant un alliage de platine et d’argent est facilement attaqué et dissous par l’acide azotique. Le nitre et la potasse caustique l’attaquent à chaud . il se forme du protoxyde , ou, au contact de l’air , un mélange de protoxyde et de peroxyde. Le platine en éponge se combine avec le soufre fondu ou en vapeur ; la combinaison a lieu avec dégagement de lumière. Il se combine dans les mêmes circonstances avec le phosphore. Le phosphore, l’arsenic et le soufre rendent le platine trèscassant. Le platine s’allie avec presque tous les métaux.
État. Les minerais de platine renferment presque toujours, outre le platine, du palladium , du rhodium, de l’iridium,
(i) Les combinaisons de l'acide bromhydrique , de l'acide iodhydrique et de l’acide lluorhydrique avec l'acide azotique sont de véritables eaujc régales, dont la combinaison de l'acide chlorhydrique avec l'acide azotique est le type.
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de l’osmium, et peut-être d'autres corps qui restent encore à découvrir. On rencontre des minerais de platine en quantité exploitable, au Pérou et au Brésil, dans les mêmes terrains d’alluvion qui renferment l’or et le diamant. Il y existe sous forme de grains ou de larmes arrondies. On avait pensé que la forme granulaire du platine natif était due au roulement de masses d’eau considérables , venant à l’appui de l’existence d’un déluge universel ; mais cette opinion est contredite par la forme quelquefois cristalline de ces grains de platine , dont M. Boussingault a découvert près de Santa-Rosa, en Colombie, un gisement dans une siénite altérée dont personne ne peut contester l’origine ignée. On trouve les principaux gîtes de platine dans l’Amérique méridionale , comme, par exemple , dans les sables du fleuve Pinto , à Quito , à Popayan , au Choco près de Santa-Fé (Colombie) ; dans les capitaineries de Malto-Grosso et de Minas-Geraes (Brésil). On trouve quelquefois des minerais de platine en grains de la grosseur de plusieurs livres , dans les mines du mont Oural , à Nisclmé- Tagilsk, à Goroblagodask, à Kuschwa, dans des sables aurifères. Il paraît que les galènes d’AIloue , de Grand-Neuville (Charente), de Melle (Deux-Sèvres ), renferment des traces de platine. Les minerais de platine sont lavés comme les minerais d’or , afin d'en séparer les matières pierreuses légères. Après le lavage , on a les grains de platine contenant des métaux étrangers, tels que l’or , le fer litané, le fer chromé, le cuivre, le plomb , et principalement le palladium , le rhodium et l’osmiure d’iridium (1).
P réparatioji. La préparation du platine est assez compli-
(1) Pline rapporte qu’on trouve dans l’or de lavage du Portugal ( Luitania ) des grains noirs variés de taches blanches, qui ont le même poids que l'or, et qui restent avec l'or au fond des vases dans lesquels ou les recueille. Inveuiuntur et in aurariis metallis , quœ elutia vocant : nqua immitsa eluentc , calculos nigros paulunt cantlore variatos , quihus eadem gravitas quœ auro ; et ideo in calnthis in quibus aur um Colligilur , rémanent curn eu. ( J/ist . natur ., lib. xxxiv») D’après des paroles aussi explicites, pourrait-on douter que lus anciens aient connu le platine?
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quée à cause du grand nombre de substances étrangères que renferment les minerais de platine. On préfère généralement les procédés par la voie humide aux procédés par la voie sèche. On broie d’abord le minerai, afin d’en séparer les traces de fer magnétique au moyen d’un barreau aimanté ; puis on le chauffe , afin d’en éliminer le mercure , qui se volatilise ; enfin , on traite le minerai par de l’acide chlorhydrique auquel on ajoute de l’acide azotique par petites doses successives. On évapore la liqueur et on réitère l’opération jusqu’à ce que l’acide ne dissolve plus rien. La dissolution contient le platine, le palladium, le rhodium , le cuivre , un peu de fer et une certaine quantité d’iridium. Il reste un dépôt insoluble d'osmiure d’iridium (en paillettes brillantes), de fer titané, et quelquefois de l’oxyde d’iridium sous forme de poudre noire , surtout lorsque l’acide azotique a été employé en trop forte proportion. Après avoir étendu la dissolution de dix fois environ son volume d’eau , on y verse une dissolution de sel ammoniac faite à froid : le précipité qui se forme est un chlorure double de platine et d’ammonium ( chloroplalinate d’ammonium) coloré en rouge briqueté ( cette couleur est due à une certaine quantité de chlorure double d'iridium et d’ammonium). On calcine ce précipité dans un creuset de porcelaine et on traite le résidu de la calcination par de l’eau régale un peu faible , laquelle dissout le platine et laisse presque tout l'iridium intact. On précipite de nouveau la dissolution par du sel ammoniac , et tant que le dépôt qui se produit n’est pas d’un jaune pur , on le calcine et on le traite comme ci-dessus. Enfin, en calcinant le chlorure ammoniacal jaune (exempt d’iridium), on obtient le platine pur sous la forme d’une poudre noirâtre agrégée {éponge ou mousse de platine ).
C’est sous celle forme que le platine jouit de la propriété de condenser les gaz dans ses pores et d’en déterminer la combinaison avec élévation de température. Celte propriété est encore plus marquée lorsque le platine est plus divisé et en
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poudre noire [noir de platine). On l’obtient sous celte forme en traitant le chlorure de platine et de potassium par l’alcool (Doebereincr). Cette poudre est d’un noir de suie et tache les doigts; comme l’éponge de platine, elle est susceptible de prendre le poli par le frottement. Elle absorbe jusqu’à 745 fois son volume d’hydrogène. Au contact de l’air, elle transforme l’esprit de vin en vinaigre, Je gaz sulfureux en huile de vitriol, l’hydrogèneeneau;enun mot, elle jouit de la propriété remarquable d’amener la combinaison de l’hydrogène , non- seulement avec l’oxygène, mais avec tous les métalloïdes gazeux ou vaporisables; il n’en faut pas excepter le cyanogène lui-même. Elle détermine la combustion des corps organiques sur lesquels on la chauffe légèrement. Tous les composés d’azote (matières animales) sont changées en ammoniaque , par un excès d’hydrogène , et en acide nitrique avec un excès d’oxygène. Toutes ces combinaisons s’opèrent sous l’influence du platine divisé ( noir de platine ) sans que celui-ci perde rien de sa nature (1). Le noir de platine perd en partie , par la calcination , la propriété d’absorber et d’enflammer des gaz et des vapeurs combustibles.
Séparation du palladium : Après avoir Séparé le platine à l’état de chlorure ammoniacal , on précipite par des lames de zinc les métaux qui restent dans les eaux-mères. On lave ensuite le précipité et on le traite par l’eau régale affaiblie, aGn de dissoudre le moins possible d’iridium et de palladium ; après avoir neutralisé la liqueur par du carbonate de soude, on la traite par une dissolution de cyanure de mercure qui précipite tout le palladium à l’état de cyanure. La calcination de ce cyanure dans des vases fermés donne immédiatement le palladium h l’état métallique.
Séparation du rhodium : Après avoir ainsi séparé de la liqueur le platine et le palladium , on ajoute à cette liqueur
(i) M . Kuhlmann pense qu’on pourra appliquer cette propriété du platine divisé, à la fabrication en grand de l'ammoniaque , de l’eau-forte et du bleu de Prusse ( Comptes rendus des séances de i Académie , i83j}, p. 496).
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un peu d’acide chlorhydrique ; on évapore le mélange jusqu’à siccilé , et l’on traite le résidu par l’alcool à 0,84 ; le cuivre et une petite quantité d’iridium restent en dissolution ; le rhodium se dépose.
Séparation de l’iridium : Tous les autres métaux étant solubles dans l’eau régale , on obtient , pour résidu dans la liqueur , l’iridium à l’état d’oxyde. On réduit l’oxyde d’iridium par un courant d’hydrogène.
Séparation de l’osmium : Une partie de l’osmium s’obtient à l’état d’acide osmique, pendant la distillation du minerai de platine attaqué par l’eau régale. L’autre partie reste intimement combinée avec l’iridium ( osmiure d’iridium). On reeonnaît que l’iridium contient de l’osmium, lorsque, chauflé au bord extérieur de la flamme d’une lampe à alcool , il donne , une lumière étincelante , produite par des parcelles d’acide osmique qui se volatilisent. On retire l’osmium de l’ osmiure d’iridium en chauffant ce dernier composé dans un courant de chlore qui entraîne la plus grande partie de l’osmium à l’état de chlorure; mais, quoi qu’on fasse , il en reste toujours une certaine quantité combinée avec l’iridium. Lorsqu’on fait passer un mélange d'hydrogène et d’acide osmique légèrement chauffé dans un tube de verre rougi dans un point, l’osmium se dépose vers ce point sous la forme d’une masse agglomérée , d’un blanc métallique tirant sur le bleu gris , et que l’on peut aplatir sous le marteau en feuilles minces.
Historique. Le platine a été découvert en Amérique par les Espagnols , qui , le regardant d’abord comme une espèce d’argent, lui donnèrent le nom qu’il porte encore aujourd’hui. Ce métal n’a été introduit en Europe qu’en 1740. On le connaissait depuis longtemps en Amérique; mais on n’en faisait aucun usage. Les employés du gouvernement espagnol avaient môme ordre de jeter le minerai de platine dans la mer, afin qu’on ne l’employât pas frauduleusement pour l’allier avec l’or. Ce n’est qu’en 1749 que le platine fut décrit pour la première fois, comme un métal particulier , par l’An-
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glais Watson. Turgot et Dauray , orfèvres , ont les premiers entrepris de le travailler en grand, en 1785. L’emploi des creusets de platine a fait faire de grands progrès à la chimie.
Composés oxygénés.
On connaît deux oxydes de platine , le protoxyde et Le peroxyde. On ne les obtient que par voie indirecte. Ils sont tous très-peu stables.
Ce qu'on appelait autrefois sous-oxyde n’est autre chose que du platine dans un état de division extrême , désigné aujourd’hui sous le nom de noir de platine. On peut le préparer de diverses manières. On l’obtient en versant du chlorure de platine dans une lessive chaude de potasse caustique, et en y ajoutant de l’alcool par petites doses. Comme il se produit une vive effervescence en même temps qu’il se dégage beaucoup d’acide carbonique , il faut opérer dans un vase trèslarge et en agitant continuellement la liqueur ( Liebig).
1° Protoxyde. 11 est noir et pulvérulent. A l’état de précipité récent , il est gélatineux et très-volumineux. On ne le connaît qu’à l’état d’hydrate; car, soumis à l’action de la chaleur , il abandonne tout à la fois son eau et son oxygène. Le charbon le réduit avec détonation. Les acides ( acides sulfurique , nitrique , etc. ) le dissolvent lentement et se colorent en brun verdâtre. L’acide chlorhydrique le convertit, à chaud, en perchlorure et en platine métallique. Les alcalis fixes en dissolvent une certaine quantité et se colorent en noir , quand les dissolutions sont concentrées , et en vert, quand elles sont très-étendues.
Composition. S PtO = 1233, 499 ( Pt) ,
1333, 499 (PlO).
On ne l’obtient qu’en traitant à chaud le protochlorure de platine par la potasse caustique.
2° Peroxyde ( deutoxyde ). Hydraté, il est couleur de rouille, semblable à l’hydrate de peroxyde de fer. Il est réduit par la simple chaleur. Les combinaisons qu’il forme avec les acides sont incristallisables ; ce ne sont pas de véritables sels. Il ne se combine guère avec les acides végétaux; car ces acides le réduisent sous l’influence de la chaleur. Le peroxyde de platine ( acide platinique ) se combine, comme le peroxyde d’or, avec les alcalis. Ces combinaisons {platinates) sont analogues aux auratcs. La combinaison du peroxyde de platine avec l’ammoniaque est explosive ( platine fulminant ).
Il est très-difficile d’obtenir le peroxyde de platine pur. Celui qu’on obtient par voie de précipitation ( en versant un alcali dans un sel de platine ) contient toujours une certaine quantité d’alcali. Le meilleur procédé consiste à précipiter l’azotate de platine par la soude, et à fractionner le précipité. La première portion est l’hydrate de peroxyde pur , la dernière est un sous-sel. La composition du peroxyde de platine , déduite de celle du perchlorure , est PtO\
Composés chlorés.
Les combinaisons du chlore avec le platine forment , pour ainsi dire, toute l’histoire des composés de ce métal. Le platine a, sous ce rapport, la plus grande analogie avec l’or-
Les chlorures de platine correspondent exactement aux oxydes.
1° Chlorure { protochlorure). Il est d’un vert olivâtre, pulvérulent , insoluble dans l’eau. Exposé à la lumière , il noircit à sa surface. Mouillé avec de l’acide chlorhydrique et abandonné au contact de l’air , il se convertit en perchlorure soluble. L’eau régale le change lentement en perchlorure. A chaud , les alcalis le décomposent en peroxyde et en perchlorure.
Composition. PtCl ou PtCP , analogue à celle du protoxyde (PtO ).
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On l’obtient en chauffant le perchlorure vers 230°. A cette température, le perchlorure abandonne lamoitié de son chlore. A une température plus élevée , il abandonnerait tout le chlore.
2° Perchlorure ( chloride , bichlorure , deutochlorure ). Il est d’un rouge brun à l’état solide , ou en dissolution concentrée; sa dissolution étendue est d’un jaune orange. II est déliquescent et a une réaction acide. Il est plus soluble à chaud qu’à froid, et susceptible de cristalliser par le refroidissement. Il est également soluble dans l’alcool. Par l’action de la chaleur , la dissolution alcoolique de perchlorure de platine laisse déposer du platine métallique. C’est par ce moyen qu’on peut recouvrir le verre , la porcelaine , etc., de minces couches de platine métallique. L’acide sulfhydrique précipite le perchlorure de platine en brun noir; il faut y ajouter un peu d’ammoniaque pour accélérer la précipitation. Le cyanoferrure de potassium ne le précipite pas ; c’est là une exception rare , car ce réactif précipite généralement toutes les dissolutions métalliques. La potasse ou l’ammoniaque forme un précipité jaune ( chloro-platinate .) La soude ne précipite pas le perchlorure de platine ; car le chlorure double qui se produit {chloro-platinate de sodium) est soluble. (Ceci offre un moyen de séparer la potasse de la soude). Le perchlorure de platine ( acide chloro-platinique ) se combine, comme les acides chloro-stannique et chloro-hydrargyrique , etc. , avec les cliloro-bases (chlorures de potassium, d’ammonium, etc.), pour former des chloro-platinates , composés de 2 éq. de chloracide et de 1 éq. de chloro-base.
Composition du perchlorure de platine. PtCl1, analogue à celle du peroxyde ( PtO’ ).
On le prépare en traitant le platine par l’eau régale , et en évaporant pour chasser l’excès d’eau régale. Le perchlorure de platine forme avec l’acide chlorhydrique un chlorhydrate de chlorure de platine, acide et cristallisable par évaporation.
Usages. Le perchlorure de platine peut être employé avec
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avantage dans le traitement des maladies syphilitiques ; il est moins vénéneux que les perchlorures d'or et de mercure, avec lesquels il a de l’analogie (1).
Chloro-platinate de potassium. Il est d’un beau jaune orangé , susceptible de cristalliser en octaèdres très-petits. Il faut 144 p. d’eau froide pour le dissoudre. Il est un peu plus soluble à chaud et dans l’eau aiguisée d’acide chlorhydrique.
Composition. 2 PtClJ , KCI-
Chloro-platinate d’ammonium. Il a la même couleur et la même cristallisation que le sel précédent. Il s’en distingue , en ce qu’il est un peu plus soluble. Il donne, par la calcination, du platine métallique sous forme spongieuse; on agrège les particules métalliques sous le marteau , à l’aide de la chaleur. Ce composé est anhydre.
Composition. 2PtCl*, NH‘C1.
Chloro-platinate de sodium. Il est soluble dans l’eau et donne par évaporation de beaux cristaux d’un rouge orange, hydratés.
Composition. 2 PtCl*, NaCl.
Chloro-platinate de baryum. Il cristallise par évaporation en prismes rhomboïdaux , inaltérables à l’air. Il a la couleur du chromate de plomb natif.
Composition. 2PtCl*, BaCl.
Le chlorure de calcium et le chlorure de strontium donnent des chloro-platinates analogues.
Le magnésium , le manganèse , le fer , le cobalt , le nickel, le cuivre , le zinc et le cadmium donnent tous des chloroplatinates, dans lesquels 2éq. de chloracide sont combinés avec léq. de chloro-base.
Le brome , l’iode et le fluor peuvent donner avec le platine des composés analogues à ceux que produit le chlore.
(1) Observations et recherches experimentales sur les préparations de platine , etc. ; par le docteur Hœfer , broch. in-8, Paris. 1841.
Le perbromure ( brômide) forme, avec les dissolutions des sels de potasse et d’ammoniaque , des précipités jaunes (bromo-platinates de potassium et d’ammonium ). Les bromoplatinates sont entièrement analogues aux chloro-pialinates.
Le proio-iodure et le periodure ( iodide ) sont noirs , pulvérulents et insolubles dans l’eau. Le periodure se dissout dans l’acide iodhydrique, et la liqueur donne, par évaporation, des cristaux aciculaires noirâtres d’iodhydrate d’iodure de platine ( IH, Ptl* ).
Les iodo-platinates sont analogues aux bromo-platinatcs .
Le perfluorure ( Jluoride ) de platine forme, avec les alcalis et avec quelques métaux, des Jluo-platinates , analogues aux iodo-platinates. ,
Le cyanure de platine, qui a quelque analogie avec le chlorure , donne naissance à plusieurs composés doubles assez intéressants.
Cyano-platinate de potassium (cyanure double de platine et de potassium). On le prépare en chauffant au rouge parties égales d’éponge de platine et de cyanoferrure de potassium sec. On lessive avec de l’eau la masse calcinée et on l’évapore ; l’excès de cyanoferrure cristallise le premier ; le cyano-platinate de potassium cristallise le dernier sous forme de prismes minces, allongés, jaunes par transmission et bleus par réflexion ( L . Gmelin).
Cyano-platinate de mercure, ha dissolution de cyano-platinate de potassium donne , lorsqu’on la traite par l’azotate de protoxyde de mercure , un précipité bleu de cobalt. Lorsqu’on chauffe ce précipité dans l’eau , on obtient de l’azotate de mercure qui reste en dissolution, etun résidu blanc qui est du cyano-platinate de mercure pur [Dœbereiner).
Cyanhydrate de cyanure de platine. Ce composé cristallise en masse confuse; il se liquéfie rapidement à l’air humide. On le prépare en faisant arriver du gaz acide sulfhydrique dans de l’eau tenant du cyanoplatinate de mercure en sus-, pension. • > .
Composés sulfurés.
Il existe deux sulfures de platine correspondant aux oxydes et aux chlorures.
1° Protosulfure. Il est d’un gris métallique , semblable au platine. Il se décompose par le grillage en acide sulfureux et en platine.
Composition. Pt S, analogue à celle du protoxyde (PtO).
On le prépare en triturant le chloro-platinate d’ammonium avec du soufre et en chauffant ce mélange dans des vases clos, jusqu’à ce que le sel ammoniac et le soufre en excès se soient volatilisés.
2 Persulfure ( sulfide, deutosulfure). Il est d’un brun foncé. Il se sulfatise rapidement à l’air humide. A la chaleur rouge il se convertit en protosulfure.
Composition. Pt S1 analogue à celle du peroxyde (Pt O1).
On l’obtient par la voie humide en versant par petites doses une dissolution de perchlorure de platine dans un sulfure alcalin.
Le bore et le phosphore peuvent également se combiner avec le platine et donnent naissance à des composés friables et pulvérulents.
Alliages.
Le platine du commerce, le même qui sert à faire des creusets, etc. , est une espèce d’alliage de palladium, de rhodium et d’iridium (ces derniers métaux y entrent en quantités très-petites). Le platine chimiquement pur est plus mou que v l’argent, et par conséquent d'un usage moins avantageux.
Cuivre. Il suffît d’une très-petite quantité de platine pour changer la couleur du cuivre. Un vingt-sixième de platine lui donne une teinte rose. Avec 7 p. de platine , 16 p. de cuivre et 1 p. de zinc, on obtient un alliage ductile, inaltérable à l’air et de la même couleur que l’or ( Cooper ).
Les alliages de cuivre et de platine sont susceptibles de
by
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recevoir un très-beau poli ; ou s’en sert pour faire des miroirs de télescope.
Les alliages de platine et de molybdène , de tungstène , d'antimoine , de plomb ou de bismuth , sont cassants. Un cinquième de zinc rend le platine très-fragile.
On obtient un amalgame d'un blanc éclatant comme l’argent en triturant à une douce chaleur du platine en éponge avec du mercure.
Sels de platine.
A. Sels de protoxyde. Us sont d’un brun verdâtre et trèspeu stables. Ils se décomposent souvent spontanément en sels de deutoxyde et en métal. Ils sont très-peu connus.
B. Sels de peroxyde. Ils sont fortement colorés en jaune rougeâtre ou en brun. Ils sont généralement solubles dans l’eau.
Caractères essentiels . 1° Les alcalis ne les précipitent qu’incomplétement, parce qu’il se forme des sels doubles dont la plupart sont un peu solubles.
2U L’acide sulfbydrique , avec addition de quelques gouttes d’ammoniaque , les précipite en brun foncé. Ce précipité est complet à un trente-millième près.
3° Le cyanoferrure de potassium colore en brun les dissolutions acides de platine; il est sans action sur les dissolutions neutres.
4° Le gallate d’ammoniaque , avec addition de quelques gouttes d’acide chlorhydrique , y produit un précipité brun visqueux. Ce réactif suffit pour constater la présence d’un quinze-millième environ de platine.
5° Le zinc , le fer et presque tous les métaux précipitent le platine de ses dissolutions.
6° Tous les sels de platine sont réduits à une température élevée, et donnent pour résidu du platine en éponge.
auracés.
Especes.
Sulfate de protoxyde de platine. Il est d’un gris verdâtre incristallisable et très-soluble dans l’eau. Il donne, avec une dissolution de sulfate de potasse, un précipité floconneux vert bouteille (sulfate double de potasse et de platine).
On l’obtient en traitant le protochlorure de platine par l’acide sulfurique.
Azotate. Il est acide , incristallisable, et se décompose par l’évaporation à siccité.
Sulfate de peroxyde de platine. On l’obtient en traitant le perchlorure par l’acide sulfurique concentré. Sa dissolution est brune et donne, avec les sulfates alcalins, des sels doubles stables, et généralement insolubles dans l’eau. L’ammoniaque donue dans le sulfate de platine au maximum un précipité brun qui détonne par le choc du marteau {platine fulminant).
M. Gros vient de découvrir une nouvelle classe de sels de platine composée de 1 équiv. d’amidure de protochlorure de platine (Pt Cl , WH* ) et de 1 équiv. d’un sel ammoniacal. On prépare ces sels avec le chlorure de platine ammoniacal de Magnus. Le chlorure de platine ammoniacal s’obtient de la manière suivante :
On verse (par petites doses) de l’acide sulfureux dans une dissolution aqueuse de perchlorure de platine légèrement chauffée , jusqu’à ce que la liqueur se colore en rouge brun. On traite ensuite la liqueur à la température de l'ébullition par l’ammoniaque en excès. Le chlorure de platine ammoniacal se dépose par le refroidissement , sous forme d’aiguilles cristallines d’un vert foncé , dont la formule est Pt Cl + NH®. Or, ce sel , traité à une douce chaleur par l’acide nitrique , donne une poudre blanche qui , étant traitée par l’eau , donne un précipité de platine métallique et un nouveau sel soluble cristallisant, par le refroidissement, sous forme de lamelles prismatiques brillantes.
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Ce sel (sel de Gros), en contact avec la chaux ou la potasse caustique, ne dégage de l’ammoniaque qu’à chaud; l’hydrogène sulfuré le trouble à peine.
La formule de ce sel est NH‘0,N08 4- PtCl,NHJ.
Traité par l’acide sulfurique il donne un sel (NH‘0,S03 -f- PtCl,NH’) qui ne précipite pas le sel de baryte . Avec l’acide oxalique, il donne un sel dont la composition est NH40,C!03-f- PtCUNH’.
On obtient ainsi avec les acides une série de sels dans lesquels se retrouve toujours le composé PtCl, KH’.
PALLADIUM
Etïmologie. Palladium dérive du nom de la planète Pallat , qui fut découverte vers la même époque ( en r8o3 ) que le métal en question .
Propriétés physiques. Le palladium a presque l’éclat et la couleur de l’argent et partage avec le platine un grand nombre de propriétés. Il est malléable et très-ductile. Il se laisse plus facilement travailler que le platine. Il est presque moitié moins dense que le platine. Son poids spécifique est 11,3 et 11,8 lorsqu’il a été laminé. Il ne fond point à la chaleur de nos fourneaux ; seulement il s’agglutine de manière à se laisser souder sur lui-même. Il fond à la flamme du chalumeau , en lançant des étincelles d’un très-vif éclat.
Propriétés chimiques. Le palladium spongieux , obtenu par la calcination du cyanure , se comporte comme le platine spongieux ,en contact avec un mélange d’hydrogène et d’oxygène ; seulement il devient moins promptement incandescent que le platine. Il est inaltérable dans l’eau et dans l’air; cette propriété , jointe à une grande malléabilité et à beaucoup de ductilité, pourra rendre ce métal précieux dans une foule d’usages. A une température élevée, le palladium devient d’un bleu grisâtre. L’eau régale est le véritable dissolvant du palladium. L’acide azotique concentré le dissout également et même à froid. Ce qu’il y a de remarquable, c'est qu’il ne se dé-
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gage aucun gaz, et pourtant le métal s oxyde à mesure qu’il se combine avec l’acide azotique. Ce n’est qu’en chauffant qu’on dégage du gaz nitreux. L’acide sulfurique et l’acide chlorhydrique l’attaquent sensiblement à froid. Traité par le sulfate acide de potasse , le palladium donne naissance à un sul fate double , soluble dans l'eau. Le soufre , le phosphore et l’arsenic se combinent directement avec le palladium. Le chlore gazeux l’attaque , la teinture d’iode le noircit , ce qui le distingue , sous ce rapport , du platine , qui n’est point noirci dans cette circonstance. Le palladium a une grande affinité pour le cyanogène. Il s’allie très-bien avec les métaux, et particulièrement avec le mercure.
De tous les métaux , le palladium et l’iridium opt le plus d’affinité pour le carbone; car, en exposant ces métaux à la flamme de l’alcool, ils se recouvrent d’une épaisse couche de carbone avec lequel ils se combinent en proportions mal définies.
État. Le palladium se rencontre, dans la nature, dans les minerais de platine , qui contiennent en outre le rhodium , l’iridium et l’osmium. Wollaston a trouvé, dans un minerai du Brésil, des grains en forme de paillettes métalliques à texture rayonnée , composées de palladium uni à une petite quantité de platine et de rhodium.
Préparation. (Voy • Préparation du platine, p. 563.)
Historique. Le palladium a été découvert en 1803 , par Wollaston.
Composés oxygénés.
On connaît deux degrés d’oxydation du palladium : 1° Le protoxy de ( oxydule ) , obtenu par la calcination ménagée de l’azotate , est sous forme de poudre noirâtre , semblable au peroxyde de manganèse. L 'hydrate de protoxyde , obtenu par voie de précipitation , est d’un brun foncé. Il abandonne son eau par la chaleur. Insoluble dans les alcalis , il se dissout dans tous les acides à chaud ou à froid.
AURACÉS. 5^7
Composition. La quantité de palladium se combinant avec 100 d’oxygène , est 665,899 (Pd)
PdO = 1 éq. de protoxyde
de palladium.
2° Le peroxyde, obtenu en traitant par la potasse une dissolution de perchlorure de palladium, est d’une couleur jaune sale. En le faisant bouillir avec de l’eau, il devient noir et paraît se transformer en oxyde anhydre. Exposé à une certaine température, il perd toute son eau et une partie de son oxygène : il se transforme en protoxyde. On ne connaît donc pas le protoxyde anhydre pur. Il joue le rôle d’un acide vis-àvis les alcalis (acide palladique).
Composition. D’après la composition du perchlorure, il est très-probable que celle du peroxyde est :
PdO
Sulfures. Il existe deux sulfures de palladium correspondant aux deux oxydes. Ces sulfures sont fusibles et se réduis sent à une haute température. Us peuvent se combiner avec les sulfures alcalins et former des sulfosels.
Chlorures. II existe deux chlorures correspondants aux deux oxydes. Ces chlorures sont solubles et se combinent avec d’autres chlorures pour former des chlorosels en général fusibles et cristallisables.
Alliages.
Le palladium produit un phénomène de phosphorescence au momentoù il se combine avec des métaux très-fusibles, tels que l’étain , le plomb , le bismuth , etc. (Fischer).
L’alliage de palladium et de bismuth est cassant et presque aussi dur que l’acier.
AURACÉS.
Le fer , l’étain et le plomb rendent le palladium cassant.
Le mercure s'amalgame très-facilement avec le palladium. Cet amalgame résiste même à la chaleur rouge, et ce n’est qu’à la température blanche que le palladium abandonne tout le mercure. En précipitant le palladium au moyen du mercure en excès , on obtient, par la voie humide, un alliage composé de 0,513 de palladium,
0,&87 de mercure.
Sels de palladium.
Caractères généraux. Les combinaisons de protoxyde de palladium avec les acides sont généralement solubles et colorées en rouge, en jaune ou en vert. Elles sont acides et incristallisables, de sorte qu’on peut leur refuser le caractère de sels.
l°La potasse ou la soude et les carbonates de potasse ou de soude les précipitent en brun foncé ; le précipité est soluble dans un excès d’alcali.
2° L’ammoniaque les précipite en blanc rougeâtre. Le précipité est soluble dans un excès de précipitant.
3® L’acide sulfhydrique et les sulfures solubles y forment un précipité noir, insoluble dans un excès de précipitant.
4° L’acide gallique n’y produit pas de trouble.
5° Le cyanure de mercure y donne un précipité abondant, floconneux , d’un jaune clair , soluble dans un grand excès d’acide chlorhydrique.
6° L’acide iodhydrique donne un précipité complet d’iodure de palladium.
7° Le palladium est précipité à l’état métallique par l’acide oxalique et les oxalates , par le protonitrate de mercure , par le phosphore et par tous les métaux qui réduisent l’argent.
RHODIUM.
Éttnoiooie. Rhodium dérive du grec fc/ir , rose , par allusion à la couleur de la plupart des composés de ce corps.
Propriétés physiques. Le rhodium a, comme le palladium, la couleur et l’éclat de l’argent. Il n’est fusible qu’au chalumeau. Il est dur et cassant. Son poids spécifique est 10,645.
Propriétés chimiques. Il est inaltérable à l’air et dans l’eau, à la température ordinaire. Chauffé au contact de l’air, il se change en un mélange de protoxyde et de peroxyde. Aucun acide ne l’attaque. Il ne se dissout dans l’eau régale qu’autant qu’il est allié avec certains métaux , comme le plomb , le cuivre , le bismuth et le platine. Un mélange de nitre et d’alcali caustique l’attaque très-bien à la chaleur rouge : il se forme un peroxyde qui se combine avec l’alcali. Le rhodium se combine directement avec le soufre, le phosphore, l’arsenic et le chlore.
État. Le rhodium se rencontre dans le minerai de platine (voy. pag. 563).
Préparation. (Voy. Préparation du platine , pag. 565.)
Historique. Le rhodium a été découvert en 1804 par Wollaston , dans le minerai de platine.
Composés oxygénés.
On connaît deux degrés d’oxydation du rhodium et plusieurs oxydes intermédiaires.
1° Le protoxyde (oxydule) existe presque toujours combiné avec le peroxyde. Il est peu connu. Il a une grande tendance à se transformer , par l’action des acides , en peroxyde et en métal.
Composition. La quantité de rhodium se combinant avec 100 d’oxygène, est 650,387 (R),
750,387 = RO= 1 équiv. de protoxyde de rhodium.
AU R ACES.
2° Le peroxyde de rhodium n’est guère connu qu’à l’état d’hydrate , car il perd , par la dessiccation , une partie de son oxygène. Il est d’un brun verdâtre. Il se dissout à froid dans l’acide chlorhydrique. La dissolution (jui en résulte est colorée en jaune; elle se colore en rouge par l'ébullition. Le peroxyde de rhodium se comporte comme un véritable acide (acide rhodique). Il se coûibine avec les alcalis pour former des combinaisons (rhodates) , généralement insolubles dans l’eau et solubles dans l’acide chlorhydrique.
Composition. R* O5.
On l’obtient en chauffant le rhodium avec un mélange de nitre et de potasse. On traite ensuite le résidu ( matière brune) par de l’eau aiguisée d'acide sulfurique , afin de séparer toute la potasse qui s’y trouve.
Ces oxydes intermédiaires de rhodium sout peu connus. Il y en a un qui se compose de R1 Os + 2 RO; et un autre de R* O3 + 3 RO.
Composés chlorés.
1° Protochlorure. Il est pulvérulent , d’un gris rouge, insoluble dans l’eau. Il supporte l’action d’une douce chaleur , sans se décomposer.
Composition. RC1, analogue à celle du protoxyde (RO).
On l’obtient en traitant le protoxyde de rhodium par l'acide chlorhydrique.
2° Le per chlorure ( chloride ) est d’un brun foncé et trèssoluble dans l’eau. Sa dissolution est d’un rouge rose. Il est assez stable au feu. Il joue le rôle d’acide ( acide chlororhodique ) à l’égard des chlorures alcalins. Les chlororhodates sont d’un très-beau rouge.
Composition. R’ Cl*, analogue à celle du peroxyde (R* O*).
Le chlororhodate de potassium (chlorure double de rhodium et de potassium) se compose de KC1 -i- R’ Cl3 + HO.
Le chlororhodate de sodium cristallise en rhomboïdes. La
formule qui exprime sa composition est : 3 Na Cl -f 2 R* Cls 4- 18 HO.
Le chlororhodate d’ammonium est d’un rouge de rubis magnifique. Sa couleur est trés-riche. Il possède une grande puissance tinctoriale. Il cristallise dans les liqueurs acides.
Tous les chlororhodates, et particulièrement celui d’ammonium , sont réductibles par la calcination.
Sels de rhodium.
Caractères généraux. Les sels de rhodium sont diversement colorés , en jaune , en vert ou en rouge.
1° L’acide sulfhydrique les précipite en brun ( sulfure de rhodium).
2° Les alcalis et carbonates n’y produisent qu’un précipité incomplet et qui ne sc manifeste qu’au bout d’un certain temps.
3° Le protocblorurc d’étain et l’iodure de potassium les précipitent en brun jaunâtre. Ce précipité est à peu près complet.
4° Le cyanoferrure de potassium et les chlorures alcalins n’y produisent pas de trouble.
5° L’acide sulfureux ne décolore pas les sels de rhodium.
6° Le fer , le zinc , et beaucoup d’autres métaux précipitent le rhodium à l’état métallique.
IRIDIUM
Étymologie. Le nom d'iridium vient d 'Iris (arc-en-ciel), par allusion aux couleurs diverses que les dissolutions de ce corps peuvent revêtir.
Propriétés phjsiques. L’iridium, préparé par la réduction de son oxyde au moyen de l’hydrogène , ressemble à l’éponge de platine. Il est de couleur grisâtre et susceptible de prendre le poli par le frottement. Quant au poids spécifique de l’iridium , les auteurs varient singulièrement :
AURACÉS.
suivant les uns, il est 15,683; suivant d’autres, 18,68. H Rose , en analysant un échantillon d’iridium natif provenant de la mine de Newiansk (au pied de l'Oural), trouva le poids spécifique de l’iridium égal à 22,80 (1). D’après cette évaluation , c’est l’iridium qui est le plus pesant de tous les métaux , et non point le platine. L’iridium n’est ni malléable ni ductile. Il est infusible et fixe. Il ne se ramollit même pas à la chaleur blanche la plus forte.
Propriétés chimiques. L’iridium en masse compacte est inaltérable, quelles que soient les circonstances dans lesquelles il se trouve. Les acides et l’eau régale ne l’attaquent point. Ce n’est qu’à l’état pulvérulent que l’iridium s’oxyde à la chaleur rouge et que l’eau régale l’attaque sensiblement. II s’oxyde quand on le chauffe, soit au contact de l’air , soit avec du nitre ou avec un alcali fixe. Le meilleur moyen d’attaquer l’iridium, consiste à le mêler intimement avec du chlorure de sodium et à faire arriver sur ce mélange, exposé à une légère élévation de température , un courant de chlore : il se forme un chloro-iridate de sodium soluble dans l’eau. L’iridium a une si grande affinité pour l’osmium qu’il est difficile d’obtenir le premier parfaitement pur. L’iridium est isomorphe avec l’osmium , le platine et le palladium (Erdmann).
État. L’iridium existe dans le minerai de platine , et particulièrement dans le résidu pulvérulent noir que donne ce minerai quand on le traite par l’eau régale. M. Swanberg a trouvé dans un échantillon de minerai de Newiansk , 76,85 d’iridium, 19,64 de platine , 0,89 de palladium, 1,78 de cuivre, puis des traces d’une substance analogue au titane. M. Glocker regarde cette espèce d’alliage comme un minéral particulier auquel il propose de donner le nom de platiniridium. Ce minéral est tout à fait semblable, par ses propriétés physiques, à l’iridium natif deNischney-Tagilsk. — M. Charles
( i ) Voy . Mmerulogischei Inhreshcft ( Annales de minéralogie) de Glocker, i*»37. ■ ,
Lane a le premier fait mention dn platiniridium d’Ava (royaume des Birmans). Ce minéral est assez cassant , et renfermé, proportion gardée, plus d'iridium que de platine : environ 60 p. 0/0 d’iridium, et 20 p. 0/0 de platine. On le rencontre dans les rivières d’Ava , où il est accompagné d’augite, de quartz , d’émeraude , d’or et d’oxyde de fer magnétique.
Préparation. (Voy. Préparation de platine , p. 565.)
Historique. L’iridium a été découvert en 1803 presque en même temps par Tennant et par Collet-DescQtil , dans le résidu noir qu’on obtient en traitant le minerai de platine par l’eau régale.
Composés oxygénés.
Les auteurs admettent quatre oxydes d’iridium. Il est probable qu’il n'y en a que deux, et que les autres ne sont que des mélanges soit de protoxyde et de métal , soit de protoxyde et de peroxyde.
Tous ces oxydes sont faciles à réduire , et ils détonnent (comme tous les corps très-réductibles) quand on les chauffe avec les corps combustibles.
1° Protoxyde, (oxydule) Il est pulvérulent et noir. 11 colore en vert pâle les acides qui le dissolvent , et colore les alcalis en jaune.
On le prépare en précipitant le chloro-iridate de sodium par un carbonate alcalin.
Composition. IrO = 1233,4-99 (Ir)
1333,499 = IrO = 1 èq. de protoxyde d’iridium.
2» Sesquioxydule ( deutoxyde ). Il est d’un noir bleuâtre. C’est lui qui se forme quand on chauffe l'iridium avec du nitre ou avec de la potasse caustique. C’est l 'oxyde d’iridium par excellence. Il colore les acides en rouge de sang.
Composition. Ir’ O3.
3° Tritoxyde {oxyde). Il n’existe qu’en combinaison avec les alcalis qui se colorent en jaune brunâtre. Il existe un chlorure correspondant à cet oxyde.
Composition. Ir O’.
4° Peroxyde ( sesquioxyde ). On ne le connaît pas à l’état isolé. Il n’existe qu’à l’état d’hydrate, retenant un peu d’alcali. Il est alors gélatineux , d’un brun verdâtre.
Composition. Ir O3.
Oxyde intermédiaire ( oxyde bleu ). Suivant quelques auteurs , c’est cet oxyde (composé de protoxyde et de peroxyde) qui , dans beaucoup de circonstances , communique aux dissolutions d’iridium une belle couleur bleue. Quand on fait bouillir une dissolution d’iridium contenant un peu d’alumine, il s’y manifeste un dépôt d’un bleu violet très-riche , composé d’alumine et d’iridium. Le iapAirdoit peut-être sa coloration à cet oxyde d’iridium (Vauquelin).
Composés sulfurés.
Ces composés n’ont point été encore examinés avec soin. Probablement ils correspondent aux différents degrés d’oxydation. L’acide sulfhydrique ne précipite les dissolutions d’iridium qu’au bout d’un certain temps. Ces précipités ( sulfures) sont d’un brun jaune ou noirs; ils communiquent à l’eau une couleur rousse. Ils se dissolvent tous complètement dans l’acide azotique, même à froid, ce qui permet de les séparer du sulfure de platine qui n’y est soluble qu’à l'aide de la chaleur. Chauffés à l’abri du contact de l’air , ils abandonnent une certaine quantité de soufre , et se convertissent en un sulfure qui ressemble , par son aspect , à la galène. Ce sulfure parait correspondre au peroxyde ; il se distingue des autres sulfures par sa stabilité.
Il est généralement admis que le sulfure d’iridium , traité par le gaz chlore , se transforme en chlorure d’iridium soluble dans l’eau. Cependant , ceci n’est vrai qu’autant que le
sulfure d’iridium est alcalin ; carie sulfure d’iridium pur, non alcalin , traité par le chlore, donne un chlorure d’iridium ( IrClJ ) insoluble dans l’eau (1).
Composés chlorés.
1° Protochlorure. Il est pulvérulent , d’un vert foncé et insoluble dans l’eau. Il forme avec les chloro-bases ( chlorures de potassium et d’ammonium ) des chloro-iridates solubles , cristallisables et composés de 1 éq. d’acide et de 1 éq. de base.
Composition. IrCl.
On l’obtient en faisant arriver un courant de chlore sur de l’iridium pulvérulent et chauffé au rouge sombre.
2° Deutochlorure. Il est noir, incristallisable et très-soluble dans l’eau. Il forme également des chloro-iridates avec les chloro-bases.
Composition. Ir*Gl* ou Ir*Cl®.
On l’obtient en traitant par l’acide chlorhydrique, l’oxyde d’iridium préparé avec le nitre.
3° Trito-chlorure. Il se dissout dans l’eau , à laquelle il communique une couleur jaune rougeâtre. Il forme avec les chloro-bases, des trito-chloro-iridates bien cristallisables et solubles dans l’eau. Le trito-chloro-iridate de potassium cristallise en octaèdres réguliers et colore l’eau en rouge trèsintense. Sa Composition est KC1, IrCl*.
Le trito-chloro-iridate d’ammonium a le même aspect et une composition analogue.
k° Perchlorure. Il se présente sous forme de poudre grossière, noire, soluble dans l’eau : ses dissolutions concentrées sont noires et paraissent rouges sur les bords. Il forme, avec les chloro-bases, des perchloro-iridates.
Composition. IrCl*, analogue à celle du peroxyde (IrO5).
(i) Fellenberg , dana Annal, de Poggend. , vol. xiiv, p. aao.
AUBACBS.
On l’obtient en traitant par l’eau régale très-concentrée l’oxyde d’iridium préparé avec le nitre.
Alliages.
L’iridium s’allie à la chaleur blanche avec la plupart des métaux. Il rend les métaux moins ductiles, et leur communique beaucoup de roideur et une grande dureté. L'argent, l’or, le cuivre et d’autres métaux rendent l’iridium soluble dans l’eau régale , mais non pas dans l’acide azotique. L’iridium s’allie avec l’argent sans altérer la couleur de ce dernier. Il a une très-grande affinité pour l’osmium. Son alliage avec le plomb est d’un blanc éclatant , dur et malléable. Il ne fond qu’à la chaleur blanche. Passé à la coupelle , l’iridium reste sous la forme d’une poudre grossière de couleur foncée.
Sels d’iridium.
Caractères généraux. Les dissolutions d’iridium peuvent présenter les colorations les plus diverses depuis le rouge jusqu’au violet. Ces colorations se manifestent surtout lorsqu’on mélange ces dissolutions entre elles , en variant les proportions.
1° Les corps désoxygénants ( acides sulfureux , azoteux , proto-chlorure d’étain ) décolorent les dissolutions d’iridium.
L’ammoniaque , la noix de galle , le sulfate de fer , le cyanoferrure de potassium , le fer , le zinc , produisent le même effet.
2° L’hydrogène sulfuré y forme , à la longue , un précipité d’un brun plus ou moins foncé.
3° Le fer , le zinc, l’étain et beaucoup d’autres métaux précipitent l’iridium de ses dissolutions. L’iridium ne se dépose qu’au bout d’un certain temps.
OSMIUM.
Etymologie. Le nom d'osmium dérive du grec Jtju» , odeur, par allusion à l'odeur pénétrante que répand le peroxyde.
Propriétés physiques. L’osmium a la plus grande analogie avec l’iridium. Il se présente sous la forme d’une poudre noire qui , par le frottement, prend un aspect métallique d’un gris bleuâtre. On l’obtient en masses compactes, malléables et un peu ductiles , lorsqu’on réduit l'acide osmique au moyen de l’hydrogène. Le poids spécifique de l’osmium est environ 10. Chauffé à l’abri du contact de l’air , il est complètement infusible et fixe.
Propriétés chimiques. Il est inaltérable à l’air et dans l’eau, à la température ordinaire. Chauffé au rouge et au contact de l’air ou de l’oxygène , il se volatilise après s’être transformé en acide osmique caractérisé par son odeur forte et piquante. L’osmium a pour dissolvant l’eau régale , ou plutôt l’acide azotique fumant. La dissolution , d’abord verte , finit par devenir d’un jaune rougeâtre. Chauffé avec un mélange de potasse et de nitre, l’osmium donne naissance à de l’acide osmique dont une partie se volatilise , tandis que l’autre reste combinée avec l’alcali.
Le soufre, le phosphore , l’arsenic et le chlore peuvent se combiner directement avec l’osmium; l’action est souvent accompagnée de lumière.
État. L'osmium se rencontre dans le minerai de platine. Il existe le plus souvent allié avec l’iridium ( osmiure d'iridium).
Préparation. Le minerai d’osmium et d’iridium est réduit en poudre et calciné avec du nitre dans une cornue de porcelaine. Une partie de l’osmium se volatilise à l’état d’acide osmique et arrive dans un récipient contenant de l’ammoniaque. Le résidu de la cornue est une combinaison de potasse avec les oxydes d’osmium et d’iridium- On dissout ce
résidu dans l’eau et on distille la dissolution avec de l’acide azotique. L’acide osmique passe à la distillation avec l’acide azotique et le gaz nitreux; il reste dans la cornue de l’oxyde d’iridium à peine soluble dans l’acide azotique.
Historique. L’osmium a été découvert en 1830, par Tennant, dans un minerai de platine.
Composés oxygénés.
On connaît au moins quatre degrés d’oxydation de l’osmium : 1° Le protoxyde ( oxydule ) sec est noir, et d’un noir verdâtre quand il est hydraté. Il forme, avec les acides, des sels solubles , d’un vert foncé. On l’obtient en précipitant par la potasse le chlorosmiate de potassium , chlorure double de potassium et d’osmium.
Composition. 1244,487 Os,
1344,487 = Os O = 1 équiv. de protoxyde d’osmium.
2° Le deutoxyde ( sesquioxydule ) n’existe qu’en combinaison avec l’ammoniaque. Il se présente sous la forme d’une poudre d’un brun foncé. Il forme , avec plusieurs acides , des espèces de combinaisons incristallisables , solubles dans l’eau. L’azotate d’ammoniaque et d’osmium brûle comme une fusée, en lançant au loin des parcelles d’osmium.
On obtient le deutoxyde d’osmium en versant de l'ammoniaque en excès dans une dissolution aqueuse d’acide osmique. On expose ensuite le mélange, dans un flacon à demi bouché , à une température de 40° à 00° ; enfln , après avoir évaporé à sec, on lave le résidu avec de l’eau : le deutoxyde d’osmium reste, parce qu’il est insoluble.
Sa composition parait être Os* O’.
3° Le tritoxyde [oxyde osmique , oxyde ) est pulvérulent et noir à l’état anhydre , d’un brun foneé à l’état d’hydrate. Par
la chaleur il perd toute son eau sans perdre son oxygène. De tous les acides, l’acide chlorhydrique seul en dissout une petite quantité. On obtient le tritoxydc d’osmium en traitant le deutochlorosmiate de potassium par le carbonate de potasse.
Sa formule est Os O*.
4° Le peroxyde ( acide osmique) est caractérisé par son odeur, qui est si forte et si pénétrante qu’elle faiLperdre, pour quelques instants , l’usage de l’odorat. Cette odeur rappelle celle du raifort ou du chlorure de soufre. L’acide osmique est plus fusible que la cire et très-volatil. Il est soluble dans l’eau , dans l’alcool et dans l’éther. Dissous dans l’alcool ou dans l’éther , il se réduit au bout de plusieurs heures, et l’osmium ne tarde pas à se déposer à l’état métallique. Beaucoup de substances organiques réduisent l'acide osmique , même à la température ordinaire. L’acide osmique tache la peau en noir. Brûlé avec de l’alcool , il se réduit en communiquant beaucoup d’éclat à la flamme de l’alcool. La noix de galle communique à la dissolution aqueuse de l’acide osmique une belle couleur bleue , après l’avoir fait passer par la couleur pourpre. Cette liqueur bleue, mêlée ‘avec de la gomme , peut servir d’encre indélébile , que les acides forts font passer au vert. Le zinc, en réduisant l’acide osmique , fait passer la liqueur par les nuances de rose et de vert.
L’acide osmique se combine avec les bases, et particulièrement avec les bases alcalines, pour former des osmiates plus faciles encore à décomposer que les carbonates. L’acide osmique est un acide très-faible. Il ne rougit pa'S la teinture de tournesol et ne déplace pas même l’acide carbonique.
Composition. Os O*.
Pour l’obtenir pur, on fait arriver de l’oxygène sur de l’osmium métallique chauffé dans une boule de verre. L’acide osmique se dépose en partie dans le tube adapté à la boule, et on reçoit le reste dans une dissolution alcaline.
Les oxydes intermédiaires d’osmium sont peu connus.
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AURACÉS.
Chlorures.
En faisant arriver un courant de chlore sec sur de l'osmium réduit en poudre fine , on obtient deux chlorures qui se volatilisent et se condensent , sous forme d’aiguilles, à des distances différentes du foyer. Le moins volatil est d’un vert foncé , c’est le protochlorure ; le plus volatil est rouge , c’est le perchlorure.
1° Le protochlorure se dissout dans l’eau qu’il colore en * vert. La dissolution , exposée à l’air, devient de plus en plus foncée. Le protoqhlorure se décompose en acide chlorhydrique , en acide osmique et en osmium qui forme un léger dépôt floconneux bleuâtre.
2° Le perchlorure ( acide chloro-osmique), dissous dans l’eau , se colore en jaune de citron , en vert clair , en vert foncé , suivant la quantité d’eau qu’on y ajoute.
Ces deux chlorures peuvent se combiner avec d’autres chlorures, et notamment avec les chlorures alcalins, pour former des chlorosels dans lesquels les chlorures d’osmium jouent le rôle d’acides.
La plupart des sels d’osmium sont susceptibles de cristalliser. Ils sont en général assez stables. Leur étude est encore à faire.
DE LA CHIMIE ORGANIQUE
I. Définitions. — Différence entre la chimie organique et la chimie minérale.
La chimie organique a pour objet l’étude de la composition et des propriétés des substances qui se sont formées au sein de l’organisme vivant dans les végétaux et dans les animaux. C’est sous ce dernier rapport qu'on a divisé la chimie organique en chimie végétale et en chimie animale.
La chimie végétale se rattache à la chimie minérale; car les végétaux se nourrissent de minéraux; et personne ne contestera l’étroite connexion qui lie la chimie animale à la chimie végétale.
Les éléments des composés organiques sont les mêmes que ceux de la chimie minérale, avec la différence qu’ils sont moins nombreux. \j oxygène , l 'hydrogène , le carbone et ï azote, voilà tous les éléments dont se composent les produits organiques si variés en quantité et en qualité. A ces éléments il faut ajouter, dans quelques cas rares , le phosphore , le soufre et le sélénium.
Nous n’avons aucune idée des moyens dont se sert la nature pour opérer ces transformations qui nous étonnent, pour puiser dans le sol et pour tirer de l’atmosphère les éléments convenables, en un mot pour engendrer le sucre, la
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gomme, l’amidon , la fibre ligneuse , la fibre musculaire , la graisse , etc. , avec quatre ou cinq éléments diversement groupés. «C’est la vie, c’est la force vitale qui engendre tout cela. » Mais ces paroles sont l’aveu de notre impuissance à résoudre un problème dont la solution nous échappera probablement toujours. Nous ne connaissons la vie, comme en général toute force , que par ses manifestations , que par ses effets. Il ne nous est pas donné d’en apprécier la cause ni de remonter jusqu’à son origine.
Au problème de la vie se joint un autre problème , non moins difficile à résoudre , celui de Y espèce et de l’individualité. La vigne tire le jus de ses grappes du même sol dont la belladone tire son poison. Le pavot, qui fournit l’opium, croît à côté des plantes potagères. Les espèces et les individualités sont bien plus tranchées encore dans le règne animal. Le poison qui nous tue et l’aliment qui sert à notre entretien ne dilïèrent l’un de l’autre , chimiquement parlant , que par une plus ou moins grande quantité d’oxygène , d’hydrogène , de carbone ou d’azote. Tout ce que nous savons , c’est que les plantes, comme les animaux, ne peuvent s’approprier ces éléments que lorsque ceux-ci leur sont présentés sous certaines formes et dans des conditions données.
On a beau plonger une plante dans un mélange de car- ” bone, d’oxygène , d'hydrogène et d’azote , elle ne s’assimilera aucun de ces éléments , la plante périra faute de nourriture convenable. Il faut lui présenter ces éléments à l’état d’eau, d’acide carbonique, d’humus (débris de matières organiques), d’engrais, etc., pour qu’elle puisse continuer de vivre. Ces matières deviennent elles -mêmes inutiles si les conditions et les circonstances qui les accompagnent ne sont plus les mêmes. Toute organisation serait arrêtée , sinon détruite, si la température ordinaire , la pression atmosphérique, l’état électrique de l’air, la lumière, etc. , venaient à changer. Ce qui est vrai pour les végétaux l’est à plus forte raison pour les animaux. Il est impossible de se nourrir avec du
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carbone, avec de l’eau , avec de l’hydrogène carboné , ou avec de l’azotate d’ammoniaque , lors même que ces substances seraient données exactement dans les proportions convenables pour former de la viande. Le travail vital de l’assimilation ne peut s’effectuer qu’avec des substances tirées soit du règne végétal, soit du règne animal ; c’est-à-dire, avec des substances qui ont déjà servi à la manifestation et à l’entretien de la vie ; et la vie elle-même , pour le répéter , ne continue de se manifester qu’autant que les agents physiques environnants se maintiennent dans leur état actuel.
Bien que nous ne puissions pas, dans nos laboratoires, procéder par les mêmes voies qu’emploie la nature , il nous est cependant permis de former artificiellement un certain nombre de produits semblables à ceux qui se trouvent au sein de l’organisme vivant. Ainsi , en traitant l’amidon par l’acide sulfurique , on obtient du sucre tel qu’il existe dans les fruits sucrés ; et en traitant , à son tour , le sucre par l’acide nitrique, on fait naître un acide (acide oxalique) qui se trouve naturellement dans l’oseille et dans beaucoup d’autres plantes. Le peroxyde de manganèse, chauffé avec de l’acide sulfurique et de la sciure de bois, donne un produit acide (acide formique) qui est le même que celui qu’on extrait des fourmis écrasées. La calcination de la potasse avec du sang donne un gaz d’une odeur piquante (cyanogène) ; et celui-ci , après avoirétô combiné avec l’oxygène (acide cyanique), donne, par la distillation avec l’ammoniaque , un produit qui existe dans l’urine de l’homme (urée).
Il est à remarquer que dans toutes ces réactions on change des produits organiques peu stables en des produits beaucoup plus stables et qui résistent à une température beaucoup plus élevée que les premiers ; en d’autres termes , on rapproche les substances organiques de plus en plus de la nature des substances minérales. Le caractère essentiel de la chimie minérale, c’est la stabilité des composés; celui de la chimie organique, c’est la mobilité des éléments des composés dont s’oc-
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cupe cette science. Nous pouvons changer le sucre successivement en acide oxalique, en acide carbonique et en eau; mais il nous est impossible de changer ces derniers produits en sucre. Là , l'intervention de la vie est absolument nécessaire. Il est permis à l’homme de descendre, si je puis m’exprimer ainsi , l’échelle des produits organiques , mais il lui est impossible de la remonter.
/ II. Des métamorphoses des substances organiques.
Les conditions les plus propres à altérer les substances organiques, sont l’air saturé d’humidité (80" de l’hygromètre de Saussure) et une température variant de 10° à 25° du thermomètre centigrade. Les deux extrêmes de l’échelle thermométrique sont , au contraire , favorables à la conservation de ces substances. Les conditions d’électricité et de saturation de l’air par différents gaz n’ont point encore été assez examinées pour que l’on puisse dire quelle est leur part d’action dans la conservation des matières organiques.
On a désigné par les noms de fermentation , de putréfaction et à’ érémacausie (combustion lente) (1) les phénomènes qui ont pour résultat l’altération des matières végétales et animales, et leur décomposition en d’autres composés moins complexes et plus stables. Ces derniers composés , dont la plupart appartiennent à la chimie minérale, sont l’acide carbonique, l’ammoniaque, l’eau, divers car bures d'hydrogène, l’hydrogène sulfuré, l’hydrogène sélénié, l’acide acétique, l’acide formique , l’acide prussique , etc.
Le nom de fermentation a été , dans le langage ordinaire, particulièrement consacré à la transformation du sucre en alcool ( fermentation alcoolique). Mais \a put réfaction elle-
(i) Le nom à'érémacausie ( du grec , désert, et «ai» , je brûle) , proposé pour signifier comlutlion lente , est fort mal choisi ; car tftyce n’a jamais voulu dire lent , longtemps prolongé. 11 vaudrait mieux employer chroniocatuie { de ^police, ce qui dure , et de «ai» , je brûle ) à la place A’èrèmacausie.
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même n’est autre chose qu’une véritable fermentation . La seule différence qu’il y ait, c’est que , dans la putréfaction, la fermentation s’opère sur des matières animales azotées, et que les gaz qui se dégagent sont odorants, fétides , tandis que , dans la fermentation proprement dite (alcoolique), les matières fermentescibles sont tirées du règne végétal, non azotées , et les gaz qui se dégagent sont inodores ou nullement fétides.
Uérémacausic est une espèce de combustion lente, cause de ces mille transformations que les substances organiques sont susceptibles de subir, par un séjour prolongé à l’air, ou par suite de l’absorption de l’oxygène (Liebig).
La pourriture sèche du bois , la dessiccation des huiles , la transformation du bois en terreau (uimine), celle de l’alcool en vinaigre (1) , la production du salpêtre , etc. ; tous ces phénomènes ont été rangés dans la classe des décompositions par érémacausie.
a. De la fermentation du sucre.
Le moût de vin, le moût de bière, et en général le jus des plantes sucrées, exposés au contact de l’air et à une température de 20° à 25°, se troublent; il s’en dégage du gaz|acide carbonique , le sucre disparait , et à sa place se trouve l’alcool : en même temps il se dépose dans la liqueur une substance particulière, de couleur jaune ou grise, riche en azote et insoluble dans l’eau. C’est cette substance qui porte le nom de fermente t qui possède, au plus haut degré, la propriété de reproduire \&fermentation,c’es\.-h-A\re la transformation de l’eau sucrée en alcool et en acide carbonique (2).
(i) La transformation de l'alcool en vinaigre est considérée par beaucoup de chimistes comme une sorte de fermentation , et appelée fermentation acide.
(a) Suivant MM. Cogniard-Latour et Turpin , la fermentation ( de la bière ) est une opération chimique produite par des êtres organisés au sein d'une substance organique ; ces êtres grossissent et se développent dans une atmosphère d'acide carbonique.
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L'alcool et l’acide carbonique se sont formés aux dépens des éléments du sucre , tandis que le ferment doit son existence aux éléments des matières azotées]( gluten, albumine végétale) renfermées dans le moût de vin ou dans le moût de bière.
D’après l’analyse de M. Thénard , 100 parties de sucre de canne ont donné :
51 ,27 d’acide carbonique ,
52,62 d’alcool.
D’après la composition du saccharate de plomb (combinaison du sucre de canne avec le protoxyde de plomb), on a tout lieu de croire que l’équivalent du sucre est =C“ Hu O”, que l’on peut représenter par
C4 O8 — h équiv. d’acide carbonique ,
C4 He O’ = 1 équiv. d’alcool ,
C* H! O = 1 équiv. d’éther ,
total : C,!H11 0“ = 1 équiv. de sucre (dans le saccharate de plomb).
Or, comme l’expérience démontre, d’un côté, que le sucre se transforme , pendant la fermentation , en alcool et en acide carbonique, et que , d’un autre côté , on peut représenter l’éther par la formule d’un monohydrate d’alcool (G4 H5 O'-j-HO), il s’ensuit que l’eau prend une part active dans cette transformation.
Le sucre est , non pas un composé d’alcool et d’acide carbonique ( car ni l’un ni l’autre ne s’y trouvent tout formés) , mais un composé peu stable , qui renferme les éléments nécessaires pour donner , avec le concours de l’eau et sous l’influence du ferment , naissance à de l’alcool et à de l’acide carbonique. Les éléments du ferment ne prennent aucune part sensible à la formation de ces produits.
Cependant , à la température de 35° à 40° , le ferment loi— même prend une part active à la formation des produits qui
j by
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se multiplient. Il se manifeste alors un abondant dégagement de gaz d’une odeur fétide ; le sucre disparaît, et à sa place il se produit de l’acide lactique , isomère avec le sucre, et de la mannile. En même temps il se forme de l’ammoniaque aux dépens de l’azotfe et de l’hydrogène du ferment, et une masse solide, semblable à de la gomme arabique. «Ces trois produits, indépendamment des gaz qui se sont dégagés, pèsent plus que le sucre ; ils ne sont donc pas formés exclusivement des éléments du sucre. Comme aucun de ces produits ne se trouvait dans la liqueur (jus de betteraves , d’oignons, etc.) avant la métamorphose , il est évident qu’ils ont pris naissance par la décomposition réciproque des éléments du sucre et des substances étrangères ; c’est précisément cet enchaînement de métamorphoses que nous appelons putréfaction . » (Liebig, Introduction à la chimie organique. 8. Paris. 1840.)
b. De la putréfaction.
D’après ce que nous venons de voir, la putréfaction appartient au même ordre de phénomènes que la fermentation ; comme pour la fermentation , une température convenable , le contact de l’air ( de l’oxygène) et de l’eau sont nécessaires pour la putréfaction.
La plupart des substances végétales et des substances animales sont susceptibles d’éprouver la fermentation putride. Pendant cette action, il se dégage des gaz nombreux, fétides ; on remarque particulièrement l’acide carbonique , l’hydrogène sulfuré, l'hydrogène sélènié, l’hydrogène proto-carboné, l’ammoniaque. Tous ces gaz entraînent , en se dégageant , des parcelles de la matière en putréfaction (1). Après que tous ces gaz se sont dégagés, il reste pour résidu une substance brune,
(i) La production de ces gaz explique le ballonnement du ventre, la saillie des yeux , etc. , des cadavres dans les amphithéâtres de dissection , et pourquoi on retrouve quelquefois, après l'exhumation , les cadavres tournés de côté dans le cercueil. C'est ce que l'on a pu constater lors de la translation des ossements du cimetière des Innocents dans les catacombes de Paris.
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pulvérulente, dont la décomposition en acide carbonique et en eau est très-lente. Cette substance joue un rôle trèsimportant dans la nutrition des plantes et des animaux infusoires; elle constitue, avec d’autres débris organiques, ï humus ou la terre végétale.
Le contact de toute matière azotée , facile à se putréfier , est éminemment propre à hâter le progrès de la putréfaction dans les substances organiques susceptibles de fermenter ou de se putréfier. C’est pourquoi le ferment, qui est lui-même un corps en putréfaction , peut être remplacé par le sang, la colle de poisson , la chair musculaire , l’urine , le fromage , le blanc d’œuf, etc. Toutes ces substances se composent d’oxygène , d’hydrogène , de carbone , d’azote , et quelquefois de soufre : ce sont, en un mot, des composés trèscomplexes , et il ne faut rien moins que la vie , c’est-àdire une force dont l’homme ne connaît que les effets, pour maintenir les nombreux éléments de ces composés dans un état préétabli d’équilibre et de stabilité. Dès que cette force inconnue vient à cesser , l’équilibre est rompu ; les molécules des éléments organiques obéissent exclusivement aux forces physiques qui régissent le règne minéral. Aussi , le mouvement qui s’établit alors a-t-il pour résultat de grouper les éléments dont nous venons de parler , de manière à donner naissance à des composés stables qui résistent aux agents atmosphériques ordinaires , à des composés dans lesquels l’antagonisme d’acide et de base est souvent bien marqué ; en un mot, à des composés qui appartiennent à la chimie minérale. Le sang, le blanc d’œuf et la chair musculaire sont devenus acide carbonique, ammoniaque et eau.
Considérée comme un enchaînement de métamorphoses de plusieurs substances , la putréfaction appartient , par ses résultats , aux plus fortes actions désoxydantes.
Exemple. Lorsqu’on abandonne dans un vase clos une dissolution aqueuse de sulfate de chaux avec une décoction de sciure de bois ou de toute autre matière putrescible , on n’y
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trouve plus, au bout d’un certain temps , d’acide sulfurique, mais à sa place on trouve de l’acide carbonique et de l’acide sulfhydrique qui se partagent la chaux ( Liebig ).
Les substances qui s’opposent à la fermentation entravent également la putréfaction. Parmi ces substances, on compte le sel marin , l’alcool , l’oxyde de mercure , le sublimé corrosif, l’acide pyroligneux, l’acide sulfureux, le bioxyde d’azote, le nitrate d’argent, les huiles essentielles , le sulfate d’alumine , etc. La plupart de ces substances se font remarquer par leur action désoxydante énergique. La méthode de conservation d’Appert repose principalement sur l’éloignement de l’oxygène des substances animales qu’on cherche à conserver.
c. De l'érémacausie ( chroniocausie ).
Un assez grand nombre de substances éprouvent, sous l’influence de l’oxygène de l’air et par suite sous l’influence d’un séjour prolongé dans le milieu atmosphérique , des transformations variées dont plusieurs avaient été jusqu’ici confondues avec les phénomènes de la fermentation. Ces transformations sont dues à une véritable combustion lente à laquelle on a donné le nom d’érémacausie , et à laquelle je propose de donner le nom de chroniocausie. ( Voy. page 596.)
A cet ordre de phénomènes appartiennent les transformations de l’alcool en vinaigre , de l’acide gallique en ulmine , de l’acide prussique en formiate d’ammoniaque , delorcine, de la phlorizine, etc. , en matières colorantes rouges ou violettes ; la nitrification , la pourriture sèche , etc.
La présence d’une base alcaline ( potasse , soude , ammoniaque) hâte singulièrement la production de ces phénomènes ; elle est même nécessaire pour quelques-uns d’entre eux. 11 y a de l’eau et quelquefois de l’acide carbonique mis en liberté.
Chroniocausie de l'alcool [fermentation acide). L’alcool (C‘ H* O*) , exposé au contact de l’air , absorbe de l’oxygène
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en même temps qu’il perd de l’hydrogène, qui forme de l’eau avec l’oxygène absorbé. L’alcool , avant de se convertir en vinaigre (C*H3Os), passe par l’état intermédiaire d’un produit particulier qui porte le nom d’aldôhyde ( alcool dcshjdrogcnc) = C*H‘ 0\
Une dissolution alcoolique de potasse absorbe promptement l’oxygène de l’air et se colore en brun. La liqueur contient de l’acide acétique , de l’acide formique, et les produits de la décomposition de l’aldéhyde, parmi lesquels on distingue surtout un corps résineux colorant.
Chroniocausie de l’orcine. La matière incolore et sucrée du lichen, appelée orcine, se change, sous l’influence de l'oxygène et de l’ammoniaque , en une belle matière colorante appelée orcéine (couleur de pensée , orseille) employée en teinture. Dans cette action , 5 équivalents d’oxygène enlèvent à l’orcine 5 équivalents d’hydrogène pour former de l’eau , 1 équivalent d’ammoniaque se combine avec Porcine et la transforme en une matière azotée colorante (orcéine).
L’équivalent de Porcine est = C9 O8 Ii1*.
L’équivalent de Porcèine est = C9 O9 H18 N.
Formule de cette transformation :
C9 O8 H1* + 50 + NHS = C» O8 H7 + 5 HO + NH» = C9 O8 H10 N + 5 HO.
Chroniocausie du ligneux. Le ligneux ( bois , papier) se compose de 15 p. 100 de carbone ; le restant est de l’hydrogène et de l’oxygène dans les proportions convenables pour former de Peau. Or, le ligneux humide s’altère rapidement dans l’oxygène. Pour chaque volume de ce gaz qu’il absorbe , il dégage un volume égal d’acide carbonique qui , comme on sait, contient son volume d’oxygène. (Expériences de Th. de Saussure.)
Toutes ces décompositions , dont nous pourrions multiplier les exemples , sont dues à une combustion lente ; ce qui le prouve , c’est qu’une température élevée produit le plus sou-r
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vent les mêmes résultats. L’alcool , l’acide prussique , en contact avec un alcali , se transforment rapidement , à l’aide de la chaleur , l’un en acide acétique , l’autre en acide formique. Ce que la chaleur fait ici dans t espace de quelques instants , le contact de l’air le produit , dans les circonstances ordinaires de l’atmosphère , dans l’espace de plusieurs jours. L’arbre , à mesure qu’il vieillit , perd sa sève ; le tronc se dessèche , les feuilles et les branches tombent. La peau , la chair, les os , enfin tous les tissus de l’homme qui avance en âge , durcissent, se dessèchent comme par l'effet d’une combustion lente. Le temps, c’est-à-dire l’action continue de l’air et des conditions physiques de l’atmosphère ( température , humidité, lumière , électricité) , agit donc comme la chaleur.
D’après ces idées , appuyées sur des faits , la vie , considérée comme manifestation physique , serait la lutte d’une force inconnue ( force vitale ) contre l’action du temps , c’est-à-dire contre l’action d’une combustion lente. Cette dernière venant à l’emporter , les molécules du monde organique obéissent à la seule force des agents physiques , se groupent de manière à former des composés stables dont la plupart rentrent dans le règne minéral d’où ils. étaient primitivement sortis. Les plantes et les animaux se métamorphosent , après leur mort , en acide carbonique , en eau , en ammoniaque, en hydrogène carboné , en ulmine et en terre végétale ; et celle-ci , débris des plantes et des animaux morts , sert à l’entretien et à la nutrition des plantes et des animaux vivants. C’est là le véritable perpetuum mobile , ro <ùi «voûficvov , le mouvement perpétuel. Pas un atome de la matière primitivement créée ne se perd ; la matière ne se détruit pas ; elle subit des transformations. C’est le rôle du chimiste de se rendre compte de ces transformations et de les imiter, autant qu’il est possible , par tous les moyens qne le Créateur a mis à sa disposition.
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III. Analyse des substances organiques
lianalyse élémentaire des matières organiques consiste dans l’évaluation de l’oxygène , de l'hydrogène , du carbone et de l’azote dont se composent ces matières. Les oxydes de fer, de manganèse, les sels de chaux , la silice, etc., qui se trouvent dans les cendres de presque toutes les substances organiques , sont considérés comme étrangers et ne faisant pas partie de la constitution essentielle de ces substances.
Cette analyse s’exécute constamment par la voie sèche.
L analyse des principes immédiats a pour objet la détermination des composés acides, alcalins (1) ou neutres qui peuvent être retirés d’une substance organique , non pas à l’aide du feu , mais au moyen des dissolvants ou des réactifs, tels que l’eau , l’alcool , l’étber , les huiles , les alcalis , la chaux , etc.
Exemples : 1° Le 6UC solidifié du papayer somniferum (opium) est une substance brunâtre et très- complexe d’après sa composition. Une partie se dissout dans l’eau , tandis que
I autre partie reste insoluble. Lorsqu’on traite la partie qui s’est dissoute, par un excès de base alcaline , telle que l’ammoniaque ou la magnésie , on obtient un précipité insoluble dans l’eau et soluble dans l’alcool. Ce précipité est une base organique (alcaloïde) appelée morphine , laquelle existe dans l’opium, à l’état de méconate soluble dans l’eau. On lave la morphine avec l’alcool faible pour enlever la matière colorante ; puis on la lave avec l’éther pour la séparer d’une partie de narcotine entraînée dans le précipité ; enfin, on la fait cristalliser avec des acides, tels que l’acide acétique, l’acide chlorhydrique , etc. — La morphine est le premier alcaloïde connu.
II a été découvert presque en même temps par Serturner , en
(i) Les composes organiques alcalins portent généralement le nom A' alcaloïdes . Ils sont tous terminés en ine ; exemples : quinine , morphine , salicine.ctc. La plupart donnent , avec les acides , des sels cristallisables , tels que le sulfate de quinine, le chlorhydrate de morphine , etc.
Digit
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Allemagne , et par Séguin , en France. Sa formule est C35 KH*0 O8 + H5 0! ( 2 équivalents d’eau de cristallisation). — L’opium renferme, outre la morphine, la narcotine , la codéine, la thébàine , Y acide méconique , une matière colorante , une matière gommeuse extractive , etc.
2" Il existe dans les pommes, dans les poires , dans la joubarbe , dans le fruit du sorbier , etc., un composé acide qui porte le nom d’acide malique. En traitant le suc de ces substances par la cbaux , on obtient un tnalate acide de chaux , soluble dans l'eau bouillante. En précipitant la chaux par le carbonate de soude , il se produit du malate de soude soluble. Celui-ci , traité à son tour par de l’acétate de plomb , donne du inalalc de plomb insoluble et de l’acétate de soude qui reste en dissolution ; enfin, le malate dp plomb, traité par l’hydrogène sulfuré, donne du sulfure de plomb insoluble et de l’acide malique qui reste en dissolution. En évaporant la liqueur, on obtient l’acide malique cristallisé sous forme de choux-fleurs.
3° Le suc de la betterave ( beta vulgaris ) renferme du sucre, principe indiflérent , identique avec celui que fournit la canne à sucre (saccharum oj/icinale). Mais le suc de la betterave renferme en outre une grande quantité d’eau , du nitre , des chlorures de potassium et de sodium , une matière colorante jaune ou rouge , de l'albumine végétale , etc. On porte ce suc à l 'ébullition après y avoir ajouté 3 ou h fois son poids de cbaux éteinte. On coagule l’albumine et on décolore la liqueur dans un vase ayant la forme d'un entonnoir. On évapore et on fait cristalliser par le refroidissement.
Les produits immédiats , obtenus par la voie humide, existent-ils réellement dans les substances organiques dont on les extrait , ou ne proviennent-ils que de l’altération de ces substances par les dissolvants ou les réactifs employés?
Cette question est de la plus haute importance ; sa solution n’est pas toujours facile. Quoi qu’il en soit , il est certain que dans quelques cas ces produits n’y existent pas , pour ainsi
EXPOSÉ DES ÉLÉMENTS
dire , de toutes pièces , mais qu’ils prennent naissance sous l’influence des dissolvants ou des réactifs employés.
Exemples. En traitant par Veau les amandes amères pilées on obtient , par la distillation , une huile essentielle d’une odeur de fleurs de pécher, renfermant une quantité notable d’acide prussique ( huile et amandes amères). Lorsqu’on traite, au contraire, par X alcool absolu bouillant, 'ces mêmes amandes amères pilées , on obtient un produit blanc , cristallin , complètement inodore et qui porte le nom d ’amygdaline ( CSo H2 0,SN). Il ne se produit pas une trace d’huile essentielle d’amandes amères. Mais celle-ci se forme aussitôt qu’on met l’amygdaline en contact avec Xc.au et l’albumine des amandes (émulsine). Ainsi l’eau qu’on ajoute aux amandes amères forme , avec l’émulsine (albumine) quis’y trouve déjà, l’huile essentielle d’amandes amères , par suite de la décomposition de l’amygdaline qui renferme tous les éléments de l’acide prussique.
La farine des graines de moutarde donne lieu , sous l’influence de l’eau , à une réaction analogue.
Le contact de l’eau altère et détruit les globules de sang , etc.
A l’analyse élémentaire et à l’analyse des principes immédiats on pourra ajouter une troisième espèce d’analyse , savoir, X analyse des corps organisés. ( Voy. la distinction des corps organisés et des corps organiques au mot analyse , pag. 28.)]
L’auxiliaire le plus puissant , l’instrument unique de cette
analyse , c’est le microscope.
Le microscope est destiné à rendre de grands services , nonseulement à la zoologie , mais surtout à la chimie organique. C’est au moyen du microscope qu’on est parvenu à étudier la conformation et la structure intime des tissus, des liquides, etc. , de l’économie vivante. C’est ainsi qu’on a trouvé que le sang est un liquide incolore dans lequel nagent de petits globules sous forme de disques aplatis , renfermant la ma-
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tière colorante. L’analyse microscopique fournit ici , comme dans beaucoup d’autres cas , des caractères précieux que l’analyse par la voie sèche et l’analyse par la voie humide sont incapables de fournir ; car le sang , comme tout corps organisé qu’on attaque par les réactifs ou par les moyens de l’analyse ordinaire, perd son caractère distinctif ; il cesse d’être corps organisé : on le décompose pour en extraire la fibrine , l’albumine , des sels alcalins , l’oxyde de fer, etc., c’est-à-dire des substances qui peuvent se trouver, non-seulement dans le sang, mais dans une foule d’autres substances du règne organique.
Les formules qu’on applique aux composés organiques sont fournies par tes résultats de l’analyse élémentaire. C’est pourquoi nous allons revenir à Ce mode d’analyse sur lequel il importe de nous étendre davantage.
Les anciens chimistes analysaient les substances organiques en les traitant, par la calcination, dans un appareil distillatoire. Ils obtenaient ainsi un résidu solide , des liquides qui avaient passé à la distillation, et des esprits (gaz)quis’étaient volatilisés. Suivant eux , ces résultats étaient conformes à la théorie des philosophes grecs, d’après laquelle la terre , l'eau, Y air et le feu formaient les quatre éléments du monde. Le résidu solide (1 charbon ) (1) représentait la terre; Iesliquides de la distillation ( eau , huile de goudron , carbures liquides d’hydrogène , acide acétique , esprit de bois , etc.) représentaient Veau , et les gaz ( acide carbonique , oxyde de carbone , hydrogène, azote, carbures gazeux d’hydrogène , etc.) indiquaient l’air. Quant au quatrième élément {feu), il était considéré comme l’âme ou le lien invisible de tous les corps combustibles.
Comme toutes les substances organiques traitées de cette
(1) Toute substance organique laisse , après sa combustion , un résidu de charbon , parce que l'oxygène et l'hydrogène ne s’y trouvent pas en quantité assez forte pour enlever tout le carbone à l'état d'adde carbonique ou à l'état de carbure d'hydrogène. Le charbon est , en outre, souvent mêle de silice, d oxydc de fer , d'oxyde de manganèse , de sels alcalins et de seb terreux.
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manière donnent des résultats à peu près identiques , il est facile de comprendre combien le champ de l’analyse chimique des matières organiques devait être borné pour les anciens chimistes. C’est après la découverte de l’oxygène et après les découvertes qui se sont depuis succédé rapidement, que l’analyse élémentaire a suivi une direction nouvelle, conforme aux progrès de la science.
On détermine aujourd’hui les éléments d’un composé organique , non pas, comme le faisaient les anciens , par la calcination et la distillation , mais par la combustion au moyen de l'oxygène et en pesant les produits qui se forment. Par cette combustion , le carbone et l’hydrogène de la matière à analyser se séparent, l’un à l’état d’acide carbonique , l’autre à l’état d’eau. T.’azotc, ai la matière en renferme, se sépare à l’état de gaz élémentaire; les sels alcalins, terreux et métalliques, s’il y en a , restent sous forme de cendres (1). Or, la composition de l’eau et de l’acide carbonique étant connue , il sera facile d’évaluer en poids la quantité de carbone et la quantité d’hydrogène que renferme la matière soumise à l’analyse.
Voilà le principe général de l’analyse élémentaire de la chimie organique. Maintenant nous allons y joindre quelques développements indispensables.
1° On brûle une quantité déterminée de matière à analyser avec un oxyde qui cède facilement son oxygène aux corps combustibles. On emploie de préférence l'oxyde de cuivre ou le chromate de plombai). La combustion s’opère dans un tube de verre très-peu fusible , placé sur une grille de fer. La matière à analyser, contenue dans le tube , est mélangée et
(i) Les matières également riches en carbone et en hydrogène brûlent rapidement avec une flamme jaune éclatante , tandis que les matières plus riches en carbone qu'eu hydrogène brident bien plus difficilement. Les matières animales sont très-peu combustibles.
(a) On se sert particulièrement du chromate de plomb dans l’analyse des matières qui renferment du chlore.
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entourée de chaque côté d’oxyde de cuivre ; on y ajoute encore du cuivre métallique si la matière contient de l’azote (1).
Dans la figure suivante , la partie a ( extrémité fermée ) renferme de l’oxyde de cuivre , la partie b , un mélange d’oxyde de cuivre et de matière à analyser , la partie c, de l’oxyde de cuivre, enfin la partiel (extrémité ouverte) du tube renferme du cuivre métallique.
2° Pour recueillir l’eau et Y acide carbonique qui se dégagent pendant la combustion de la matière organique , on fait communiquer le tube précédent avec un petit tube pesé d’avance , contenant du chlorure de calcium sec et avec un petit appareil à boules (appareil de Liebig) , également pesé d’avance, contenant une solution dépotasse caustique, marquant W à 45" à l’aréomètre de Baumé.
Figure de l’appareil à boules de Liebig.
3° La combustion étant terminée , on pèse de nouveau le tube contenant le chlorure de calcium et l’appareil renfermant la solution de potasse. L’augmentation de poids du premier indique l’eau qui s’est formée, et l’augmentation de poids du dernier, l’acide carbonique. Or , la composition de l’eau et celle de l’acide carbonique étant connues , on connaîtra les quantités d’hydrogène et de carbone fournies par une quantité déterminée de matière à analyser.
Lorsque la matière à analyser renferme de l’azote, il faut diviser l’analyse en deux opérations distinctes. Dans la pre-
U) L'acide nitreux , qui pourrait se produire , est réduit par le cuivre mé tallique.
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mière , on dose l’hydrogène et le carbone ; c’est l’opération que nous venons de décrire sommairement. Dans la dernière, on reçoit l’azote en volume , à l’état de gaz élémentaire.
Dans l’opération qui a pour but de doser l’azote , il faut autant que possible expulser tout l’air du tube, en faisant le vide et en opérant dans une atmosphère d’acide carbonique , produite au moyen de la calcination du bicarbonate de soude placé dans une extrémité du tube qui , du reste , est disposé comme dans l’analyse précédente.
L’eau et l’acide carbonique qui se dégagent sont reçus dans une cloche graduée , contenant une dissolution de potasse. L’eau et l’acide carbonique sont absorbés, et l’azote , insoluble dans la solution de potasse, déplace son volume de liquide (voy .Analyse de l’air, p 172). Il est ensuite facile de réduire le volume en poids, sachant que 1000 centimètres cubes de gaz azote , à 0° et sous la pression de 0m,76 , pèsent 1*,2679.
Pour obtenir des résultats exacts d’analyse , il est indispensable de s’astreindre à une foule de précautions dont les détails sont du ressort de )a chimie analytique.
C’est d’après les données de l’analyse élémentaire , qu’on établit la formule d’un composé. Il faut ici distinguer la formule brute ou empirique de la formule rationnelle. La première indique purement et simplement les quantités relatives des éléments du composé. Le dernière est destinée en quelque sorte à rendre compte du groupement des molécules élémentaires dont les proportions sont exprimées par la formule empirique. La formule empirique exprime un fait réel , tandis que la formule rationnelle joint à ce fait des théorie que l’expérience est loin de conlirmer toujours. Exemple : La formule empirique de l’éther sulfurique est ClH!0.
La formule rationnelle de l’éther est , d’après M. Liebig , = C‘HH-0. D’après cette formule , l’éther est l’oxyde d’un radical particulier (non isolé ), appelé éthyle (Ç*H5). Suivant M. Dumas, la formule rationnelle de ce même éther est = C‘H*+HO, c’est-à-dire un monohydrate d’hydrogène bicarboné.
fi
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Les chimistes les plus distingués de notre époque , ceux auxquels la science doit des progrès réels, semblent avoir pris pour base de la chimie organique le système des formules rationnelles ; et les formules rationnelles ont conduit à la doctrine des radicaux composés. .
« La chimie organique , dit M. Liebig , est la chimie des radicaux composés. — Toutes les combinaisons organiques peuvent se classer en certains groupes dont le point de départ est un radical ; chaque individu de ces groupes est le résultat de la combinaison du radical dont il dérive avec des corps simples , ou bien il est formé par la réunion de ces nouveaux composés avec d’autres combinaisons (1) ».
Voici les radicaux admis par M. Liebig, et autour desquels viennent, suivant ce célèbre chimiste, se grouper tous les corps de la chimie organique :
Amide. — Oxyde de carbone. — Cyanogène.
Benzoïle. — Cynnamyle. — Salicyle.
Éthyle. — • Acètyle. — Méthyle.
Formyle. — Cètyle. — Amyle.
Glycéryle.
Il est à remarquer que tous ces radicaux sont hypothétiques , à l’exception de deux , l’oxyde de carbone et le cyanogène. Tant que l’expérience n’aura pas prononcé , chacun a le droit de rejeter les hypothèses ou de les adopter au gré de sa volonté : Stat pro ratione voluntas.
Le besoin de se rendre compte de la raison des choses , d’appliquer aux objets qui tombent sous les sens, l'harmonie des lois de l’intelligence , c’est là un besoin irrésistible , inhérent à l’homme qui pense. C’est autour de ce centre que gravite la destinée des sciences.
(i) Traité de Chimie organique , par Justus Liebig ; tom. I, Paris, i84o , page i.
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Acides en général.
Acide antimonieux.
— antimonique.
— arsénieux.
— arsénique.
— azoteux.
— azotique.
— borique.
— bromhydrique.
— bromique
— carbonique.
— chloreux.
— chlorhydrique.
— chlorique.
— chromique.
— cyanhydrique.
— fluorhydrique.
— hydro-fluo-siliciqur.
— hypochloreux.
— hypophosphoreux.
— hypophosphorique- Voy. Acide
phosphoreux.
— hyposulfurcux.
— hyposulfurique.
— iodhydrique.
— iodique.
— maliquc.
— manganique.
— métaphosphorique.
— pcrcblorique.
— périodique.
— pcrmanganique.
— phosphatique. Voy. Acide phos
phoreux.
— phosphoreux.
— phosphorique.
— prussique. Voy. cyanhydrique.
— pyrophosphorique.
— sélénieux.
— sélenhydrique.
— sélénique.
— silicique.
— sulfureux.
Acide sulfhydrique.
— sulfurique.
14 — sulfurique anhydre.
203 — tantalique.
202 — tellureux.
250 — tellurhydrique.
254 — tellurique.
178 — titaniquc.
180 — tungstique.
311 — vanadique.
135 Acier.
137 Aérolithes.
100 Æs.
125 Æthiops martial.
110 Affinité.
123 Aimant ( pierre d’ ).
432 Air atmosphérique.
158 Alcalis en général.
140 Alcalimétrie.
150 Alcali minéral.
120 Alcool.
237 Alliage fusible de d’Arcet.
> Alliages. Voy. Chacun des métaux.
Allumettes chimiques.
99 Alumine.
98 Aluminiacês ( famille des ).
144 Aluminium.
145 Alun de chrôme. *31
605 — à base d’ammoniaque.
422 — à base de lithine.
245 — manganésique.
121 — à base de potasse.
144 — à base de soude.
423 — de Rome.
ANTIMOINE
82 Arbre de Saturne.
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Argent. 5^2
Argentan. hj
Argile. 37*
Arragonite. 343
Arsenic. axs
Atachamite. ia»
Atomes. 132
Auracts (famille des). 522
Aurates. 511
Azote. IM
Azotates. 185
Azotites. iRn
Saryaeis ( famille des ). 324
Baryte. 326
Baryum. 324
Base. H
Binoiyde d'hydrogène. 66
Bismuth. 495
Blanc de Venise , de Hambourg. 368 Bleifahlerz. 466
Blende. 453
Bleu de Thénard. 441
Borates. 213
Borax. 308
Bore. 210
Bournonite. 466
Braunstein. 419
Briques. 219
Brome. 133
Bromates, 138
Bromures. 137
Bronze. 474
Cadmium. 460
Calamine. 453
Calcium. 335
Calomélas. 487
Caméléon minéral. 422
Caméléon vert. 422
Caractères d'imprimerie. 369
Carbacés ( famille des ). 101
Carbonates. 205
Carbone. 125
Cascalhos. 532
Catalyse. 23
Cendres de bismuth. 495
Cendres bleues. 478
Cérite. 384
Cérium. 384
Céruse. 3ÛI
Chalcolite. 512
Charbon. 127
Chaux. 330
Chloracis ( famille des ). 1 1 1
Chlorates. 124
Chlore.
Chlorures.
Chlorure de chaux.
Chromâtes.
ChrOme.
Chroniocausic.
fini
Chrysocale.
Cinabre.
Cobalt.
Cohésion.
Colcothar.
Columbium. Von. Tantale.
Combinaison.
Corindon.
Corps.
Coupellation. 539
Craie.
Cristallisation.
Cuivre.
Cuivre de cémentation.
Cyanogène.
Cyanures.
Déliquescence.
Diallages.
Diamant.
Diaspore.
Dimorphie.
Dissolution.
Distillation de l'eau.
Dolomite.
Eau.
— de chaux.
— ferrugineuse. 62
— forte. Voy. Acide azotique.
— gazeuse.
Emeraude.
Encre.
Encre sympathique.
Equivalents.
Erinite.
Essais des monnaies.
Etain.
Euchroïte.
Eudiométre.
Fahlerzc.
Faïence.
Familles naturelles.
Ferment.
Fermentation.
Fer oligiste.
Fer apathique.
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Fer. 388 1
Ferracit ( famille de» ). 381
Flint-glass. 220
Floor. 149
Fluorure*.
Foie de soufre. 218
Fonte. 391
Formule». 40
Fourneaux ( hauts ). 400
Franklinite. 391
Gadolinite.
Gahnite.
Galène.
Gaz oléGant.
Glanzerz.
Glauber ( sel de ).
Glaubérite.
Glocync.
Gi.ucynium.
Graugültigerz.
Haar-Kics.
Haidingérile.
Hausmanite.
Hématite.
Isomérisme.
isomorphisme.
Jaune de Turner.
Jaune ( or ) de Casse!.
Kaliacés ( famille des ).
Kalium. Voy. Potassium.
Kaolin.
Karsténite.
Kermès minéral.
Kupferfahlerz.
Kupfernickel.
Hcptachlorates. Voy. Perchlorates.
Hétéroraorphie. Voy. Dimorphle,
Huile d'amandes amères. QM
Huile du gaz oléflant. 129
lluile de vitriol. Voi). Acide sulfurique.
Uydrargyracis ( famille des ). 481
Hydrate de phosphore.
Hydrogène. 181
Hydrogène antimonié.
Hydrogène arseniqué. 251
Hydrogène carboné. 191 , 192
Hydrogène pbosphoré. 2115
Hypoazolites. Voy. Azotites.
llypochlorites.
Hypophosphites.
Hyposulfates.
HyposuIGtes. 199
Iodates.
Iode. 132
Iodites. Voy. Iodates.
Iodures. ***
lodnre d'azote.
lohanite.
Irididm.
lroconile.
Lait de chaux.
Laitier.
Laiton.
Lanthane.
Lépidolithe.
Litharge.
Lithine.
Lithium.
Liqueur de Lampadius.
— de Libavins.
— de Thomson.
Magnésie. .• ■ Magnésium.
Malachite.
Manganate de potasse.
Manganèse.
Marbre.
Massicot.
Mélange.
Mercure.
Mercure fulminant.
Mercure soluble de Hahneman Métal des cloches.
— des canons.
Métaux.
Métaphosphatcs.
Mine douce.
Minium.
Mispickel.
Moiré métallique.
Molécules.
Molybdatcs.
Molybdène.
Monnaies d'argent.
Monnaies ( fausses).
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Monnaie* d’or. «a
Morphine.
Ma “ ' ” X
Mortier hydraulique.
Myargyrile.
Nadelerz.
JVarcotine.
ISatriura. Voy. Sodium.
Nickel.
N ickelspeisglanzerz .
Nihil album.
Nitrate*, V oy. Azotates.
Nitre.
Nomenclature des corp* simples.
des corps composés.
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Opium.
Oh.
— fulminant.
— graphique.
— potable.
Orcéine.
Orcine.
Orpiment.
Osmium.
Oxacis ( famille des).
Ozyde de carbone.
Oxydes.
Oxygène.
SOT
fia
Pacos du Pérou.
Palladium.
Pechblende.
Pépites.
i’trchiorates.
Persulfure d'hydrogène.
Pétalite.
Phosphatés ( famille des).
Phosphates.
Phosphites.
Phosphore.
Phosphore de Canton.
Phosphore de Homberg.
Pierre è cautère.
Pierre infernale.
Pierre de touche.
Pimélite.
P'.ATINE,
Plâtre.
Plombagine.
Plomb.
Plomb blanc.
Plomb rouge.
Poligmite.
Porcelaine.
Potasse.
Potassium.
Poterie.
Poudre de chasse.
Poudre de guerre.
Pourpre de Cassius.
Précipité.
Proportions multiples.
Psilomélane.
Putréfaction.
Pyrite des fourneaux.
Pyrite magnétique,
Pyrite martiale.
Pyrolucite.
Pyrophore de Homberg.
Pyrophosphates.
Réalgar.
Rhodium.
Rouille de fer.
Rubis.
Rutile.
Salpêtre. Voy. Nitre.
Savon des verrier».
Schwerspath.
Sedlitz (sel de).
Séléniates.
Sélénites.
SILICIUM
Smalt.
Sodium.
Soude.
Solubilité.
Soudure des ferblantiers.
des plombier*.
Soufre.
Soufre de rubis.
Sources salées.
Spath amer.
Spath calcaire.
Spath fluor.
Spath d’Islande.
6l6 TABLE ALPHABÉTIQUE DES MATIÈRES.
Speiscobalt.
Sphène.
hpinelle.
Spodumen.
Stannacis (familles des).
Strass.
Strontlane.
Strontium.
Sublimé corrosif.
Substitutions (tbéorie des).
Sucre.
Sulfates.
Sulfites.
Sulfures.
Synthèse.
Tableau des corps simples.
Tain.
Tantalates.
Tantale.
Tellurates.
Tellure.
Tellurites.
Thorine.
TnoRtUM.
Titanate de fer.
Titanates.
Titane.
Tôle.
Tourmaline verte.
Tschewkinite.
Tuiles.
Tungstates.
Tungstène.
Turbith minéral.
Turbith nitreui.
SOI
Turquoises.
Urane.
Uranite.
Uranotantale.
Vanadates.
Vanadium Vert de Brunswick.
de montagne.
de Rinmann.
de Scheele.
Verre d'antimoine.
Verre hydrique.
Verres.
Vinaigre.
Vitriol blanc. Voy. Sulfate de zinc.
bleu. Voy. Sulfate de cuivre.
vert. Voy. Sulfate de fer.
Wasserglass. Voy. Verre hydrique.
Wolfram.
Wolkonskoïte.
Yttria.
Yttrium.
Zinc.
Zircone.
Zirconium.
IJ
Lignes.
4 au lieu de: 1a somme des corps, lisez: la somme des volumes des
corps.
Il au lieu de : précipiteront en entrant , lisez : se précipiteront en entraînant.
3 au lieu de : 2, 3, 4. 5 , lisez : 2,3, 4 » 6.
dernière ligne , au lieu de : le cuivre est, lisez : le cuivre soit.
8 au lieu de : qu'un volume, lisez : qu'un tiers de volume.
6 en remontant , au lieu de : de chlorure que du potassium , lise 7. que du chlorure de potassium.
6 au lieu de : l'oxygène d’air, lisez : l'oxygène de l'air.
5 en remontant , au lieu de : conductibilité du calorique, lisez : con-
ductibilité du soufre pour le calorique.
10 en remontant, au lieu de : met l'acide azoteux Az203 en liberté , qui, olc. , lisez : met en liberté l'acide azoteux qui. dernière ligne, au lieu de: l'acide sulfurique, lisez: l'acide sulfhydrique.
13 au lieu de : sont générale hydres , lisez : sont généralement an-
hydres.
19 au lieu de : se décompose , lisez : la décompose.
dans la note, au lieu de : (N H*, HCl), lisez : 3(NH*.HCl). l5 au lieu de : 1000, lisez: 10000.
2 même correction.
l5 au lieu de : azoique , lisez : azotique.
10 au lieu de : avec l’hydrogène de l’eau de l'acide , lisez : de l’eau avec l’hydrogène de l’acide.
4 en remontant , au lieu de ï 1000, lisez : 10000.
6 et suivantes, au lieu de : Sos , lisez : Si O3.
14 au lieu de: Na Of , lisez : Na 0£.
15 au lieu de : les kaliacés oxydes des, lisez : les oxydes des kaliacés. 17 au lieu de : sulfrique , lisez : sulfurique.
19 au lieu de : 1 équiv. de potassium , lisez : 1 équiv. de sulfure de potassium.
10 au lieu de : parce qu’il , lisez : parce qu elle. l4 au lieu de : BaO,Cl, lisez : BaCl.
17 au lieu de : l’oxygène , lisez : l’oxyde.
avant-dernière ligne , au lieu de : vert, lisez : verre.
1 de la seconde note , au lieu de : cognard , lises : cagnard.
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Texte : https://archive.org/details/bub_gb__3dZyCDCONcC. Domaine public ; numérisation mise à disposition par Internet Archive. Mise en forme : liregratuitement.com. Tout ce que nous ajoutons reste libre.
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