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LA CHIMIE PHYSIQUE ET LA CHIMIE

Je commencerai par vous exposer le plan que je vais suivre
dans ces leçons. J’ai divisé le sujet en quatre parties, dont cha‐
cune se rapporte à la chimie physique, mais où cette science est
considérée à des points de vue différents. Le but est de vous en
montrer les rapports avec diverses branches de nos connais‐
sances, ainsi que son influence sur les diverses sciences pures ou
appliquées.

Je considérerai d’abord la chimie physique dans ses ap‐
plications à la chimie, et, en second lieu, ses relations avec la chi‐
mie appliquée ou technologique ; ensuite je consacrerai deux le‐
çons aux relations de la chimie physique et de la physiologie, car
ce qui caractérise le développement de la physiologie pendant ces
dernières années, c’est l’emploi qu’elle fait des méthodes physi‐
cochimiques  ; enfin je montrerai par quelques exemples
comment la chimie physique peut essayer d’attaquer certains
problèmes de la géologie. Deux leçons seront consacrées à cha‐
cune de ces quatre sections.

Commençant par les relations de la chimie physique et de la
chimie, je vais d’abord vous délimiter brièvement le sens que
nous donnons aujourd’hui à l’expression chimie physique. Si
nous prenons cette expression dans son sens le plus général, il
s’agit évidemment de l’application aux problèmes chimiques des
moyens, des méthodes et des instruments de la physique.



Ainsi comprise, on peut dire que Lavoisier, qui a fait de la chi‐
mie une science, a également fondé la chimie physique, puisque,
pour établir et vérifier les lois fondamentales de la chimie, il a
employé la balance, qui est évidemment un appareil de physique.
Plus tard, lorsque Bunsen, dans ses recherches universellement
connues, détermina à l’aide du spectroscope la composition du
soleil et des étoiles, on aurait pu dire qu’il faisait de la chimie
physique, puisque le spectroscope est un appareil de physique. Il
est de règle que les plus grands progrès dans notre domaine sont
liés à l’introduction des méthodes physiques d’observation et de
mesure. Cependant on parle beaucoup, et avec raison, d’un nou‐
veau développement de cette chimie physique pendant les quinze
dernières années, et je dois vous expliquer pourquoi cette der‐
nière phase de son évolution doit être considérée comme étant
d’une importance capitale.

Ce qui a été fait, par exemple, par Bunsen avec le spectro‐
scope, ce qui l’a été plus tard par Berthelot et Thomsen par l’in‐
troduction du calorimètre dans le laboratoire de chimie, a été
certainement de la plus haute importance, mais tout cela se bor‐
nait à l’étude d’un phénomène particulier, l’émission de lumière
ou l’échange de chaleur. Ce que la chimie physique de cette der‐
nière période fait, ou a la prétention de faire, ne consiste pas
dans l’emploi d’un nouvel appareil ou d’une nouvelle méthode  ;
son développement récent est plutôt caractérisé par l’établisse‐
ment de principes généraux qui fécondent le domaine entier de la
science et seront en grande partie le point de départ des dévelop‐
pements futurs de la chimie. J’aimerais à vous exposer un de ses
principes dans son application, comme on montre une expé‐
rience de cours ; mais ce procédé en quelque sorte matériel serait
en opposition avec le caractère de l’évolution récente, car celle-ci



n’a pas apporté des appareils nouveaux ni des méthodes nou‐
velles, mais des principes qui ne sont malheureusement pas de
l’espèce la plus simple.

Je me rappelle que, lorsque j’étais étudiant, je n’ai jamais saisi
bien exactement le sens de la loi d’Avogadro et que je n’ai pu en
apercevoir nettement la portée que lorsque dans mon enseigne‐
ment, j’ai eu à l’expliquer et à l’appliquer. Et cependant les prin‐
cipes dont j’ai à vous parler sont, par leur caractère abstrait, bien
plus éloignés de l’ordre d’idées usuel que la loi d’Avogadro. Si je
vous les présentais ici dans leur base et leur origine, il est pro‐
bable que celui pour lequel ils sont nouveaux perdrait son temps,
parce que l’occasion lui manquerait d’en faire lui-même l’applica‐
tion pour s’en former une notion exacte  ; quant à ceux qui les
connaissent, ils seraient encore plus à plaindre, car ils n’appren‐
draient rien de neuf.

C’est pourquoi j’ai jugé utile de ne pas essayer de pénétrer au
fond de ces principes et de vous les présenter comme choses don‐
nées et admises. Ce que je pourrai faire ensuite, c’est de les appli‐
quer pour trouver la réponse à certaines questions et vous don‐
ner de cette façon quelque chose de nouveau.

Il s’agit essentiellement de deux principes fondamentaux, sur
lesquels repose la chimie physique actuelle : l’extension de la loi
d’Avogadro et les lois de la Thermodynamique.

L’extension de la loi d’Avogadro découle facilement de la loi
primitive par les considérations suivantes :

Prenons un volume donné (fig.  1a) d’un gaz quelconque, par
exemple d’oxygène (O²) ; on sait que ce gaz, probablement par le
choc de ses molécules contre les parois, exerce une pression qui



peut être mesurée par un manomètre ; cette pression dépend de
la température ; mais, pour fixer
Fig. 1 a﻿Fig. 1 b les idées, supposons celle-ci, qui est donnée par le
thermomètre, constante et égale à  20°. La loi d’Avogadro ex‐
prime que si dans un volume égal (fig. 1b) on introduit une quan‐
tité d’un autre gaz, par exemple d’anhydride carbonique  (CO²),
telle qu’à la température de 20° elle exerce la même pression, les
deux volumes contiendront le même nombre de molécules, 1 000
par exemple, bien que le nombre absolu nous soit inconnu ; c’est
simplement l’égalité dans les deux cas que nous avons à
admettre.

L’extension de la loi d’Avogadro est relative aux solutions.
Celles-ci peuvent exercer une pression comparable à celle des
gaz ; la tension d’un gaz résulte de ce qu’un tel corps tend à se ré‐
pandre dans l’espace vide et exerce ainsi une pression sur la pa‐
roi imperméable qui empêche cette expansion. De même, dans
une solution, la substance dissoute tend à se diffuser dans le dis‐
solvant pur lorsque ce dernier est en contact avec la solution, par
exemple lorsqu’on l’a versé avec précaution de manière qu’il
forme une couche au-dessus, s’il est le plus léger, ou au-dessous,
s’il est le plus dense. Une paroi qui empêcherait cette diffusion,
qui serait imperméable à la substance dissoute, mais permettrait
le contact de la solution et du dissolvant, qui, par conséquent,
laisserait passer ce dernier, devra éprouver une certaine pres‐
sion, laquelle n’est, évidemment, que la pression osmotique dont
nous avons parlé dans l’introduction. Maintenant l’extension de
la loi d’Avogadro consiste en ceci que, pour un corps donné, la
pression osmotique est la même que la tension de ce corps à l’état
gazeux, la température et la concentration restant les mêmes ; la



concentration désignant dans les deux cas la quantité de la sub‐
stance contenue dans l’unité de volume.

De là résulte immédiatement cette conséquence, que, si à la
même température deux solutions de corps différents
contiennent sous le même volume le même nombre de molé‐
cules, elles devront exercer la même pression osmotique, qui est
égale à la tension gazeuse du même corps sous le même volume.
En outre, si l’on connaît le poids moléculaire, il est facile de cal‐
culer cette pression osmotique.

Pour notre but, il est inutile de poursuivre l’étude de cette loi
au moyen de grandeurs numériques. Ajoutons toutefois, que la
loi d’Avogadro et son extension, extension très vaste puisqu’elle
embrasse tous les corps solubles avec leurs dissolvants, sont limi‐
tées dans l’application, en ce sens que ce sont des lois limites. La
loi primitive et la loi généralisée ne sont d’une rigueur absolue
que pour une raréfaction ou une dilution infiniment grandes et
par suite dans des conditions pratiquement irréalisables. Cepen‐
dant pour les dilutions correspondant à la pression atmosphé‐
rique, pour les gaz à cette pression ou pour les solutions de
concentration analogue (concentrations voisines de 1/10 de la
normalité) les écarts de la loi et de l’expérience sont négligeables
dans la majorité des applications.

On voit, par cet exemple, la portée du premier principe qui a
contribué au développement récent de la chimie physique, et qui
est souvent désigné sous le nom de Théorie des solutions. Le se‐
cond principe consiste dans l’application de la thermodynamique
aux questions chimiques, principalement de la loi de la conserva‐
tion du travail ou de l’énergie et de la loi de Carnot-Clausius. Ce
que j’ai dit au commencement au sujet de la loi d’Avogadro, que



la plupart n’arrivent à s’en faire une idée exacte et précise
qu’après l’avoir eux-mêmes appliquée à des problèmes rencon‐
trés dans leurs recherches personnelles, est peut-être encore plus
vrai pour le principe dont j’ai maintenant à vous parler.

Pour ce qui concerne la conservation de l’énergie, la question
est assez claire  : aucune énergie ne se crée ni ne se détruit  ;
l’énergie peut éprouver des changements dans ses formes, mais
non dans sa quantité  ; les formes de l’énergie auxquelles nous
avons affaire dans l’étude des problèmes de la chimie sont au
nombre de trois principales  : le travail mécanique, la chaleur et
l’énergie électrique.

Il nous suffit de savoir que, lorsque du travail mécanique se
transforme en chaleur, 425  kilogrammètres fournissent une
grande calorie, et quand l’énergie électrique se transforme en
chaleur, l’énergie d’un équivalent-gramme, pour une tension
d’un volt, produit 23 grandes calories.

Le principe de Carnot-Clausius est moins facile à saisir  ;
j’avoue que je ne l’ai moi-même bien compris que lorsque, dans
le cours de mes recherches, j’ai eu à l’appliquer et à le soumettre
à des vérifications numériques. On ne peut l’énoncer en quelques
mots comme on fait pour la loi d’Avogadro ; on l’a d’ailleurs ex‐
primé sous tant de formes diverses que, même après avoir acquis
une certaine expérience, il n’est pas toujours commode de s’y re‐
trouver. Comme il y a sans doute parmi vous de jeunes disciples
de la science qui en sont encore au premier pas dans le domaine
de l’application aux problèmes chimiques, je leur donnerai un
conseil au sujet de la forme qu’il leur convient de donner à ce
principe. On peut l’appliquer par la réalisation de ce qu’on ap‐
pelle un cycle réversible, ou bien par l’introduction de concep‐



tions physiques abstraites et de fonctions mathématiques, telles
que l’entropie,  etc., comme le font la plupart des physiciens,
Gibbs, Planck, Duhem. Pour le chimiste, je suis convaincu que
l’emploi d’un cycle réversible est préférable  ; la difficulté réside
maintenant dans la notion du « cycle réversible ».

Faisons remarquer brièvement que le mot «  cycle  » désigne
une série de modifications à la fin desquelles le système qui les
subit est ramené à son état primitif, comme, par exemple, lors‐
qu’on vaporise de la glace, qu’on liquéfie la vapeur et qu’ensuite
on congèle le liquide. Ces modifications sont dites réversibles
lorsqu’elles ont lieu dans des conditions telles qu’elles puissent se
faire dans deux sens opposés ; par exemple, dans un milieu où la
température est 0°, on peut réaliser la congélation de l’eau aussi
bien que le phénomène inverse, la fusion de la glace, tandis
qu’au-dessus et au-dessous de 0°, c’est seulement l’une ou l’autre
de ces deux transformations qui est possible.

Voici maintenant l’expression du principe de Carnot-
Clausius  : Dans un cycle réversible, prenons pour chacune des
transformations partielles le quotient de la chaleur (Q) fournie au
système par la température absolue  (T) correspondante, la
somme algébrique de ces quotients est nulle :

∑ Q/T = 0.

Une application très simple et qui souvent nous permet d’ob‐
tenir d’importants résultats dans l’étude des problèmes chi‐
miques, c’est la considération de cycles réversibles parcourus à
température constante ; alors l’équation se simplifie et devient

∑ Q = 0 ;



ce qui exprime que la somme algébrique des chaleurs fournies
au système est nulle ; alors aucune chaleur n’est transformée en
une autre forme de l’énergie, en travail mécanique  ; la somme
des travaux (A) effectués dans le parcours du cycle est également
nulle, et

∑ A = 0.

Appliquant cette équation au cycle précédemment considéré,
glace-eau-vapeur, nous en tirons immédiatement cette impor‐
tante conclusion qu’à  0° les tensions maxima de l’eau et de la
glace sont égales. Nous obtenons des résultats semblables dans la
considération de phénomènes de nature plutôt chimique, dans la
transformation réversible du soufre orthorhombique en soufre
clinorhombique à 96°, dans celle de la cyamélide en acide cyanu‐
rique à  150°  ; dans ces conditions, la tension maxima de la va‐
peur des deux formes de soufre est la même, et les tensions de
dissociation de la cyamélide et de l’acide cyanurique, dans leur
transformation en acide cyanique gazeux, sont égales. Un point
important à remarquer c’est que, dans l’application du principe
de Carnot-Clausius, la nature complexe du phénomène ne crée
aucune difficulté ; la composition chimique des corps entre si peu
en considération que la structure atomique et moléculaire n’in‐
tervient en aucune façon  ; ainsi, dans l’exemple cité, la seule
chose nécessaire, c’est que l’acide cyanurique, la cyamélide et
l’acide cyanique aient la même composition centésimale, sans
quoi le cycle serait irréalisable.

Au sujet des deux principes fondamentaux, lois d’Avogadro et
de Carnot-Clausius, je me bornerai au peu que je viens de vous
dire, et j’ai maintenant à vous montrer ce qu’en fourni l’applica‐
tion. Mais auparavant je dois rendre hommage à ces savants,



d’ailleurs assez peu nombreux qui, malgré les conditions de tra‐
vail souvent peu favorables où ils se trouvaient ont, pendant ces
quinze dernières années, fait faire de si grands progrès à la chi‐
mie physique. En première ligne je citerai Ostwald qui, par son
immense activité didactique, ses étonnants travaux de littérature
scientifique et son rare talent d’organisation, a peut-être plus fait
que beaucoup d’autres pour répandre la chimie physique, tandis
qu’Arrhenius, par l’introduction de la théorie de la dissociation
électrolytique et surtout Nernst par l’application de cette théorie,
ont ouvert à la chimie physique le champ vaste et inespéré des
phénomènes électriques.

C’est dans l’application de la chimie physique à la chimie gé‐
nérale que l’on pouvait espérer les plus grands succès, et l’espoir
n’a pas été déçu. Cette partie embrasse l’étude de tous les élé‐
ments, à l’exclusion du carbone réservé à la chimie organique  ;
mais ce qui facilite l’application des nouveaux principes à la chi‐
mie minérale, principes évidemment applicables aussi à la chi‐
mie organique, c’est surtout le caractère moins complexe des
composés inorganiques. Souvent les éléments minéraux, par
exemple, le chlore et le potassium, ne forment qu’une combinai‐
son, ici le chlorure de potassium ; mais quand on a affaire au car‐
bone il n’en est plus de même ; l’union de cet élément avec l’hy‐
drogène fournit une série de combinaisons dont on ne connaît
pas la limite : CH, CH, CH, etc.

Si nous examinons ce qui a été réalisé dans le domaine de la
chimie minérale, nous trouvons des progrès de trois sortes prin‐
cipales. En premier lieu, la chimie physique a introduit dans
l’étude des questions chimiques une méthode de travail nouvelle
et féconde ; elle nous a donné un principe qui permet de prévoir



dans quel sens et jusqu’où peut aller une réaction ; enfin la chi‐
mie physique nous donne une notion plus approfondie des solu‐
tions des électrolytes, c’est-à-dire des bases, des acides et des
sels.

J’espère avoir l’occasion de vous faire toucher l’importance de
chacune de ces conquêtes par un exemple déterminé ; aujourd’‐
hui, pour exposer la nouvelle méthode utilisée dans les questions
de chimie inorganique, je vous en décrirai l’application à l’étude
de la carnallite, minéral d’une grande importance technique  ;
c’est un sel double formé de chlorure de magnésium, de chlorure
de potassium et d’eau. Cette étude, je l’ai faite en collaboration
avec Meyerhoffer, mais c’est surtout Bakhuis-Roozeboom qui a
fait connaître cette méthode que j’ai à vous expliquer. Consultez
les ouvrages qui datent de quelques années  : au sujet de la car‐
nallite, vous verrez la formule MgCl.KCl.6 HO  ; vous y appren‐
drez que ce composé est incolore et cristallin, qu’il se dissout fa‐
cilement dans l’eau avec séparation de chlorure de potassium  ;
outre quelques autres données incohérentes que vous y trouve‐
rez, c’est tout ce que vous en saurez.

La nouvelle méthode nous donne des notions autrement com‐
plètes. Elle repose essentiellement sur une connaissance
meilleure des relations d’équilibre dans les phénomènes chi‐
miques complexes, sur l’influence qu’exercent la température, la
pression et les proportions relatives des corps en présence. Par
exemple, dans les réactions chimiques complexes, nous avons ap‐
pris à connaître ce que l’on nomme la température de transfor‐
mation, qui présente la plus grande analogie avec la simple tem‐
pérature de fusion de la physique, de sorte qu’au dessus ou au
dessous d’une telle température, la transformation, qui peut-être



d’une nature chimique très compliquée sera totale dans un sens
ou dans l’autre. Nous avons appris la règle des phases qui nous
servira de guide, dans les conditions d’équilibre les plus diverses.
Enfin, par un emploi plus large des méthodes graphiques nous
avons facilité et parfois rendu possible l’examen des change‐
ments chimiques produits sous l’influence de la température et
de la pression. La carnallite va nous servir d’exemple pour mon‐
trer comment, parmi un nombre minimum d’observations, on
peut obtenir une vue complète de la manière d’être et de se com‐
porter d’un corps. Nous poserons ainsi la question : la carnallite
est une combinaison de chlorure de magnésium, de chlorure de
potassium et d’eau ; qu’arrive-t-il lorsqu’on met ces corps en pré‐
sence en proportions variables et à diverses températures, si l’on
empêche l’évaporation de l’eau, ce qui correspond aux conditions
expérimentales habituelles ?

Nous allons partir d’un phénomène remarquable de transfor‐
mation que présente la carnallite lorsqu’on lui ajoute de l’eau et
qu’on refroidit. Si cette addition d’eau n’est pas trop considé‐
rable, une partie de la carnallite est dissoute, du chlorure de po‐
tassium se sépare et un excès correspondant de chlorure de ma‐
gnésium reste dans la dissolution. Par refroidissement les pro‐
portions des corps en solution changent, à cause de la variation
de solubilité. À  −21° survient un phénomène de solidification,
tout à fait comparable à la congélation d’un liquide : un thermo‐
mètre plongé dans le mélange continue à marquer −21°, malgré
le refroidissement extérieur  ; si l’on chauffe, la température ne
s’élève pas non plus, mais on observe une fusion notable de la
masse plus ou moins solide. Si l’on examine le phénomène de
plus près, on trouve qu’à cette température, la carnallite se scinde
avec absorption d’eau et par refroidissement selon l’équation :



MgCl.KCl.6 HO + 6 HO = MgCl.12 HO + KCl ;

à −21° il y a équilibre entre ces deux états comme à 0° entre
l’eau et la glace ; au-dessus et au-dessous de −21°, il n’y a qu’un
seul des deux états qui soit stable, ce que nous exprimons par le
symbole :

Toutefois notre notion du phénomène est incomplète, car
l’eau en contact avec la carnallite et les deux autres corps a dis‐
sous de ces substances, et si l’on exprime en molécules la compo‐
sition de cette solution, on obtient :

HO.0,066 MgCl.0,005 KCl,

de sorte que l’équation exacte a la forme :

0,208 (MgCl.KCl.6 HO) + 6 [HO.0,066 MgCl.0,005 KCl] =
0,064 (MgCl.12 HO) + 0,238 KCl.

Lorsqu’on opère sur ces proportions, au-dessous de  −21°, la
solidification est totale ; au-dessus, il n’y a que du chlorure de po‐
tassium et la solution.

Puisque nous avons pris ce phénomène de transformation
comme point de départ, je vais vous montrer que la solution dont
je viens de vous indiquer la composition peut être l’origine de
trois séries de solutions saturées, que l’on obtient en modifiant
les rapports quantitatifs. Prenons d’abord un peu plus d’eau  ;
après le refroidissement, on a une solution qui est saturée en
MgCl.12 HO et en KCl, et qui a pour chaque température une
composition déterminée. Je n’indiquerai cette composition que
pour le point où un nouveau phénomène de transformation vient



rendre la température constante à −34°, il y a formation de glace
et tout devient solide pour une composition

HO.0,043 MgCl.0,003 KCl,

Examinons maintenant ce qui se passe aux températures plus
élevées  : il y a deux cas limites possibles, selon qu’à côté de la
carnallite existe un excès de MgCl.12 HO ou de KCl. Dans le pre‐
mier cas, nous trouvons à −17° le point de fusion de MgCl.12 HO,
et dans le second, à 168°, celui de la carnallite.

Le temps ne me permet pas d’entrer dans plus de détails, mais
on voit par ce qui précède que les conditions de la formation et
de l’existence de la carnallite sont limitées de part et d’autre aux
températures de −21° et  168°  ; dans cet intervalle, les solutions
peuvent avoir une teneur maximum en chlorure de magnésium
ou en chlorure de potassium, jusqu’à la saturation ; il y a ainsi un
domaine de possibilité d’existence de la carnallite dont nous al‐
lons donner une représentation graphique.

Pour cela, il nous faut prendre trois axes  : l’un  (OX) pour la
température ; les deux autres pour les quantités de MgCl (OY) et
de KCl (OZ) contenues dans la solution saturée ; de la composi‐
tion de cette solution dépend la nature du corps solide qui peut
s’en séparer. Notre température de transformation et la composi‐
tion correspondante de la solution sont données par le point E ;
les trois courbes de solubilité qui partent de ce point sont ED
avec un point de congélation de la solution en  D, EF avec un
point de fusion de MgCl.KCl.12 HO en F, et KM avec un point de
fusion de la carnallite en M. Le champ entier de la carnallite est
limité par EFGHTKM  ; l’intérieur représente toutes les condi‐
tions dans lesquelles l’obtention de ce corps est possible au



moyen de ses composants ; à l’extérieur correspondent toutes les
possibilités de décomposition partielle ou totale.

La fig. 2 est encore complétée par l’addition de quelques don‐
nées simples qui ont la signification suivante :

Dans le plan XOZ se trouve la courbe de solubilité du chlorure
de potassium
Fig. 2 dans l’eau pure  (CP)  ; la solubilité de ce corps dans l’eau
saturée de chlorure de magnésium étant figurée par  DEM, le
champ du chlorure de potassium est limité vers la gauche par PC‐
DEM. De la même façon, le champ du chlorure de magnésium,
compliqué par la possibilité de plusieurs hydrates, est limité vers
la gauche par BF1FED. Le champ correspondant à la glace limite
l’ensemble à gauche et réunit trois points cryohydratiques B, C, D
ainsi que le point A de congélation de l’eau pure.

2

LA CHIMIE PHYSIQUE ET LA CHIMIE (suite)

Un second service que la Chimie physique a rendu à la Chimie
pure, c’est de lui avoir établi un principe qui permet de prévoir,
au moyen de certaines données, si une réaction peut ou ne peut
pas se faire, et, dans le cas fréquent où elle ne se fait que jusqu’à
une certaine limite, de calculer cette limite.

Vous savez, qu’un principe analogue a déjà été formulé, par
Thomsen d’abord, puis par Berthelot, qui lui a donné le nom de
«  Principe du Travail maximum  ». Ce principe est très simple,
car il exprime que la chaleur qu’une réaction peut mettre en jeu



indique le sens dans lequel celle-ci peut se faire ; si une réaction
est capable de dégager de la chaleur, elle se produira. Prenons,
par exemple, de l’hydrogène et de l’oxygène ; 2 grammes du pre‐
mier s’unissant à 10  grammes du second dans la formation de
l’eau dégagent 69 grandes calories. Le principe en question voit
dans la possibilité de ce dégagement de chaleur la cause de la for‐
mation d’eau qui a lieu lorsqu’on enflamme le mélange gazeux.
Prenons maintenant de l’azote et du chlore  ; leur combinaison,
au lieu de dégager de la chaleur, en absorberait  ; aussi ces deux
corps ne s’unissent-ils pas, et leur composé, qui ne se forme que
par voie indirecte, se décompose en ses éléments par un simple
choc. Cette idée a régné longtemps sur la Thermochimie, et une
multitude de faits sont d’accord avec elle.

Cependant il ne serait pas difficile de citer des exemples de ré‐
actions chimiques qui se font avec absorption de chaleur : les mé‐
langes réfrigérants qui sont basés sur une réaction chimique
contredisent le principe du travail maximum, par exemple le mé‐
lange d’acide chlorhydrique et du sulfate de sodium :

SONa.10 HO + 2 HCl = 2 NaCl + SOH + 10 HO.

Un grand nombre de réactions ne sont jamais totales, telles
que la décomposition du carbonate de calcium par la chaleur, qui
ne se continue que jusqu’à ce que l’anhydride carbonique a at‐
teint une certaine tension dépendant de la température  ; toutes
ces réactions partielles sont autant de réfutations du principe du
travail maximum.

Néanmoins l’expression « travail maximum » était heureuse‐
ment choisie, car la possibilité d’une réaction est liée à la possibi‐



lité de produire du travail. La nouvelle conception n’est pas
moins simple que la précédente et elle a quelque chose d’évident.

Si un phénomène est capable de produire du travail, c’est-à-
dire de vaincre une résistance, il se produira à plus forte raison
s’il n’y a pas de résistance  ; telle une réaction chimique. Mais il
faut bien remarquer que production de travail et dégagement de
chaleur dans les réactions ne sont pas synonymes. Souvent ces
deux sortes de faits vont ensemble, comme dans les substances
explosives, la poudre à canon, la dynamite, qui lors de l’explosion
produisent une grande somme de travail chimique et en même
temps un grand dégagement de chaleur. Prenons maintenant le
chlorure de phosphonium  (PHCl), un corps solide qui, dès la
température ordinaire, tend à se décomposer en deux gaz, l’hy‐
drogène phosphore (PH) et l’acide chlorhydrique (HCl) ; tout en
absorbant une grande quantité de chaleur, ce corps exerce en se
décomposant une pression d’environ vingt atmosphères. Nous
avons là un cas où le dégagement de chaleur n’accompagne pas la
production de travail, et où c’est évidemment la possibilité de
produire du travail qui régit le sens de la réaction.

Ce qui fait la difficulté dans l’application du nouveau principe,
c’est qu’il faut d’abord posséder certaines données pour savoir si
une réaction peut produire du travail et pour calculer la grandeur
de ce travail. Vous savez que Berthelot a consacré presque la moi‐
tié de sa vie à la détermination systématique des chaleurs de ré‐
action. Confiant en son principe, il voulait fournir aux chimistes
les données, suffisantes à son point de vue, pour calculer le sens
des réactions chimiques. Aujourd’hui, qu’il a fallu changer la base
de ce calcul, ce serait une tâche belle et utile que de reprendre
dans le but de la mesure du travail l’œuvre que Berthelot a ac‐



complie à l’aide du calorimètre. Mais le problème est incompara‐
blement plus difficile, car le travail produit dans une réaction est,
beaucoup plus que la chaleur dégagée, sous la dépendance des
conditions de l’expérience, de la température, de la concentration
des dissolutions, etc., facteurs qui influent considérablement sur
le phénomène chimique.

Commençons par un exemple très simple dont nous avons
déjà parlé et examinons la formation de la carnallite à −21°, selon
l’équation simplifiée :

MgCl.12 HO + KCl = MgCl.KCl.6 HO + 6 HO ;

il est évident qu’à −21° le travail (E) qui peut être produit dans
la formation de la carnallite est égal à zéro ; nous avons donc :

E = 0.

Au-dessus de −21°, la réaction se fait ; elle peut même vaincre
une résistance, et, puisqu’elle est accompagnée d’une augmenta‐
tion de volume cette résistance peut être une pression. Le travail
produit est évidemment maximum lorsque la résistance est telle
que la carnallite puisse encore se former, mais qu’un accroisse‐
ment de pression suffise pour changer le sens de la réaction  ;
dans ces conditions, la transformation est réversible et l’on peut
appliquer le théorème relatif aux cycles réversibles, ce qui nous
donne l’équation :

dE = − W dT/T,

ou, pour des valeurs finies,

E = − W Δt/T,



c’est-à-dire qu’à une température supérieure de  dT° (ou
de Δt°), à la température de transformation T (absolue  ; ici T =
252°), un travail dE (ou E) peut être produit ; W désigne la cha‐
leur de formation de la carnallite selon l’équation chimique don‐
née ci-dessus ; dE et W seront exprimés avec les mêmes unités,
par exemple en calories.

La signification de l’expression précédente se comprend faci‐
lement. À la température de transformation (Δt = 0), E est nul ;
au-dessus ou au-dessous de cette température, la valeur de E n’a
pas le même signe  ; la sensibilité de la variation du travail par
rapport à la variation de la température est de première impor‐
tance, puisqu’elle indique le changement de sens de la réaction.

Maintenant le principe de Berthelot va nous apparaître sous
un nouveau jour. En effet, pour Δt = − T, c’est-à-dire au zéro ab‐
solu on a :

E = W ;

alors le dégagement de chaleur mesure le travail de la réac‐
tion. Que le principe de Berthelot soit le plus souvent d’accord
avec les faits, cela tient principalement à ce que la température
qui règne dans beaucoup de nos expériences est relativement
basse, ne s’écartant du zéro absolu que d’environ 273°. Mais à la
température de 1000°, par exemple, il n’en est plus ainsi, et les
réactions qui se produisent sont le plus souvent en contradiction
avec le principe de Berthelot  ; à cette température, l’acétylène
prend naissance malgré l’absorption de chaleur ; l’eau se décom‐
pose, bien qu’elle ait été formée avec dégagement de chaleur.

Nous allons maintenant indiquer pour la mesure du travail de
réaction un second principe, qui est beaucoup plus fécond. Nous



avons déjà signalé la relation de ce travail et du travail méca‐
nique, de celui-ci et de la chaleur dégagée ; il nous reste à exami‐
ner la relation avec l’électricité produite. Si une réaction se fait en
développant de l’électricité, comme la substitution du zinc au
cuivre selon l’équation :

Zn + CuSO = ZnSO + Cu,

dans l’élément de Daniell, on peut l’arrêter par une action op‐
posée, comme on peut le faire par la pression pour une réaction
accompagnée d’une augmentation de volume. Ici la force antago‐
niste doit être de nature électrique, et lorsqu’on fait agir un cou‐
rant de sens inverse sur un élément de Daniell, la réaction dans
celui-ci diminue aussitôt  ; elle cesse complètement lorsque la
force électromotrice du courant contraire devient égale à celle de
l’élément et, si elle devient plus grande, la réaction change de
sens. Cette force électromotrice correspond ainsi, dans une réac‐
tion qui dégage de l’électricité, à la pression dans une réaction
qui donne lieu à un accroissement de volume. Grâce à cette
considération, on peut avoir dans la force électromotrice déve‐
loppée par une réaction une mesure du travail produit.

Nous avons là un vaste champ d’étude pour le problème de la
prévision des réactions, et dans ce domaine peuvent rentrer des
réactions beaucoup moins simples que celle de la formation de la
carnallite, qui est caractérisée par une température de transfor‐
mation et pour laquelle nous n’avons besoin que d’une seule don‐
née, la température. Mais il y a des cas plus compliqués, où l’état
d’équilibre chimique éprouve des déplacements par degrés insen‐
sibles sous l’influence de la température et de la concentration,
ainsi que cela a été confirmé récemment d’une façon brillante.



La réaction dont je veux parler est l’action du chlorure de thal‐
lium sur le sulfocyanate de potassium en solution : c’est la double
décomposition exprimée par l’équation :

TlCl + KSCAz = TlSCAz + KCl,

Cette réaction est une de celles qui s’arrêtent avant qu’elles
soient totales et qui donnent lieu à un équilibre chimique, expri‐
mé ici par le symbole :

TlCl + KSCAz ⇆ TlSCAz + KCl ;

cet équilibre n’existe pas seulement à une température déter‐
minée, comme dans le cas où il existe des points de transforma‐
tion, mais il se déplace peu à peu dans un sens ou dans l’autre en
même temps que la température, par la variation de la concen‐
tration du chlorure et du sulfocyanate de potassium dissous.

La réaction indiquée a été utilisée pour la construction d’un
élément de pile dont la force électromotrice varie avec la tempé‐
rature et la concentration et l’on a étudié la marche de cette va‐
riation. On a ainsi déterminé les conditions pour que la force
électromotrice soit nulle, ce qui, vu la faible solubilité des sels
thalleux, dépend principalement des concentrations du chlorure
et du sulfocyanate de potassium. L’étude des proportions corres‐
pondant à l’équilibre chimique, effectuée parallèlement, a donné
des résultats en parfaite concordance avec les précédents et a
montré que ces proportions sont exactement celles pour les‐
quelles la force électromotrice s’annule, ce qui est une confirma‐
tion nette du principe.

Arrivons maintenant à une troisième conquête de la chimie
physique dans le domaine de la chimie pure. Il s’agit de la nature



des solutions d’acides, de bases et de sels, appelées électrolytes
parce qu’elles conduisent le courant électrique, en même temps
que la substance dissoute se décompose en ce que l’on nomme les
ions. D’un côté il y a avec les acides, séparation d’hydrogène, avec
les bases et les sels, séparation de métal, tandis que le reste de la
molécule, l’autre ion, apparaît au pôle opposé (positif) et, dans le
cas des oxyacides ou de leurs sels, se décompose ordinairement
avec dégagement d’oxygène ; ainsi :

HCl = H + Cl

CuSO = Cu + SO et SO = SO + O.

La loi d’Avogadro étendue aux solutions avait conduit dans
son application aux électrolytes, surtout pour les cas de grande
dilution, à des résultats qui paraissent singuliers : elle avait indi‐
qué que le nombre des molécules dissoutes est plus grand que ce‐
lui qui correspond à la formule moléculaire la plus petite pos‐
sible, qui est HCl et SOCu dans les exemples cités. Un nombre de
molécules plus grand nous impose la nécessité d’admettre une
division plus profonde. Pour les sels, on pourrait supposer de
prime abord que dans la solution l’acide et la base se sont séparés
et qu’ils s’y trouvent à l’état de mélange. Mais, sans parler de ce
que, lorsqu’on mélange des solutions diluées d’acide et de base,
aucun phénomène thermique ne devrait, contrairement à ce que
montre l’expérience, accuser la formation d’un sel, la supposition
ne pourrait s’appliquer aux solutions d’acides ou de bases.

L’hypothèse dite de la dissociation électrolytique, due à Arrhé‐
nius, donne une heureuse issue de cette situation embarrassante.
Elle consiste à admettre que les ions, qui lors de l’électrolyse
quittent la solution, y préexistent, mais qu’ils n’y manifestent pas



leur présence à cause des charges électriques qu’ils possèdent et
qui ne leur sont enlevées que par le passage du courant. Ainsi on
admet que dans une solution étendue d’acide chlorhydrique, au
lieu de HCl, on a en présence l’un de l’autre (H)+ et (Cl)−, c’est-à-
dire de l’hydrogène chargé positivement et du chlore chargé né‐
gativement. Que ces charges électriques soient cause que les ions
de HCl possèdent des propriétés si différentes de celles que nous
connaissons à l’hydrogène et au chlore, c’est ce qui, à première
vue, paraît devoir soulever des objections sérieuses ; néanmoins
un examen plus approfondi n’y fait voir aucune impossibilité,
mais bien une possibilité qui n’est pas encore complètement ex‐
pliquée. À côté de cela, les faits sont nombreux, qui n’ont pu être
expliqués, prévus et calculés en partie qu’à l’aide de la dissocia‐
tion électrolytique. J’ajouterai que Raoult, qui a consacré plus de
vingt années à l’étude des solutions diluées, après avoir d’abord
repoussé l’idée d’Arrhénius, s’y est par la suite complètement
rallié.

S’il ne s’agit que de faits de nature qualitative, le choix est des
plus abondants. Le chlore, par exemple, dans les électrolytes où il
est à l’état d’ion, c’est-à-dire dans les solutions d’acide chlorhy‐
drique ou de chlorures, est foncièrement différent de ce qu’il est
dans d’autres composés comme le chloroforme, le chloral  ; les
électrolytes donnent immédiatement avec le nitrate d’argent un
précipité de chlorure d’argent, ce que ne font pas le chloroforme
et le chloral. La même couleur que présentent les divers sels
d’aniline, azotate, chlorhydrate, ou autres, s’explique par la pré‐
sence d’un même ion coloré. Par contre, la moindre modification
éprouvée par cet ion coloré, telle que celle qui résulte de l’intro‐
duction de groupes méthyle, phényle,  etc., produit des change‐
ments de couleur profonds et appréciés. Le même pouvoir rota‐



toire de l’acide tartrique dans ses diverses solutions salines ré‐
sulte de la présence d’un même ion actif, tandis que la modifica‐
tion de cet ion par l’introduction d’un radical, comme l’acétyle,
change considérablement le pouvoir rotatoire.

Les résultats susceptibles d’évaluation numérique ne sont pas
moins probants  ; malheureusement il y a une restriction, parce
que la base du calcul, la loi d’Avogadro étendue, n’est rigoureuse
que pour une dilution extrême.

Je ne puis entrer dans le détail des faits ; je vous citerai seule‐
ment le calcul de la vitesse de diffusion par Nernst, le calcul de la
variation de la conductibilité de l’eau distillée avec la tempéra‐
ture par Kohlrausch, le calcul de l’influence de la concentration
sur la façon de se comporter des acides et des bases organiques
par Ostwald. Arrhénius a donné l’énumération des conquêtes
dues à la dissociation électrolytique dans le rapport qu’il a pré‐
senté au Congrès international de physique réuni à Paris en
1900, à l’occasion de l’Exposition universelle.

Rappelons enfin que le liquide au sein duquel s’exercent les
fonctions vitales chez les animaux comme chez les végétaux est
toujours un électrolyte très dilué, et l’on comprendra pourquoi la
physiologie et la médecine se sont emparées de la conception
nouvelle et en ont tiré jusqu’ici le plus grand profit.

3

LA CHIMIE PHYSIQUE ET L’INDUSTRIE



Je consacrerai cette leçon et la suivante à vous exposer l’appli‐
cation de la chimie physique aux problèmes techniques. D’une fa‐
çon générale, on peut dire que, puisque la chimie physique a don‐
né le moyen de traiter par une méthode nouvelle et avec succès
certains problèmes de chimie pure, elle est évidemment capable
de rendre des services à la partie de l’industrie qui est basée sur
la chimie. Les relations de la science pure et de l’industrie ne sont
peut-être pas les mêmes en Amérique qu’en Allemagne  ; je ne
sais qu’imparfaitement ce qu’on en pense ici ; mais, pendant mon
séjour actuel, j’ai appris de personnes autorisées que l’opinion ré‐
gnante dans les cercles industriels, c’est que les expériences de
laboratoire sont le plus souvent irréalisables sur une grande
échelle et industriellement. Il est évident qu’il y a une grande dif‐
férence entre un essai de laboratoire et une recherche
industrielle  ; pour le premier, il importe peu que la chose soit
économique ou non, tandis que la question capitale pour l’indus‐
trie c’est que l’opération puisse donner des bénéfices. Toutefois
on peut affirmer que ce qui se fait dans le tube à essai, on peut le
réaliser aussi bien en opérant sur des quintaux de matière, pour‐
vu que l’on conserve exactement les conditions expérimentales
trouvées favorables, température,  etc.  ; aujourd’hui l’industrie
dispose de moyens plus parfaits que la plupart des laboratoires,
de sorte que le maintien de ces conditions n’est qu’une question
de soin. Peut-être les renseignements qui m’ont été donnés n’ex‐
priment-ils pas bien exactement l’opinion qui règne en Amérique
sur ce sujet ?

En Allemagne, la coopération du laboratoire et de l’usine est
des plus avantageuses ; les deux modes d’action marchent de pair
autant que possible et se rendent des services mutuels. Ostwald
avait si bien compris l’utilité de cet accord, qu’après avoir eu à



enregistrer quelques progrès notables de la chimie physique et
avoir montré ce que pouvait en retirer la chimie pure, il s’est ef‐
forcé d’en faire profiter la technique industrielle, et c’est dans ce
but qu’il a fondé, il y a environ huit ans, la Société électrochi‐
mique allemande, dont j’ai l’honneur d’être le président actuel.
Je dois ajouter que cette société, dont le but est de réunir les
hommes de science et les techniciens, compte plus de six cents
membres, parmi lesquels les représentants des plus importantes
industries de l’Allemagne et de l’étranger. La société dispose d’un
organe spécial, la Zeitschrifft für Elektrochemie, et, dans la der‐
nière assemblée générale qui s’est tenue à Fribourg en Brisgau,
on a de divers côtés émis l’idée qu’une extension était devenue
nécessaire, en ce sens que la collaboration de la science et de ta
technique, en grande partie limitée jusqu’ici au domaine de
l’électrochimie, devait maintenant tenir compte de la chimie phy‐
sique d’une façon plus générale et s’étendre aux parties de cette
science qui comportent déjà des applications ou qui en sont sus‐
ceptibles. Que cette motion n’émane pas seulement du côté ex‐
clusivement scientifique, c’est ce qui ressort bien de ce fait qu’il y
a un an, le Professeur Goldschmidt, alors le représentant de la
chimie physique à Heidelberg, fut invité par la direction de la Ba‐
dische Anilin und Sodafabrik à faire pour les chimistes de l’usine
une série de leçons sur la chimie physique, leçons qui eurent le
plus grand succès. Il est clair que l’on songe moins ici à obtenir
des résultats pratiques immédiats que des vues nouvelles qui ai‐
deront à résoudre les problèmes pratiques (ce qui ne peut man‐
quer d’aboutir un jour à un succès direct) que, presque toujours,
la grande industrie traite encore d’une façon purement empi‐
rique. Quand je parle des exploitations pour lesquelles les mé‐
thodes physico-chimiques peuvent être le plus utiles, j’ai en vue



avant tout les industries des matières inorganiques puisque, ainsi
que je vous l’ai déjà fait remarquer, c’est dans cette partie que la
chimie physique trouve ses applications les plus faciles. Je men‐
tionnerai en première ligne l’industrie des sels de Stassfurt, qui a
à traiter des sels que l’on doit considérer comme résultant de
l’évaporation de l’eau de mer et qui sont des chlorures et des sul‐
fates de potassium, de sodium, de magnésium et de calcium. L’é‐
tude, récemment entreprise au point de vue physico-chimique,
de ces sels et de leurs relations de solubilité, pourrait être très
utile pour le traitement technique. Je dois citer en second lieu le
domaine de la métallurgie, particulièrement les alliages et l’acier,
dont le traitement par les voies modernes ouvre une telle pers‐
pective que, de l’avis des personnes compétentes, la sidérologie
entre dans une ère nouvelle. Les industries électrochimiques,
telles que celles qui se développent au Niagara, et en particulier
celles qui emploient ce qu’on nomme les catalyseurs, c’est-à-dire
les agents qui accélèrent les réactions, comme le platine dans le
nouveau procédé de fabrication de l’acide sulfurique, se recom‐
mandent aussi de l’application féconde de la chimie physique.
Quelques exemples vont le montrer.

Commençons par l’industrie des sels et revenons à la carnal‐
lite, qui est, comme on sait, un des minéraux potassiques les plus
importants au point de vue industriel, et qui a la composition
KCl, MgCl, 6  HO.

Le traitement de ce sel double est basé sur ce fait que, lors‐
qu’on le soumet à l’action de l’eau, c’est principalement le chlo‐
rure de magnésium qui entre en solution, tandis que le chlorure
de potassium se sépare, jusqu’à ce que la solution soit saturée, ce
qui a lieu à 25° pour la composition représentée par 1 000 HO, 11



KCl, 73 MgCl. L’action de l’eau dans la dissolution s’exprime
donc par l’équation :

73 (KCl.MgCl.6 HO) + 562 HO = 1 000 HO, 11 KCl, 73 MgCl +
62 KCl.

Si l’on concentre cette solution, de la carnallite cristallise jus‐
qu’à ce que le chlorure de magnésium vienne lui-même se dépo‐
ser, ce qui arrive lorsque la composition devient, à 25° :

1 000 HO, 2 KCl, 105 MgCl.

L’effet de la concentration peut s’exprimer par l’équation :

1 000 HO, 11 KCl, 73 MgCl = 339 HO + 9,8 (KCl.MgCl.6 HO) +
0,6 (1 000 HO, 2 KCl, 105 MgCl).

Le liquide obtenu de cette façon est bien la solution finale
contenant principalement le chlorure de magnésium, tandis que
la carnallite qui a cristallisé peut être de nouveau traitée par
l’eau. Mais se débarrasser de cette solution sans introduire dans
les eaux de rivière des impuretés nuisibles, c’est ce qui présente
de sérieuses difficultés.

La nouvelle étude de la carnallite au point de vue physico-chi‐
mique a maintenant l’avantage de nous faire embrasser d’un seul
coup d’œil tous les modes de décomposition possibles de la car‐
nallite. La méthode que je viens d’indiquer n’est qu’un cas parti‐
culier emprunté au tableau d’ensemble. Il y a deux autres procé‐
dés qui se présentent comme de nouvelles possibilités que la
technique ne doit pas rejeter a priori. L’un est fondé sur la trans‐
formation qu’éprouve la carnallite par action de l’eau au-dessous
de −21° ; il se forme du chlorure de potassium et du chlorure de



magnésium à 12  molécules d’eau. En opérant dans ces condi‐
tions, on évite la cristallisation d’environ 14 % de la carnallite pri‐
mitive et, après saturation en carnallite et séparation de  KCl, il
reste une solution de composition

1 000 HO, 10 KCl, 66 MgCl.

d’où par concentration ou refroidissement on sépare du chlo‐
rure de magnésium à 12 molécules d’eau et du chlorure de potas‐
sium. Le second moyen de séparation de KCl consiste dans la di‐
vision qu’éprouve la carnallite à  108°  : les trois quarts du chlo‐
rure de potassium se séparent, tandis que l’autre quart reste en
solution avec la totalité du chlorure de magnésium. Mais l’opéra‐
tion doit se faire en vase clos, car à 168° la tension de vapeur de
l’eau de cristallisation de la carnallite est supérieure à une atmo‐
sphère. Si, au moyen d’une presse convenable, on sépare la solu‐
tion formée et qu’on la refroidisse à  115°, le chlorure de potas‐
sium qu’elle contient se dépose sous forme de carnallite, et le li‐
quide à séparer par la presse est du chlorure de magnésium hy‐
draté à l’état de fusion et à peu près pur (exempt de chlorure de
potassium).

Au point de vue technique, cette méthode n’est pas dépourvue
d’intérêt, car elle ne donne pas lieu à une formation d’eau-mère
et elle fournit immédiatement les trois quarts du chlorure de po‐
tassium, puis, après solidification de la liqueur, la quantité cor‐
respondante de chlorure de magnésium ; un quart de la carnallite
reste inaltéré et peut rentrer dans une opération suivante. Ce que
dans le procédé habituel on obtient au moyen d’un dissolvant et
grâce aux rapports de solubilité, on l’obtient ici par la variation
de température et les transformations correspondantes, c’est-à-
dire par la fusion et la solidification. L’avenir nous dira jusqu’à



quel point ce second procédé peut être économique, mais ce qui
est certain, c’est que les opérations qu’on a exécutées dans le la‐
boratoire sur quelques grammes de matière sont aussi bien réali‐
sables industriellement sur plusieurs kilogrammes. La possibilité
du traitement sur une grande échelle n’est pas douteuse  ; par
contre, la question des frais n’est pas encore résolue.

Je voudrais maintenant vous montrer comment la chimie phy‐
sique poursuit son chemin dans le domaine de l’industrie métal‐
lurgique. Le trait essentiel à vous signaler se rapporte à la fabri‐
cation de l’acier  ; les spécialistes en la matière s’accordent à re‐
connaître que la chimie physique jette un jour satisfaisant dans
les phénomènes si complexes qu’on rencontre dans le travail de
l’acier et qui dépendent principalement de l’action réciproque du
fer et du carbone. Cette action réciproque est complexe, car il
faut tenir compte aussi bien des transformations du fer lui-même
que de celles des composés du fer et du carbone. Il convient
d’examiner tout d’abord les transformations que peut éprouver
un métal seul ; pour cela je choisirai l’étain, qui est l’un des mé‐
taux les mieux étudiés à ce point de vue.

La façon toute particulière dont se comporte l’étain et sur la‐
quelle j’appelle votre attention, est connue depuis longtemps  ;
des recherches historiques d’une haute érudition nous ont même
appris qu’Aristote avait déjà connaissance du fait qui nous oc‐
cupe et qui n’a pu être étudié d’une façon précise que dans ces
derniers temps. L’étain ordinaire est capable d’éprouver une mo‐
dification profonde qui le rend absolument méconnaissable. Pour
des raisons que vous allez comprendre, je ne puis en ce moment
vous présenter le produit de cette transformation, et je devrai me
borner à vous montrer la photographie d’un morceau d’étain en



voie de transformation. L’impression que fait ce fragment, c’est
qu’il paraît en quelque sorte atteint d’une maladie et, en effet, ce
phénomène a avec certaines maladies le caractère commun d’être
contagieux ; aussi, lorsqu’il apparaît quelque part, comme on l’a
vu parfois sur les tuyaux d’orgues dans les églises, fait-on bien
d’enlever l’objet : l’altération s’avance peu à peu et, après quelque
temps, la masse totale de l’objet en étain est transformée en une
poudre grise  ; la marche est surtout rapide dans les parois
minces, comme celles des tuyaux d’orgues. Je me hâte de vous
dire qu’il ne s’agit pas ici d’une action chimique de l’air ou de
l’humidité, comme semblerait l’indiquer un examen superficiel ;
au contraire, l’étain se transforme de lui-même, et il suffit de le
chauffer pour que, sans changement de poids, il reprenne son as‐
pect métallique primitif. C’est précisément à cause de cette in‐
fluence de la température que je ne puis, dans les conditions où
nous nous trouvons, vous montrer ce qu’on nomme l’étain gris.

Ce sont principalement les recherches de Cohen et de Schaum
qui nous ont fait connaître les conditions qui régissent ces trans‐
formations ; le phénomène est lié à une température bien déter‐
minée, +20°C, de telle façon qu’au-dessous de  20° l’étain gris
peut se former, tandis qu’au-dessus de  20° il repasse à l’état
d’étain ordinaire. Cette limite de  +20° est appelée température
de transformation  ; elle divise le domaine des températures en
deux régions, dans l’une desquelles c’est l’étain gris et dans
l’autre c’est l’étain blanc qui est stable. Elle présente une grande
analogie avec la température de fusion, avec cette simple diffé‐
rence que dans ce dernier cas les deux modifications sont sous
des états d’agrégation différents, l’une étant solide et l’autre li‐
quide ; ainsi la température de 0° est la température de transfor‐
mation de la glace et de l’eau. À côté de cette analogie entre ces



deux phénomènes qu’Aristote avait déjà comparés entre eux, il
existe une différence importante, qui est cause que c’est seule‐
ment dans ces derniers temps et grâce aux nouveaux moyens de
la chimie physique qu’on a pu déterminer cette température
de 20° comme limite de stabilité de l’étain gris et de l’étain blanc.
C’est la lenteur de la transformation de l’étain, qui peut ne se
produire qu’après un temps très long, tandis que la glace ne peut
être portée au-dessus de 0° sans se fondre, et si l’eau peut avec
quelques précautions être refroidie au-dessous de  0°, il suffit
alors du contact de la plus petite parcelle de glace pour amener la
solidification  ; pour l’étain, au contraire, il faut mettre tout en
œuvre si l’on veut provoquer la transformation à des tempéra‐
tures qui ne sont pas trop éloignées de la limite de 20°. Sans cette
différence, on pourrait déterminer la température de transforma‐
tion tout simplement à l’aide du thermomètre, comme on le fait
pour le point de fusion ; l’analogie avec le phénomène de fusion
se complète encore en ce que la transformation de l’étain gris en
étain blanc absorbe de la chaleur. Mais la lenteur avec laquelle se
produit le changement exige l’emploi d’autres moyens d’observa‐
tion  ; j’en indiquerai deux. À cette occasion je ferai remarquer
que ce retard d’un phénomène distingue en général les transfor‐
mations chimiques des changements physiques, qui leur sont
analogues à d’autres points de vue.

L’une de ces deux méthodes s’adresse au changement de vo‐
lume considérable qui accompagne la transformation de l’étain
tandis que la densité de l’étain blanc est 7,3, celle de l’étain gris
n’est plus que 5,8 ; le volume a augmenté de plus du quart de sa
valeur. Un tel changement de volume se mesure très facilement
au moyen de l’appareil appelé dilatomètre  ; c’est une sorte de
thermomètre de dimensions un peu grandes, dans le réservoir



duquel, par une ouverture qu’on fermera ensuite, on introduit la
substance à étudier, l’étain dans le cas actuel ; cela fait, on enlève
l’air de l’appareil et on y laisse rentrer un liquide convenable,
dont la variation du niveau dans la tige du thermomètre fera
connaître les changements de volume éprouvés par la matière
contenue dans le réservoir. Cependant ce simple dispositif ne
suffit pas pour atteindre le but qu’on se propose, car la transfor‐
mation ne se fait pas si elle n’est pas provoquée, et la condition
essentielle, c’est de mettre en contact intime dans le dilatomètre
les deux modifications de l’étain ; ce contact provoque aussi bien
l’une que l’autre des deux transformations inverses, de sorte que
la sensibilité est maximum lorsque l’on a en présence des quanti‐
tés à peu près égales d’étain gris. Un second artifice, indispen‐
sable dans le cas actuel, c’est d’employer un liquide capable de
dissoudre un peu le corps en voie de transformation  ; ce qui
convient le mieux ici, c’est une solution de sel pinck ou chloros‐
tannate d’ammonium, SnCl(AzH), dans laquelle l’étain peut se
dissoudre en formant du chlorure stanneux. La transformation
s’effectue au sein du liquide dans le sens imposé par la tempéra‐
ture, l’une des deux formes se dissout, tandis que l’autre se dé‐
pose. Si l’on opère ainsi, le dilatomètre maintenu à température
constante montre très nettement le changement dans un sens ou
dans l’autre, malgré la lenteur du phénomène. Par exemple à la
température de 19°, on observe une augmentation de volume qui
se continue pendant des journées entières  ; à  21°, au contraire,
on obtient une contraction, tandis qu’à  20° le volume reste
stationnaire.

La méthode que je viens de décrire pour la détermination de
la température de transformation a l’inconvénient d’exiger des
jours et même des semaines ; je vais en indiquer une autre qui a



l’avantage d’être plus rapide et aussi plus précise. Elle est fondée
sur ce que le courant électrique, dans des conditions conve‐
nables, peut produire la transformation de l’une des modifica‐
tions de l’étain en l’autre et inversement. L’appareil est encore
très simple  ; il est formé de deux courtes éprouvettes en verre
épais, réunies par un siphon, ou mieux par un tube soudé direc‐
tement à ses deux extrémités. Dans l’une des éprouvettes on met
de l’étain gris, dans l’autre de l’étain blanc ; les deux sont en com‐
munication métallique par des fils de platine soudés dans le verre
et reliés aux bornes d’un galvanomètre très sensible  ; ces fils
constituent les pôles d’un élément de pile, dont le liquide est une
solution de sel pinck qui remplit les deux éprouvettes et le siphon
ou le tube de communication. Quand la température est voisine
de 20°, la transformation directe d’une modification de l’étain en
l’autre est insensible, mais la tendance au changement a cette
conséquence que, d’un côté, la modification instable à la tempé‐
rature actuelle entre en dissolution, tandis que dans l’autre
éprouvette la modification stable augmente en quantité. Mais
cette augmentation ne peut se faire qu’aux dépens des ions  Sn
contenus dans la solution ; la forme stable reçoit ainsi une charge
positive, tandis que l’autre, qui se dissout et fournit des ions posi‐
tifs, perd une égale quantité d’électricité positive. Le courant ain‐
si produit, dont l’existence et la direction sont prévues, s’observe
facilement, et comme la sensibilité des mesures électriques est
très grande, il nous fournit le moyen le plus précis pour détermi‐
ner le sens de la transformation qu’éprouve l’étain. La formation
de l’étain gris engendre un courant dans une certaine direction ;
celle de l’étain blanc, un courant de sens contraire, et à la tempé‐
rature de transformation, on observe une inversion des pôles.



[Le travail de Knietsch a été traduit en français dans la Rev.
gén. de Chimie pure et appliquée, t. V, p. 49. (T)]
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LA CHIMIE PHYSIQUE ET L’INDUSTRIE (suite)

La seconde leçon que je dois consacrer à l’application de la
chimie physique à l’industrie va vous donner un aperçu de ce
qu’a fait cette science dans le domaine du fer  : fer doux, fonte,
acier et diverses formes de fer plus ou moins riches en carbone.
Je vous dirai d’abord que Jüptner, un des savants les plus versés
dans la connaissance des aciers, considère les vues actuellement
acquises comme d’une grande importance, dans l’industrie du
haut-fourneau, et son « Handbuch der Siderologie, » récemment
paru, a une introduction de 61 pages sur les lois des dissolutions.

La façon dont se comportent le fer et surtout l’acier est un peu
compliquée, c’est pourquoi j’ai abordé mon sujet par l’étude des
relations analogues, mais plus simples, que présente l’étain. Avec
l’étain, nous n’avons affaire qu’à une seule substance qui peut se
présenter sous plusieurs modifications, tandis que dans les di‐
verses formes du fer si importantes pour l’industrie, la présence
d’une certaine quantité de carbone joue un rôle capital. Malgré
cela, les nouvelles méthodes physico-chimiques employées au‐
jourd’hui pour traiter de semblables problèmes ont réussi à
éclaircir les relations passablement complexes du fer contenant
du carbone, et nous pouvons maintenant figurer par un dia‐
gramme les phénomènes essentiels.



Une autre discussion préliminaire est encore nécessaire. Pour
l’étain, nous avons montré l’existence d’un métal qui affecte dif‐
férentes formes et fait ressortir la loi de la transformation réci‐
proque. Avec le fer, dans ses diverses modifications, nous retrou‐
vons la même chose et en plus un phénomène nouveau à consi‐
dérer, c’est la formation de ce que l’on nomme des solutions
solides.

L’aperçu que nous avons obtenu de la nature des solutions li‐
quides ordinaires est si fécond et d’une si vaste portée qu’on a
tenté de faire un nouveau pas et d’appliquer à l’état solide
quelques-uns des résultats trouvés pour l’état liquide. C’est avec
raison que nous pouvons dans certains cas nous servir de l’ex‐
pression solutions solides, car la caractéristique d’une solution,
c’est l’homogénéité parfaite, malgré la variation possible de la
composition. Ainsi le microscope ne peut dans une solution de
sucre nous faire distinguer les deux substances, le sucre et l’eau ;
de même il ne peut le faire dans un composé tel que le verre colo‐
ré ou dans ce qu’on nomme un mélange isomorphe, tel que le
mélange de deux aluns. On sait, en effet, que l’alun ordinaire, in‐
colore, forme, lorsqu’il cristallise au sein d’une solution conte‐
nant de l’alun de chrome coloré, des octaèdres qui possèdent la
coloration de l’alun de chrome plus ou moins affaiblie, et dans
lesquels les instruments d’optique les plus délicats ne nous ré‐
vèlent ni une disposition par couches de composition différente
ni une inhomogénéité quelconque. Nous avons bien ici une solu‐
tion solide. Si elle est amorphe, comme dans le cas du verre colo‐
ré, l’analogie avec une solution liquide est si grande que les deux
termes extrêmes peuvent être reliés par une série de solutions
plus ou moins solides, pâteuses et liquides, de telle sorte qu’il est
impossible d’assigner une démarcation entre le liquide, et le so‐



lide. Si la solution solide est cristalline, elle ne diffère en principe
du liquide que par une orientation intérieure et une disposition
régulière des molécules.

Ce qui est essentiel, c’est que les lois des solutions liquides ont
été appliquées avec succès aux solutions solides et que cette ap‐
plication nous a fourni un aperçu des propriétés des formes de
fer contenant du carbone.

Après cette discussion préliminaire sur l’étain et sur les solu‐
tions solides, nous pouvons aborder notre sujet. Tandis que
l’étain ne nous offrait que deux formes différentes, il y en a ici un
plus grand nombre. Au point de vue technique, nous avons
d’abord les trois formes bien connues, fer doux, acier, fonte, qui
se distinguent l’une de l’autre par des proportions croissantes de
carbone  ; mais il est évident que ce n’est pas seulement la pro‐
portion de carbone qui influe sur les propriétés, comme on le voit
dans la trempe de l’acier : lorsque ce composé a été porté à une
haute température, ses qualités varient selon qu’il a été refroidi
plus ou moins rapidement et sans que sa composition soit chan‐
gée. Aussi, dans l’étude du fer sous ses différentes formes, est-il
nécessaire de compléter les indications de l’analyse chimique par
celles que fournit l’examen microscopique. L’objet est d’abord
poli, puis corrodé avec un acide, par exemple avec une solution
d’acide chlorhydrique dans l’alcool  ; on peut aussi continuer le
polissage avec de l’émeri et une lame de caoutchouc, ce qui fait
que les parties plus dures restent en saillie par rapport aux por‐
tions voisines moins dures enlevées par le polissage. Dans les
deux cas, l’examen microscopique au moyen d’un éclairement
oblique révèle des particularités dans la structure qui permettent
une nouvelle différentiation. C’est ainsi qu’on distingue aujourd’‐



hui : la ferrite, fer essentiellement pur ; la martensite, fer conte‐
nant des proportions variables de carbone, mais dont la structure
est homogène et qui répond à la notion de solution solide ; la cé‐
mentite, combinaison de fer et de carbone représentée par la for‐
mule FeC. Le carbone pur peut en outre se trouver disséminé
dans le fer à l’état de graphite, parfois même à l’état de diamant ;
c’est pourquoi il faut encore citer la perlite, fer carboné de struc‐
ture non homogène et cependant de composition assez
constante. Peut-être y aurait-il encore d’autres formes à considé‐
rer  ; mais leur existence individuelle ne paraît pas être établie
d’une façon absolument certaine.

Commençant par le fer pur, la ferrite, je dois vous dire tout
d’abord que Le  Chatelier a démontré que le fer, comme l’étain,
existe sous deux modifications, dont la transformation réci‐
proque est liée à une température déterminée, ici 850°. Nous dis‐
tinguerons ces deux modifications par les noms de ferrite  α et
ferrite β ; la première est celle qui est stable au-dessous de 850° ;
celle-ci répond au fer doux ordinaire, aussi exempt de carbone
que possible, tel que le fil d’archal. Ces relations sont représen‐
tées par la figure 3 dans laquelle les températures sont portées en
abscisses et les proportions  % de carbone sont portées en
ordonnées.

Le second fait, que nous avons maintenant à considérer, c’est
que le fer β peut prendre du carbone et former une solution so‐
lide, propriété que ne possède pas le fer α. Étant donnée l’analo‐
gie entre la température de transformation et le point de fusion,
ainsi que l’analogie des solutions solide et liquide, on prévoit que
l’addition de carbone au fer β abaissera la température de trans‐
formation, de même que la présence d’une substance dissoute



abaisse la température de solidification d’un corps fondu  ; on
peut même, en appliquant les lois des solutions liquides, calculer,
comme l’a fait Jüptner, l’abaissement du point de
transformation ; c’est ce qui est représenté par une ligne partant
du point de l’axe horizontal correspondant à 850° et remontant
vers la gauche, indiquant ainsi la diminution de la température
de transformation corrélative à l’augmentation de la teneur en
carbone. Le point de solidification d’un corps fondu ne peut être
abaissé indéfiniment par addition de quantités croissantes de
Fig. 3 Kohlenstoff : Carbone. — Graphit u. Diamant : Graphite et
Diamant. — Schmelzpunkt  : Point de fusion. — Cementit  : Ce‐
mentite — Gusseisen  : Fonte. — Schmiedeisen  : fer doux. —
Eisen : Fer. — Martensit : Martensite. — Perlit : Perlite. — Stahl :
Acier. — Proz. C  : Carbone %. — Flüssig  : Liquide. la substance
dissoute  ; il en est de même du point de transformation d’une
telle solution solide. Par congélation ou solidification progressive
d’une solution liquide, la substance dissoute s’accumule de plus
en plus dans la partie liquide, jusqu’à ce qu’elle s’en sépare sous
une forme quelconque, par exemple à l’état solide. C’est alors
qu’on atteint une limite inférieure de température où tout se soli‐
difie et se transforme en une masse non homogène dont la com‐
position est celle qu’avait la solution liquide au moment de cette
solidification. Il en va de même de la solution solide du carbone
dans le fer  ; la proportion de carbone dans la ferrite augmente
jusqu’à 0,8 %, et la forme sous laquelle se sépare ensuite le car‐
bone, à 670° est la cémentite FeC. Dans les solutions qui se soli‐
difient, les composés ou conglomérats ainsi formés ont été long‐
temps considérés comme des corps unitaires, à cause de leur
composition définie ; on a appelé cryohydrates ceux qui sont pro‐
duits par les solutions aqueuses ; de même pour les solutions du



carbone dans le fer, on a cru que la perlite était un corps unitaire.
La vraie nature de ce corps est bien connue ; c’est un mélange de
ferrite et de cémentite, et la constance de sa composition est
maintenant expliquée. La perlite, qui résulte du refroidissement
lent d’un acier contenant 0,8 % de carbone, est tout à fait compa‐
rable au cryohydrate d’un sel tel que le sulfate de cuivre, qui
existe aussi à l’état d’hydrate véritable dans le mélange appelé
cryohydrate ; la glace correspond au fer et l’hydrate de sulfate de
cuivre au fer carburé. L’analogie peut se représenter par le sym‐
bole suivant, où nous supposons un cryohydrate qui se solidifie
à −5°.

Les phénomènes que nous venons de décrire sont mis en évi‐
dence de la même façon dans les deux cas, au moyen du thermo‐
mètre, mais tandis qu’on peut apercevoir ce qui se passe au sein
d’une solution, pour le fer c’est seulement l’étude de la structure
qui nous indique que pour 0,8 % de carbone on a de la perlite, et
pour une proportion moindre un mélange de ferrite et de perlite.

C’est encore la comparaison avec les solutions qui nous ap‐
prendra comment se comportent les formes de fer riches en car‐
bone  : une solution plus riche en sulfate de cuivre que celle qui
correspond au cryohydrate dépose d’abord par refroidissement
du sulfate de cuivre et ensuite le cryohydrate  ; de même un fer
contenant beaucoup de carbone donnera d’abord de la cémentite
et ensuite de la perlite.

Cette analogie, qui concorde si bien avec les faits observés,
doit être attribuée à une propriété inattendue des solutions so‐
lides du carbone dans le fer : c’est que celles-ci, malgré l’état so‐
lide, permettent une séparation du mélange, séparation qui est
forcément liée à un déplacement, à un mouvement interne. Tou‐



tefois cette mobilité interne décroît en même temps que la tem‐
pérature ; de là résulte pour l’acier la faculté de pouvoir être dur
ou mou, selon le cas  : par refroidissement rapide de l’acier, on
empêche la séparation du mélange qui se conserve alors indéfini‐
ment  ; la solution solide est restée dans le même état et corres‐
pond à l’acier trempé ou martensite. Je ferai encore remarquer
que la théorie des solutions n’est pas absolument étrangère à l’ac‐
croissement de la dureté du fer par suite de l’absorption du car‐
bone en solution solide : un corps dissous diminue en effet la ten‐
sion maximum, c’est-à-dire s’oppose à la désagrégation à la sur‐
face. Les solutions solides dont nous parlons forment aussi une
série continue, depuis le fer doux jusqu’à la cémentite très dure.

Nous avons encore un troisième phénomène à expliquer, c’est
la séparation sous forme de graphite du carbone contenu dans le
fer. Prenons la cémentite FeC, qui correspond assez bien à la
fonte blanche industrielle  ; dans ce composé, une séparation se
produit au-dessus de 1 000°, avec formation de graphite et d’une
solution contenant 1,8 % de carbone ; cette température et cette
proportion de carbone établissent ainsi la limite des espèces de
fer qui forment de la cémentite par refroidissement lent, et nous
pouvons dans la figure 3 joindre le point correspondant au point
qui figure la proportion de 0,8  % de carbone et la température
de 670°. De cette façon nous avons à peu près épuisé la première
partie des phénomènes relatifs à la transformation d’une solution
solide.

Passons maintenant au métal en fusion, aux solutions li‐
quides, par conséquent, en commençant par le fer pur, dont nous
marquons le point de fusion, 1 600°, sur l’axe horizontal ; de ce
point part la courbe qui représente les températures de fusion



plus basses dues à l’addition de carbone ; cette courbe se termine
au point correspondant à 4,3% de carbone et à la température
de  1  130°, c’est-à-dire au point de fusion le plus bas que puisse
présenter le fer carburé. Les espèces de fer plus riches en car‐
bone, soumises à un refroidissement brut, séparent déjà au-des‐
sus de 1 130° la quantité de carbone qu’elles contiennent au delà
de  4,3  %. Mais, comme l’a indiqué Roozeboom à la suite de
l’étude de plusieurs solutions solides et de leurs produits de fu‐
sion, ce métal fondu contenant 4,3  % de carbone ne donne pas
une solution solide de même composition ; celle-ci ne retient que
2 % de carbone, tandis que 2,3 % se séparent à l’état de graphite
(ou à l’état de diamant sous de fortes pressions) ; là s’arrête la sé‐
rie des solutions solides, commençant à 1 000° avec 1,8 % de car‐
bone, qui forment du graphite par refroidissement  ; dans la fi‐
gure la ligne correspondante est tracée.

J’ajouterai que, si le refroidissement est rapide, la séparation,
même dans la matière fondue, peut ne pas se faire  ; c’est ainsi
que du composé FeC en fusion on obtient des cristaux lamelleux
de cémentite, de la fonte blanche, tandis que par un refroidisse‐
ment lent du graphite se sépare, il se forme de la cémentite, puis
de la perlite, et l’on a ainsi de la fonte grise. Le diagramme, dans
la figure 3, ne se rapporte qu’à des états stables résultant d’un re‐
froidissement assez lent.

L’examen de ce diagramme pourra nous fournir la réponse à
certaines questions. Prenons d’abord le point figuratif de l’état
initial défini par la température et par la proportion de carbone.
Les phénomènes produits par refroidissement seront indiqués
par un déplacement du point figuratif dans la direction horizon‐
tale vers la gauche, jusqu’à la rencontre d’une courbe limite  ;



cette rencontre exprime une séparation, pendant laquelle on n’a
qu’à suivre la courbe. À un refroidissement rapide correspond, au
contraire, un déplacement horizontal ininterrompu. Une des
questions les plus intéressantes serait d’examiner ce qui se passe
dans les deux cas, pour un mélange de 6 2/3 % de carbone et 93
1/3 % de fer (correspondant à FeC) ; prenons ce mélange au delà
du point de fusion, à 2 000°, par exemple. Si l’on refroidit brus‐
quement, on obtient de la cémentite. Par un refroidissement lent,
on aura d’abord du carbone à l’état de graphite, dans une propor‐
tion facile à calculer, puisque vers 1 130° il reste dans le fer 2 %
de carbone, quantité qui se réduit à 1,8 % à 1 000°, avec sépara‐
tion de graphite. De 100  parties du fer carburé employé on ob‐
tiendra donc :

parties de graphite. Les 95,04 parties de fer à 1,8 % de carbone
séparent ensuite x parties de cémentite à 93 1/3 % de fer pur, jus‐
qu’à ce que la proportion de carbone demeurée dans le fer tombe
à 0,8 % à 670° ; le reste (95,04 − x) forme de la perlite à 99,2 %
de fer. Ainsi les 99 1/3 parties de fer se repartissent comme l’in‐
dique l’équation :

d’où

x = 16.

En résumé, de 100 parties de fer carburé contenant 6 2/3 % de
carbone, on obtient par refroidissement lent, en nombres ronds,
5 parties de graphite, 10 parties de cémentite (à 6 2/3 % de car‐
bone) et 79 parties de perlite (à 0,8 % de carbone).
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LA CHIMIE PHYSIQUE ET LA PHYSIOLOGIE

Vous vous souvenez que j’avais l’intention de consacrer deux
leçons à la Chimie physique dans ses rapports avec la
physiologie.

Je commencerai par vous rappeler que les nouveaux dévelop‐
pements de la Chimie physique reposent en quelque sorte sur
deux bases fondamentales, dont l’une, désignée d’ordinaire sous
le nom de «  Théorie des solutions  », a comme point essentiel
l’extension de la loi d’Avogadro aux solutions. L’autre est l’appli‐
cation aux problèmes chimiques de la thermodynamique et tout
particulièrement du principe de Carnot-Clausius.

Puisqu’il s’agit maintenant de la physiologie, nous aurons sur‐
tout à tenir compte de la théorie des solutions et nous laisserons
la thermodynamique de côté. Si cette théorie prend de l’impor‐
tance en physiologie, elle le doit principalement à deux facteurs
que je vais vous indiquer.

Comme il a été dit au début, la nouvelle extension de la loi
d’Avogadro, aussi bien que la loi primitive, est ce qu’on appelle
une loi limite ; l’une et l’autre ne sont rigoureuses que pour une
raréfaction ou une dilution infinies  : cependant on peut dans la
pratique les appliquer sans crainte aux gaz à la pression ordinaire
et aux solutions dont la concentration ne dépasse guère le
dixième de la concentration dite normale. Et maintenant c’est
une circonstance heureuse que les phénomènes physiologiques
que nous examinons se passent au sein de solutions semblable‐
ment diluées.



Un second facteur vient s’ajouter. La nouvelle théorie des so‐
lutions trouve son expression la plus simple dans ses rapports
avec la pression osmotique. Pour les solutions diluées, la pres‐
sion osmotique, à égalité de température, est égale à la pression
gazeuse qu’on aurait si le corps dissous était réduit en vapeur
dans l’espace occupé par la dissolution ; elle obéit par conséquent
aux lois simples des gaz. Un heureux hasard, c’est que c’est préci‐
sément cette pression osmotique, dont on peut ainsi facilement
poursuivre la détermination quantitative et obtenir l’expression
numérique, qui joue le rôle principal dans les phénomènes phy‐
siologiques, aussi bien chez les animaux que chez les végétaux  ;
son importance s’est affirmée de plus en plus pendant ces der‐
nières années et elle est l’objet d’une littérature très étendue.

Ceci me remet en mémoire les paroles que Lœb prononçait il y
a deux ans dans une leçon faite à Ithaca sur «  les questions ac‐
tuelles de la physiologie  » et dans laquelle cet auteur affirmait
que, depuis l’époque qui a suivi immédiatement la découverte de
la conservation de l’énergie, jamais ne s’est ouverte devant la
physiologie une aussi brillante perspective que de nos jours. Et
cette perspective de progrès, c’est en première ligne la théorie des
solutions qui a contribué à l’ouvrir. D’autres auteurs se sont de‐
puis exprimés dans le même sens. J’ajouterai que, de même que
les relations de la chimie physique et de l’industrie ont donné lieu
à une série de leçons de Goldschmidt pour le personnel de la Ba‐
dische Anilin- und Soda-Fabrik, de même les relations avec la
physiologie et la médecine ont fourni matière à Cohen pour une
série de leçons aux cercles médicaux d’Amsterdam. Il existe
maintenant une traduction allemande de ces leçons.



Je pourrais encore citer le tableau abrégé que j’ai donné en
1891, à Utrecht, dans une occasion analogue à celle-ci. À cette
époque, on en était encore au commencement mais déjà les re‐
cherches de de Vries sur la croissance des plantes avaient fourni
des bases nouvelles. Ce savant avait étudié le mécanisme sur le‐
quel repose la tension spéciale que présente la plante fraîche en
voie d’accroissement et qui manque à la plante en train de se flé‐
trir. Dans le premier cas, il s’agit surtout d’une absorption d’eau
et dans le second d’une perte d’eau. Ces phénomènes sont pro‐
duits par un organisme cellulaire déterminé dont le mode d’ac‐
tion peut être le plus facilement étudié sur les plantes dont le
contenu des cellules est coloré, telles que le Tradescantia disco‐
lor. Lorsqu’on provoque artificiellement la dessiccation en plon‐
geant la partie étudiée dans une solution saline suffisamment
concentrée, qui exerce sur l’eau une action osmotique attractive,
l’examen microscopique montre que dans chaque cellule une
membrane élastique s’est détachée de la paroi, resserrant ainsi le
contenu coloré ; la sphère ainsi formée reste libre à l’intérieur de
la cellule. Mais lorsqu’on remplace la solution saline par de l’eau,
le protoplaste cellulaire l’absorbe, se gonfle, remplit la cellule, y
exerce une tension  ; c’est alors seulement que la division cellu‐
laire et la croissance deviennent possibles. Le protoplaste
contient en dissolution des substances qui exercent sur l’eau une
action osmotique attractive, sucre, sels, acides végétaux,  etc.  ;
mais il est indispensable, pour que les phénomènes décrits aient
lieu, que la membrane élastique soit perméable à l’eau mais non
aux substances dissoutes, sans quoi celles-ci se diffuseraient à
l’extérieur et le protoplaste serait hors d’état de fournir à la cel‐
lule la tension, la turgescence nécessaire pour l’accroissement.
Nous avons donc ici la membrane de choix, la membrane semi-



perméable qu’il nous faut pour produire les phénomènes d’os‐
mose, et de  Vries l’a utilisée pour la mesure des forces osmo‐
tiques. Deux solutions différentes qui exercent la même action
sur le protoplaste ont, en effet, la même pression osmotique ; on
prend comme indice de cette égalité d’action le simple détache‐
ment de la membrane et de la paroi cellulaire polyédrique, de fa‐
çon que la séparation soit visible au microscope dans quelques-
unes des cellules, mais non dans toutes. En somme, deux faits
sont acquis  : l’un, c’est que l’accroissement de la cellule ne peut
avoir lieu que par suite de la pression osmotique du contenu cel‐
lulaire, ou, pour mieux dire, du contenu tonoplastique  ; l’autre,
c’est que la plante nous fournit un moyen d’observer l’égalité de
pression osmotique, l’isotonie des solutions.

Àcette série d’expériences de physiologie végétale s’en ajoute
une autre exécutée sur l’organisme animal par le célèbre physio‐
logiste Donders, en collaboration avec Hamburger. Ces savants
ont trouvé que la fonction du sang, ou plus exactement des glo‐
bules rouges, est en relation étroite avec la pression osmotique
du liquide qui les baigne. Les phénomènes observés sont les sui‐
vants : On prend du sang défibriné, qui est du sang contenant en‐
core tous ses globules rouges, mais dont on a enlevé la fibrine
pour supprimer la coagulation  ; on l’ajoute à des solutions de
chlorure de sodium diversement concentrées ; suivant la concen‐
tration, les globules se comportent de deux façons différentes.
Dans les solutions étendues, ils perdent leur matière colorante,
c’est à-dire une partie essentiellement nécessaire pour l’accom‐
plissement de leur fonction ; dans les solutions concentrées, ils la
conservent, mais ils tombent au fond de la solution saline inco‐
lore. Si l’on cherche pour diverses substances dissoutes les
concentrations limites qui n’altèrent pas le globule, il semble na‐



turel d’attribuer a priori à une action spécifique du corps dissous
l’influence exercée sur le globule, mais ce qui est frappant, c’est
que les rapports de concentration que l’on trouve sont précisé‐
ment ceux que fournissent les expériences de de Vries sur les cel‐
lules végétales ; c’est simplement la pression osmotique qui régit
le sens du phénomène.

Permettez-moi de vous citer encore une série d’expériences
d’une toute autre nature ou ayant au moins un objet bien diffé‐
rent, celles que le docteur Massart, de Liège, a effectuées avec
l’œil humain. Ce savant introduisit dans son œil des solutions de
substances inoffensives portées à la température du corps hu‐
main et put faire les observations suivantes : Si la solution est di‐
luée au-dessous d’une certaine limite, l’œil tend à en augmenter
la concentration en favorisant l’évaporation, et l’on éprouve une
inclination insurmontable à tenir l’œil ouvert, à écarter les pau‐
pières ; si, au contraire, la solution est concentrée au delà d’une
certaine limite, l’œil se ferme spontanément, la concentration est
empêchée et la sécrétion des larmes produits une dilution. La
concentration limite a été déterminée pour diverses substances et
l’on a trouvé les mêmes rapports qu’avec les globules rouges du
sang ou les cellules végétales.

Nous allons terminer cette série d’observations, dont
quelques-unes ont porté sur l’organisme le plus élevé, par
d’autres analogues ayant pour objet les formes les plus simples.
Le même auteur a reconnu que les bacilles sont extrêmement
sensibles à une pression osmotique limite ; on peut le voir de la
façon suivante. À des bacilles placés sur le porte-objet d’un mi‐
croscope, on présente du bouillon de viande dans un tube capil‐
laire, dans lequel ils se dirigent dès qu’ils l’ont perçu ; au bouillon



on a ajouté un corps dissous, dont on change la concentration
dans les divers essais. Les bacilles les plus agiles, comme le Poly‐
toma Uvello, se rendent immédiatement dans le tube capillaire,
mais ils tombent au fond du liquide instantanément ou au bout
de peu de temps, si la concentration s’écarte plus ou moins d’une
certaine valeur limite. Les bacilles plus flegmatiques, comme le
Bacillus Megatherium, ne pénètrent dans le tube capillaire que
s’il n’y a pour eux aucun danger de mort ; autrement ils s’arrêtent
à l’entrée. Opérant avec diverses substances, on trouve que les
concentrations isotoniques sont dans les mêmes rapports que
ceux trouvés par les méthodes précédentes.

Je ne voudrais pas accaparer davantage votre temps pour
continuer à vous exposer des études analogues ; toutefois je vous
ferai remarquer que les faits déjà très frappants que nous venons
de voir étaient collectionnés il y a plus de dix ans, et que depuis
lors nos connaissances se sont multipliées d’une façon de plus en
plus rapide. Un catalogue détaillé de la littérature a été donné par
Koeppe il y a un an. Depuis, l’intérêt s’est encore augmenté par
cette découverte de Lœb, que la pression osmotique peut jusqu’à
un certain point remplacer pour les œufs d’oursin l’acte de la fé‐
condation. Ces œufs qui, déposés dans l’eau de mer, périssent
s’ils ne sont pas fécondés, commencent à se développer si l’on
augmente auparavant la pression osmotique de l’eau de mer en y
ajoutant les substances les plus diverses, chlorure de magnésium,
chlorure de potassium, sucre, urée. Le développement, c’est-à-
dire la partition de la cellule se poursuit assez loin pour que l’en‐
semble acquière un commencement de motilité. Je dois vous dire
qu’au début, l’auteur de cette découverte croyait à une action
spécifique de la substance ajoutée, n’ayant encore essayé que le
chlorure de magnésium ; ce n’est que par la suite, après avoir re‐



connu que les matières les plus diverses produisent le même ef‐
fet, qu’il a songé à la pression osmotique. J’ajouterai que cette
découverte, dépouillée de toutes les considérations osmotiques, a
fait sur le public américain une telle impression que les journaux
racontaient que Lœb avait trouvé l’élexir de vie. Lœb était bien le
plus ardent à protester contre de telles assertions, mais comme il
y a en général dans les récits des journaux un commencement de
vérité, la nouvelle répandue n’était que l’expression un peu exa‐
gérée d’une pénétration inattendue dans la connaissance des
phénomènes de la vie, que nous devons à l’étude des actions phy‐
siques et surtout osmotiques.

Maintenant que je vous ai montré de façons diverses l’impor‐
tance du rôle que joue la pression osmotique dans les fonctions
physiologiques, la question qui vient au premier plan est celle de
la détermination de cette pression. Elle est malheureusement peu
accessible à la mesure directe. On a réussi, il est vrai, dans des
cas isolés, grâce aux efforts habiles de Pfeffer, à mesurer directe‐
ment la pression osmotique, et sans doute on pourra arriver à le
faire en général, mais jusqu’ici on n’a trouvé aucun moyen com‐
mode. Toutefois cette lacune est presque comblée grâce à la rela‐
tion que fournit la thermodynamique entre la pression osmo‐
tique et l’abaissement du point de congélation, relation qui a tou‐
jours les caractères d’une loi limite et n’est rigoureuse que pour
les solutions très diluées. On sait que les solutions se congèlent à
une température plus basse que le dissolvant pur, l’eau de mer,
par exemple, ne solidifie que bien au-dessous de  0°. Le calcul
permet d’établir qu’une solution qui exerce à 0° une pression os‐
motique d’une atmosphère se solidifie seulement à  −0°,084  ;
pour les solutions étendues, telles que celles qu’on rencontre
dans les organismes vivants, les deux grandeurs citées sont prati‐



quement proportionnelles. On a rarement vu autant que dans ce
domaine les diverses branches de la science se prêter un appui
mutuel, mathématiques, physique, chimie, anatomie et physiolo‐
gie ; ainsi la physiologie a besoin de connaître la pression osmo‐
tique, dont la détermination, fondée sur des considérations théo‐
riques, a été réalisée par les méthodes expérimentales de Raoult,
Eyckmann, Beckmann,  etc. Il se trouve que dans la plupart des
cas ce n’est pas la grandeur absolue de la pression osmotique
qu’il importe d’obtenir, mais plutôt les valeurs relatives, qui sont
fournies directement par l’abaissement du point de congélation
ou dépression ; l’égalité osmotique, importante en physiologie, se
montre immédiatement par l’égalité des températures de congé‐
lation. Un résultat remarquable de ces recherches, c’est que les li‐
quides les plus divers contenus dans l’organisme sont en équi‐
libre osmotique vis-à-vis les uns des autres et présentent le
même point de congélation ; ceci est vrai, en particulier, pour les
liquides contenus dans le corps de la mère et de l’enfant avant la
naissance. Seules les excrétions du rein forment exception, car
elles possèdent une pression osmotique beaucoup plus forte. Les
écarts qui se produisent dans la valeur de cette pression peuvent
indiquer des maladies du rein ou du cœur, les fonctions de ces
deux organes ayant une liaison intime ; par exemple, dans le cas
de l’ablation de l’un des reins, on pourra par une détermination
du point de congélation, reconnaître si l’autre fonctionne norma‐
lement. Mais il ne convient pas que je m’avance plus loin dans le
domaine de la médecine, qui m’est totalement étranger, et je vais
vous indiquer une voie nouvelle que la physiologie s’est ouverte
avec l’aide de la chimie physique. Il s’agira encore une fois des
électrolytes.



Comme nous l’avons déjà dit, la nouvelle conception des solu‐
tions, surtout des solutions étendues, nous force à admettre que
dans les électrolytes, par conséquent dans les solutions aqueuses
des sels, des acides forts et des bases fortes, il s’est produit une
division effective de la molécule du corps dissous ; celle-ci est dé‐
composée en ses ions, qui n’apparaissent que lors de l’électrolyse,
de sorte que le chlorure de sodium, par exemple, en solution
aqueuse se trouverait décomposé en sodium chargé d’électricité
positive et en chlore chargé d’électricité négative. Les propriétés
physiques sont d’accord avec cette conception, elles en font
même une conclusion nécessaire, puisque les solutions d’électro‐
lytes ont une pression osmotique double de la valeur normale  ;
les diverses propriétés chimiques ne peuvent guère aussi s’expli‐
quer que par cette hypothèse, qu’on applique de toutes parts au‐
jourd’hui à la physiologie. Le temps me presse  ; je ne puis vous
donner que de simples indications et vous faire observer que l’ac‐
tion d’un sel sur l’organisme résulte nécessairement de trois fac‐
teurs, les deux ions et le sel lui-même, car la dilution étant limi‐
tée, le sel n’est pas dissocié en totalité. Tous trois produisent des
effets osmotiques semblables, un ion agit comme une molécule,
et c’est ainsi qu’il faut considérer l’action osmotique de la solu‐
tion. Mais il s’ajoute des actions spécifiques, et la façon d’agir
commune à certains sels doit être attribuée à la présence d’un
certain ion commun ; c’est ainsi que l’action toxique des sels de
mercure est due à l’ion Hg. Déjà en cette question, des résultats
importants seraient à signaler : tous les composés du mercure ne
renferment pas l’ion présumé Hg  ; si cet ion est absent, il n’y a
pas d’action toxique ; celle-ci d’ailleurs paraît dépendre du degré
d’ionisation.
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LA CHIMIE PHYSIQUE ET LA PHYSIOLOGIE (suite)

Cette seconde leçon sur la chimie physique considérée dans
ses rapports avec la physiologie sera consacrée à l’étude de l’ac‐
tion des enzymes. Ce nom a été donné à des composés très com‐
plexes qu’on trouve dans les organismes animaux et végétaux et
qui ont la propriété de provoquer certaines réactions sans
qu’elles-mêmes éprouvent une altération sensible  ; il suffit
souvent d’une quantité infinitésimale pour produire la transfor‐
mation d’une quantité considérable de matière. Un des exemples
les plus anciennement connus nous est fourni par l’émulsine, qui
a la propriété de décomposer rapidement l’amygdaline, contenue
avec elle dans les amandes, en glucose, essence d’amandes
amères et acide cyanhydrique. Examinons un exemple plus ré‐
cent. On sait que la levure de bière transforme les sucres, et en
particulier l’espèce de sucre appelée glucose, en alcool et acide
carbonique  ; c’est le phénomène appelé fermentation alcoolique
et qui est appliqué dans la préparation des liqueurs spiritueuses.
Jusqu’à ces derniers temps, on a vu là dedans l’action vitale de la
levure, organisme inférieur qui se développe dans la fermenta‐
tion en absorbant, comme il semble, du sucre et rejetant de
l’acide carbonique et de l’alcool. Mais Buchner a démontré il y a
quelques années que l’action de la levure peut se faire sans l’in‐
tervention de la force vitale. On peut, en effet, après avoir tué la
levure en la chauffant à une température déterminée, en extraire
une substance dépourvue de vie comme de forme organisée et
qui cependant produit la fermentation. Cette substance a été ap‐
pelée zymase ; sa solution mélangée à du glucose amène bientôt
un bouillonnement dû au dégagement d’acide carbonique accom‐



pagné de la formation d’alcool. Les enzymes actuellement
connues sont déjà nombreuses, et il est remarquable que les fer‐
mentations analogues à celle dont nous venons de parler, qui
sont si importantes en physiologie et ont été pour le plus grand
nombre attribuées à l’action directe d’un organisme vivant, nous
paraissent aujourd’hui causées par des enzymes, c’est-à-dire par
des substances non organisées qui toutefois prennent naissance
dans le corps de l’animal ou du végétal. Du moment que ces ac‐
tions enzymiques se font sans l’intervention directe de la vie,
elles rentrent dans la catégorie des actions catalytiques. Sans
doute, lorsqu’on envisage la nature des enzymes et les phéno‐
mènes produits, elles paraissent très compliquées et s’éloignent
ainsi de la mousse de platine, par exemple, qui forme de l’eau aux
dépens du gaz tonnant. Cependant la chimie physique peut ici
encore nous fournir des indications utiles, car certaines de ses
déductions sont, pour leurs applications, indépendantes du phé‐
nomène considéré et leur portée n’est pas affaiblie par la compli‐
cation de ce phénomène. Il est donc superflu d’expliquer à ce
point de vue la composition et le caractère chimique de ces en‐
zymes  ; elles paraissent être très voisines des albuminoïdes, et
l’étude de leur structure intime nous permettra sans doute un
jour de comprendre leur remarquable action spécifique, c’est-à-
dire pourquoi telle enzyme agit sur le glucose, telle autre sur
l’amygdaline. Mais nous nous placerons pour le moment à un
autre point de vue, et nous considérerons les enzymes comme
des substances qui provoquent ou accélèrent une réaction chi‐
mique sans qu’elles éprouvent finalement une modification per‐
manente. Il est possible, il est vrai, et c’est peut-être le cas le plus
fréquent, que l’enzyme s’unisse à la substance pour former un
composé qui se détruit en régénérant l’enzyme, mais ces particu‐



larités sont pour nous de peu d’importance, et du moment que
l’enzyme reste en totalité, nous pouvons appliquer certains prin‐
cipes que nous allons d’abord exposer.

Ces principes se rapportent à l’équilibre chimique, et il en a
déjà été question. Certaines réactions chimiques, ce sont surtout
les plus connues, telles que la formation de l’eau par la combus‐
tion du gaz tonnant, sont complètes, c’est-à-dire se continuent
jusqu’à ce que la transformation soit totale, dans l’exemple cité,
que le gaz tonnant ait totalement disparu. Mais il s’en faut que ce
soit le cas général, bien au contraire  : considérons l’action d’un
acide sur un alcool, de l’acide acétique sur l’alcool éthylique  ;
cette action, lente à la température ordinaire, est plus rapide
lorsqu’on chauffe le mélange et fournit de l’acétate d’éthyle et de
l’eau ; mais ce qui est essentiel c’est que, comme l’ont établi Ber‐
thelot et Péan de  Saint-Gilles, la transformation exprimée par
l’équation

CHO + CHO = CHO(CH) + HO

ne va pas jusqu’au bout mais s’arrête lorsque les deux tiers en‐
viron du mélange d’acide et d’alcool sont transformés. Prenant
60  grammes d’acide acétique et 40  grammes d’alcool on n’ob‐
tient pas la quantité théorique, 88  grammes d’acétate d’éthyle,
mais seulement 59  grammes. La cause en est que l’eau agit sur
l’acétate d’éthyle dans le sens opposé et l’on arrive encore à la li‐
mite indiquée un partant du mélange de 88  grammes d’acétate
d’éthyle avec 88 grammes d’eau. Le repos final apparent résulte
ainsi de deux réactions inverses qui se font avec la même vitesse,
ce qu’exprime le symbole

CHO + CHO ⇄ CHO(CH) + HO



Il sera peut-être bon d’employer encore une image. Représen‐
tons (fig. 4) la variation de composition par une longueur portée
de gauche à droite, de façon que le point  A indique le mélange
d’acide et d’alcool, et le point B le
Fig. 4 mélange d’éther et d’eau ; le point C situé aux deux tiers de
la distance AB exprime la composition du mélange à l’état d’équi‐
libre. La transformation chimique peut être figurée par une bille
qui roule sur une courbe DEF et s’arrête au point le plus bas ; le
déplacement de D en E correspond à la formation de l’éther et le
déplacement de  F en  E au phénomène inverse, à la saponifica‐
tion. Mais, pour que l’image serre le phénomène de plus près,
nous devrons supposer que la bille est dépourvue d’inertie,
qu’elle n’arrive pas en E avec sa vitesse maximum pour dépasser
ensuite cette position, mais qu’elle se meut de plus en plus lente‐
ment et arrive avec une vitesse nulle à sa position d’équilibre.

Ce diagramme convient encore pour représenter les réactions
qui paraissent totales, car on a reconnu peu-à-peu que, même
dans ce cas, il y a réellement une limite ; seulement, comme l’in‐
dique la courbe GH, elle est rejetée assez loin d’un côté pour que
les moyens les plus délicats soient nécessaires pour mettre en
évidence la petite quantité restante de l’un des deux systèmes.
Les idées à ce sujet se sont complètement modifiées  : autrefois
les réactions d’équilibre paraissaient être l’exception  ; aujourd’‐
hui on a bien des raisons de croire, au moins dans le cas de mé‐
langes homogènes de systèmes pouvant se transformer l’un en
l’autre, comme les solutions, que l’équilibre est le fait réel et que
la transformation n’est totale qu’en apparence.

Maintenant nous pouvons faire un pas de plus. Il est possible
de prévoir quelles sont les réactions qui se continueront assez



loin pour que l’existence d’une limite, à la température ordinaire,
échappe à l’observateur et ne puisse se manifester qu’à une tem‐
pérature plus élevée, en raison de son déplacement vers le
milieu ; ce sont les réactions qui sont accompagnées d’un grand
dégagement de chaleur et nous retrouvons ici, sous une forme un
peu modifiée, le «  Principe du travail maximum  » dont nous
avons parlé précédemment. À cette catégorie appartiennent les
réactions bien connues qui se produisent avec incandescence ou
explosion.

Il en est autrement quand le dégagement de chaleur est faible,
et sous ce rapport on connaît un grand nombre de cas très
concluants dans lesquels le dégagement de chaleur est rigoureu‐
sement nul, quelle que soit la température. Ces réactions sont
moins frappantes que les précédentes et un peu à part  ; telles
sont celles dans lesquelles un corps optiquement actif, c’est-à-
dire qui dévie le plan de polarisation de la lumière, à droite, par
exemple, comme l’acide tartrique ordinaire, se transforme en un
autre de même composition, dont la molécule serait en quelque
sorte l’image dans un miroir de la molécule du premier et qui
produit sur la lumière polarisée une déviation égale et contraire à
la première ; tel est l’acide tartrique gauche par rapport à l’acide
tartrique ordinaire. Pour des cas semblables le dégagement de
chaleur dans la transformation est rigoureusement nul, comme
peut le faire prévoir l’identité des dimensions dans les deux mo‐
lécules. Alors l’état d’équilibre est donné par le point qui est au
milieu de la ligne figurative de la transformation, c’est-à-dire
qu’il correspond au mélange inactif des deux acides en quantités
égales. C’est ce que représente la courbe symétrique  IK avec la
bille au point le plus bas L.



Revenons maintenant à l’action des enzymes et remarquons ce
fait, que les réactions qu’elles produisent ne sont toujours et par‐
tout accompagnées que d’un faible dégagement de chaleur  : par
exemple, la saponification qu’éprouve le beurre dans son rancis‐
sement est une réaction dont l’effet thermique est presque nul.
De là résulte nécessairement que des actions semblables
conduisent à des états d’équilibre observables ; on pourrait seule‐
ment se demander si, précisément parce qu’il s’agit d’enzymes,
les transformations ne seraient pas totales. Ici encore la figure 4
va nous venir en aide. Un tel déplacement de l’équilibre corres‐
pond à un mouvement de la bille à partir du point le plus bas et,
par conséquent, à une production de travail, ce qui est impossible
puisque l’enzyme agit à la façon d’un catalyseur et se retrouve in‐
altérée ; quand même elle éprouverait une modification, un affai‐
blissement, cela ne changerait que peu de chose, car cette modifi‐
cation ne correspondrait qu’à un travail insignifiant et, par suite,
à un déplacement insensible de l’équilibre.

Ceci nous conduit forcément à une conclusion surprenante au
sujet de l’action des enzymes. Si cette action ne peut déplacer la
position d’équilibre et que cet équilibre diffère sensiblement de
l’état final, il est nécessaire que, là où une réaction est provoquée
ou accélérée, une réaction inverse soit influencée de la même ma‐
nière. Nous avons déjà quelques faits d’accord avec cette conclu‐
sion. Par exemple, Lemoine a trouvé que la formation d’acide
iodhydrique au moyen de l’iode et de l’hydrogène est accélérée
par la présence de la mousse de platine, sans que celle-ci soit al‐
térée  ; de plus, la limite de transformation, qui apparaît bien
avant que la combinaison soit complète, n’est pas influencée par
le platine ; enfin l’accélération de la décomposition de l’acide iod‐
hydrique que doit, d’après ce qui précède, produire la présence



du platine, a été vérifiée par l’expérience. Tout récemment, Baker
a observé que le chlorure d’ammonium parfaitement sec se vola‐
tilise sans décomposition et que l’acide chlorhydrique ne se com‐
bine pas à l’ammoniaque lorsque ces gaz sont absolument
exempts d’humidité. Une trace d’humidité suffit pour provoquer
immédiatement et à froid l’union de l’ammoniaque et de l’acide
chlorhydrique et pour produire à une température plus élevée la
décomposition du chlorure d’ammonium.

Sans doute les choses se passent moins simplement avec les
enzymes, parce que dans les composés organiques complexes
auxquels on a affaire, tant de réactions diverses sont possibles
que, au lieu de la réaction inverse, c’est une autre qui peut se pro‐
duire en même temps que la réaction directe. Sans cela on pour‐
rait affirmer d’une façon générale que les enzymes sont capables
de reformer un corps au moyen des corps plus simples en les‐
quels elles le décomposent, et l’on aurait ainsi un moyen simple
de faire la synthèse de substances très importantes au point de
vue physiologique ; par exemple, les albuminoïdes se scindent en
corps plus simples sous l’action de certains ferments, tels que la
trypsine ; on pourrait donc espérer de les reconstituer au moyen
de leurs produits de décomposition et à l’aide de la trypsine.

Revenons maintenant aux faits constatés. C’est Hill qui paraît
avoir obtenu, dans ses recherches sur la zymohydrolyse réver‐
sible, le premier exemple qui vérifie notre théorie  : le maltose,
qui contient dans sa molécule douze atomes de carbone, est dé‐
composé en deux molécules de glucose par une enzyme contenue
dans la levure, selon l’équation :

CHO + HO = 2 CHO ;



réciproquement, il se forme par l’action de la même enzyme
sur le glucose. Il est vrai qu’on a reconnu, depuis, que le sucre
ainsi formé n’est pas le maltose, mais un isomère, l’isomaltose ;
mais ceci importe peu car l’action synthétique de l’enzyme n’en
est pas moins réelle. Plus récemment, Emmerling a observé un
phénomène analogue : on sait que l’amygdaline est décomposée
par l’émulsine en glucose, essence d’amandes amères et acide
cyanhydrique, selon l’équation :

CHAzO + 2 HO = 2 CHO + CHO + CAzH ;

or elle peut être formée synthétiquement par action de la mal‐
tase, de la levure, déjà employée par Hill, sur un mélange de glu‐
cose et du glucoside, du nitrite amygdalique :

CHAzO + CHO = CHAzO + HO.

Bien qu’on en soit encore aux premiers pas dans cette voie, il
est manifeste qu’on a là un riche domaine à exploiter, dans lequel
la chimie organique synthétique pourra un jour récolter une
abondante moisson. Ce qui, en cela, est important, ce n’est pas
seulement la possibilité de créer de ces substances qui jouent un
si grand rôle dans l’organisme vivant, mais encore de se rappro‐
cher beaucoup plus que les synthèses ordinaires de la voie suivie
par la nature et peut-être même de suivre une voie identique.

7

LA CHIMIE PHYSIQUE ET LA GÉOLOGIE



Je consacrerai les deux dernières leçons que j’ai à vous faire
aux rapports de la chimie physique et de la géologie, et je vous ré‐
sumerai les études qui m’ont particulièrement occupé pendant
ces dernières années et pour lesquelles j’ai profité de la collabora‐
tion de M. Meyorhoffer.

On peut dire que, dans la formation de la croûte terrestre,
deux phénomènes qui sont du ressort de la chimie physique ont
joué un rôle capital :

1 Le refroidissement lent de la masse fluide et la solidification
progressive de celle-ci ;

2  La concentration des solutions liquides avec formation de
dépôts solides.

Dans les deux cas on a des déplacements de l’état d’équilibre,
les uns sont plutôt de nature physique, comme la solidification et
la cristallisation ; mais il y a aussi des déplacements de l’équilibre
chimique qui sont dus à la variation de la température et de la
concentration.

Pour entrer dans notre sujet, je remarquerai tout d’abord que
les grands phénomènes de concentration qui ont de l’importance
en géologie se sont produits dans l’eau de mer ou dans une solu‐
tion de composition analogue. C’est là que se sont formés les
puissants dépôts salins qui sont aujourd’hui la matière première
de la production industrielle des sels. S’il ne s’agissait que du sel
gemme ou chlorure de sodium, c’est-à-dire si l’eau de mer ne
contenait pas d’autres corps accessoires ou secondaires, la ques‐
tion de la concentration aurait à peine besoin d’éclaircissement :
l’eau s’évapore et le sel cristallise. Mais il est de la plus haute im‐
portance, aussi bien au point de vue technique qu’au point de vue



minéralogique et géologique, de considérer que les substances
accessoires de l’eau de mer, le magnésium, le potassium et le cal‐
cium à l’état de chlorures et de sulfates, l’acide borique, l’acide
carbonique, le brome, le fer,  etc., ont joué un rôle qui n’est pas
nul, se sont d’abord accumulés dans l’eau, puis ont formé,
comme on le voit à Stassfurt, une couche minérale au-dessus du
sel gemme déposé antérieurement. Autrefois ces matières étaient
rejetées comme étant sans valeur  ; on les désignait sous le nom
de « sels de déblais » (Abraumsalze) ; elles ont acquis depuis une
importance industrielle qui dépasse de beaucoup celle du chlo‐
rure de sodium situé au-dessous, et la présence d’une trentaine
de minéraux qu’on y rencontre plus ou moins mélangés ou super‐
posés présente un problème dont on n’a pu aborder la solution
que dans ces derniers temps, car ce n’est que depuis peu qu’on
possède des données suffisantes pour embrasser l’ensemble de la
cristallisation des solutions complexes.

Pour vous donner une vue approximative de l’état des choses,
je vous dirai que les dépôts disposés par couches superposées
peuvent se diviser en quatre régions, dont les deux premières, en
partant du bas, sont appelées, du nom de sels de calcium qu’on y
rencontre, régions de l’anhydrite (CaSO) et de la polyhalite (2 
CaSO. MgSO. KSO. 2 HO). Dans les deux, le sel gemme alterne
régulièrement avec de minces bandes formées d’anhydrite dans
les couches inférieures et de polyhalite dans les couches plus éle‐
vées, dites bandes annuelles, car leur formation résulte de l’alter‐
nance des saisons. Les deux régions supérieures sont celles de la
kiesérite (SOMg. HO) et de la carnallite (MgCl. KCl. 6 HO). Le sel
gemme accompagne toujours ces minéraux, mais en proportion
décroissante à mesure qu’on s’élève. Cette disposition assez régu‐
lière est considérée comme le résultat de la concentration d’une



solution analogue à l’eau de mer ; elle est dite primaire ; sont dits
secondaires les produits qui en proviennent par une transforma‐
tion ultérieure, comme la sylvine (KCl) provenant de la carnallite,
la cainite (SOMg. KCl. 3 HO) formée de la carnallite et de la
kiesérite.

Cette manière de voir a été pour la première fois soumise au
contrôle de l’expérience par le chimiste italien Usiglio, qui a ef‐
fectué la concentration de l’eau de mer sur une grande échelle et
obtenu comme produits de séparation le carbonate de calcium, le
chlorure de sodium, le gypse (SOCa. 2 HO), le sulfate de magné‐
sium avec 6 et 7  molécules d’eau, le chlorure de potassium, la
schoenite (SOMg. SOK. 6 HO), la carnallite et le chlorure de ma‐
gnésium mais il lui manqua certains minéraux importants, dont
l’anhydrite, la polyhalite et la kiesérite, qui ont donné leur nom à
trois des quatre régions des dépôts de Stassfurt  ; on va com‐
prendre pourquoi les résultats d’expériences comme celles d’Usi‐
glio ne présentent qu’une concordance imparfaite avec ce qu’on a
trouvé dans la nature. Le problème a dû être envisagé d’une fa‐
çon différente et plus générale  ; la question est celle-ci  : Quelle
est l’influence, non seulement de la composition de la solution,
mais encore de la température, de la pression et du temps, sur la
nature des dépôts formés ? C’est seulement aujourd’hui que nous
sommes à même de répondre.

En premier lieu, j’appellerai votre attention sur un principe
qu’on a souvent invoqué et qui, à première vue, paraît évident : la
série des produits qui se déposent dans une solution correspond
à celle des solubilités, de telle sorte que les corps les plus solubles
n’apparaissent que les derniers. Ce principe manque de rigueur.
Sans doute il est vérifié d’une façon approximative par la série



des régions naturelles de Stassfurt : un sel de calcium peu soluble
s’est d’abord séparé à l’état d’anhydrite, puis une combinaison de
ce sel avec des sulfates plus solubles a donné la polyhalite ; après
cela, le sulfate de magnésium, facilement soluble, s’est déposé
seul à l’état de kiésérite et enfin s’est formée la carnallite très so‐
luble. Mais il est évident qu’on pourrait, par exemple, faire une
solution assez riche en sulfate de magnésium et assez pauvre en
sulfate de calcium pour que, par la concentration, ce soit d’abord
le premier de ces sels, le plus soluble qui cristallise. Ainsi la com‐
position de la solution joue un rôle important dans la succession
des dépôts qui prennent naissance ; quant à la solubilité, dont le
rôle est certainement prépondérant, il faut encore considérer
qu’elle varie beaucoup sous l’influence des autres matières conte‐
nues dans la dissolution.

Examinons d’abord ces deux facteurs, la composition de la
dissolution et la solubilité des substances dissoutes, mais limi‐
tons l’influence de la température, de la pression et du temps, en
opérant à la température de 25°, à la pression atmosphérique et
de la façon ordinaire des laboratoires. Nous suivrons la méthode
d’Usiglio dans ses grandes lignes, mais nous généraliserons le
problème de la concentration. La concentration de l’eau de mer
deviendra un cas particulier, si dans notre recherche générale
nous considérons en première ligne les matériaux qui entrent
dans sa composition.

Parmi ces matériaux c’est, comme on sait, le chlorure de so‐
dium qui par sa quantité joue le rôle capital ; ensuite viennent les
chlorures et les sulfates de magnésium et de potassium, puis les
sels de calcium ; nous nous en tiendrons à ces substances. Pour
vous donner une idée nette de la composition de l’eau de mer, je



vous indiquerai la proportion des composants, qui, ne tenant pas
compte des sels de calcium, est remarquablement constante en
tous les points du globe et correspond à l’expression suivante en
molécules

100 NaCl + 2,2 KCl + 7,8 MgCl + 3,8 MgSO.

Développons maintenant pas à pas les lois de la cristallisation
en augmentant peu à peu le nombre des corps dissous :

S’il n’y a qu’un sel unique, la chose est assez simple  ; par la
concentration, la saturation arrive et le sel se dépose, jusqu’à ce
que tout soit desséché. Mais lorsqu’il y en a deux, quel est celui
qui se sépare le premier et quand apparaît le second ? Nous al‐
lons répondre à cette question pour le mélange de chlorure de so‐
dium et de chlorure de potassium (à  25°C). Si la solution
contient, par exemple, assez de chlorure de potassium pour que
ce sel commence à se déposer,
Fig. 5 par concentration la proportion de chlorure de sodium va
augmenter jusqu’à ce que ce sel se dépose aussi  ; à partir de ce
moment, la solution conserve sa composition ; elle ne fait que di‐
minuer en quantité et les deux sels cristallisent simultanément,
jusqu’à ce que tout le liquide ait disparu. Il est évident qu’on ar‐
rive à la même solution finale en partant de l’extrémité opposée,
c’est-à-dire d’une solution contenant un excès suffisant de chlo‐
rure de sodium. Ainsi l’état du système sera donné si l’on connaît
la solution finale saturée des deux sels  ; l’analyse indique pour
une solution qui a été agitée assez longtemps à 25° avec un excès
des deux sels, la composition :

de sorte que des solutions dans lesquelles la proportion du
chlorure de sodium au chlorure de potassium est supérieure à



89. 58,5  : 39. 74,5 commencent par déposer du chlorure de so‐
dium dans le cas contraire, c’est le chlorure de potassium qui se
sépare le premier.

Ici les relations sont encore simples et, afin de conserver la
même clarté lorsque nous passerons à des cas plus compliqués,
nous allons les exprimer par un graphique (fig. 5). La solubilité
du chlorure de sodium est donnée par l’expression

et celle du chlorure de potassium par

1 000 HO. 88 KCl﻿(B, fig. 5).

Portons les quantités de chlorure de sodium en ordonnées, à
partir de O de bas en haut, et les quantités de chlorure de potas‐
sium en abscisses, à partir du même point, de gauche à droite
aux données indiquées correspondent les trois points C, A et B.
Relions maintenant les points A et B au point C ; AC correspond
à la saturation en chlorure de sodium pour des quantités crois‐
santes de chlorure de potassium, et  BC à la saturation en chlo‐
rure de potassium pour des quantités croissantes de chlorure de
sodium. On comprend facilement ce qui va se passer lorsqu’on
concentrera une solution : supposons que celle-ci ne soit pas sa‐
turée  ; elle est représentée par un point  c situé à l’intérieur
de OACB dont la position indique la quantité des deux chlorures.
Si l’on concentre la solution, ces quantités des deux sels (rappor‐
tées à 1 000 HO) augmentent, mais leur rapport ne change pas ;
ceci correspond à un déplacement en ligne droite du point figura‐
tif qui s’éloigne de O, donc à un mouvement suivant cd dans le
sens de la flèche. L’arrivée sur BC, en d, indique le commencent
de la séparation du chlorure de potassium ; à partir de ce point,
le déplacement du point figuratif change brusquement de direc‐



tion, il se fait vers le point C en s’éloignant de B, dans le sens in‐
diqué par la flèche. En C commence le dépôt simultané des deux
sels, qui se continue jusqu’à dessiccation totale. La même chose
se passera pour chaque dissolution des deux chlorures, et on arri‐
vera toujours au même point C, que nous appellerons pour cette
raison le point de cristallisation finale
(Krystallisationsendpunkt).

Nous emprunterons à ce graphique le principe fondamental
sur lequel nous nous appuierons pour les cas de cristallisation
plus compliqués. Ce principe consiste en ceci que, lors de la cris‐
tallisation, la solution s’éloigne de plus en plus de la composition
de celle qui ne contient que le corps qui cristallise et en est satu‐
rée. On comprend immédiatement ce qui arrivera si l’on fait l’in‐
verse, c’est-à-dire si l’on ajoute de l’eau et le sel qui se déposerait
pendant la concentration  : la solution se rapproche de plus en
plus de la solution saturée de ce sel unique, la proportion de
l’autre sel à celui-ci diminuant indéfiniment.

Nous voyons dans la figure  5 quatre applications de ce prin‐
cipe. Si du chlorure de potassium se dépose, le point figuratif de
la composition de la dissolution se déplace sur BC en s’éloignant
du point  B qui représente la saturation en chlorure de
potassium ; si c’est le chlorure de sodium qui se dépose, le point
figuratif se déplace sur  AC et s’éloigne de  A correspondant à la
saturation en chlorure de sodium ; si les deux sels se déposent si‐
multanément, le point figuratif est et demeure en C, car on com‐
prend qu’il ne puisse se déplacer ni vers A ni vers B, ni dans au‐
cune autre direction ; si rien ne se dépose, le point figuratif, qui
occupait une position  c, s’éloigne du point  O qui correspond à
l’eau pure. Tout ceci, qui nous paraît évident, nous donnera plus



tard une indication utile. Nous allons passer maintenant à un cas
plus compliqué.

Restons-en aux sels de l’eau de mer et considérons la propor‐
tion de ces sels rapportée à 100  molécules de chlorure de
sodium :

100 NaCl. 2,2 KCl. 7,8 MgCl. 3,8 MgSO.

Au mélange des chlorures de potassium et de sodium nous
pourrions ajouter un troisième sel, le chlorure de magnésium,
par exemple, mais nous arriverons plus vite au but en considé‐
rant tout d’abord les trois sels, chlorure de potassium, chlorure
de magnésium et sulfate de magnésium et ne tenant compte que
plus tard du chlorure de sodium qui est toujours en excès.

Procédant d’une façon systématique, nous avons d’abord la
combinaison chlorure de potassium et chlorure de magnésium,
deux sels de même acide, puis la combinaison chlorure de ma‐
gnésium et sulfate de magnésium, deux sels de même base. Il
nous faut encore, pour traiter le problème d’une façon générale,
tenir compte du sulfate de potassium, que nous n’avons pas indi‐
qué, mais qui peut se former aux dépens du chlorure de potas‐
sium et du sulfate de magnésium. La troisième combinaison se‐
rait ainsi sulfate de magnésium et sulfate de potassium, avec
l’acide commun, et la quatrième, sulfate de potassium et chlorure
de potassium, avec la base commune.

Le tableau suivant contient les données de solubilité qu’il faut
connaître si l’on veut représenter les phénomènes au moyen d’un
graphique ; les quantités des divers sels sont indiquées en équi‐
valents, le chlorure de potassium, par exemple, en doubles
molécules KCl.



La construction graphique facilite beaucoup la vue de l’en‐
semble. Nous pouvons conserver les deux axes rectangulaires du
plan de la figure (fig. 6) et porter à partir de leur point d’intersec‐
tion O, dans les quatre directions A, B, C et D les quantités res‐
pectives des quatre sels, chlorure de potassium, chlorure de ma‐
gnésium, sulfate de magnésium et sulfate de potassium. Les qua‐
drants compris entre ces axes correspondent aux quatre combi‐
naisons énumérées des sels deux à deux  ; nous utilisons ainsi
quatre fois le mode de représentation adopté dans la figure  5.
Dans trois des quadrants, la complication est un peu plus grande
que dans la figure 5 à ceux de l’existence de certains composé dé‐
finis  : tandis qu’entre  A, saturation en chlorure de potassium,
et D, saturation en sulfate de potassium, il n’y a à considérer que
la saturation pour les deux sels à la fois, en L, entre A et B, il y a,
outre le chlorure de potassium et le chlorure de sodium, la car‐
nallite MgCl. KCl. 6 HO, et il faut deux détermination, dont les
résultats nous donnent les points E et F, correspondant à la satu‐
ration en carnallite et chlorure de potassium d’une part, en car‐
nallite et chlorure de magnésium d’autre part. De même entre B
et C, il y a, en GH, le sulfate de magnésium à 6 molécules d’eau,
et entre C et D, en JK, la schœnite (SO) MgK. 6 HO. La marche de
la cristallisation se voit très facilement en appliquant le principe
que nous avons exposé ; elle est indiquée par les flèches qui dans
chacun des quadrants sont dirigées vers les points de cristallisa‐
tion limite F, G, J et L.

Mais nous n’avons encore examiné qu’une partie des éventua‐
lités, car nous ne nous sommes pas occupés des solutions qui
contiennent à la fois du chlore, de l’acide sulfurique, du magné‐
sium et du potassium. Nous allons voir par un cas déterminé la
façon de procéder dans l’étude expérimentale. Partons, par



exemple, du point L (fig. 6) correspondant à la saturation
Fig. 6 en chlorure de potassium et sulfate de potassium. Mainte‐
nant la température à 25° et ayant soin qu’un excès de ces deux
sels soit toujours en contact avec la solution, ajoutons du magné‐
sium sous forme de chlorure ou de sulfate. La solution s’enrichit
en sels de magnésium tout en restant saturée de sulfate et de
chlorure de potassium, jusqu’à ce qu’elle ne puisse plus prendre
de magnésium et qu’il s’en dépose un sel solide de magnésium ;
celui-ci, dans le cas actuel, est la schœnite (SO) MgK. 6 HO. À
partir de ce moment, la quantité de magnésium n’augmente plus
dans la solution, et, si l’on continue à en ajouter, on ne fait
qu’augmenter la schœnite déposée ; la solution conserve sa com‐
position, puisqu’elle est et reste saturée en chlorure et sulfate de
potassium  ; cette composition correspond, comme l’a montré
l’analyse, d’une solution qui a été agitée longtemps à 25° avec les
trois sels, à la composition

1 000 H0. 25 KCl. 11 MgSO. 21 MgCl.

Le problème se borne donc maintenant à l’étude et l’analyse
de ces solutions de trois sels. A priori leur nombre peut être
considérable si l’on considère les sept composés (KCl — MgCl —
KSO — MgSO, 6 HO — MgSO, 7 HO — carnallite — schœnite)
dont il a été question ; il serait 7.6.5/1.2.3 = 35. En réalité il n’en
subsiste qu’un nombre moindre, et par une concentration systé‐
matique de la solution à 25°, en ayant soin d’enlever chaque fois
les sels déposés, toutes les éventualités réalisables se montrent et
se réduisent à quatre.

Après que le chlorure de potassium et la schœnite se sont dé‐
posés, il se forme d’abord comme troisième sel du sulfate de ma‐
gnésium à 7  molécules d’eau, et, après l’enlèvement de celui-ci,



on obtient du sulfate de magnésium et du chlorure de potassium,
auxquels s’ajoute ensuite comme troisième sel du sulfate de ma‐
gnésium à 6 molécules d’eau ; à partir de ce moment, c’est ce der‐
nier et le chlorure de potassium qui cristallisent jusqu’à ce que la
carnallite apparaisse  ; cette dernière continue à se déposer en
même temps que le sulfate de magnésium à 6 molécules d’eau, et
enfin vient s’ajouter du chlorure de magnésium et toute la solu‐
tion se dessèche en laissant ces trois derniers sels.

Ces résultats sont consignés dans le tableau suivant :

Il nous reste à porter ces nombres sur le graphique pour obte‐
nir une vue d’ensemble du phénomène de la cristallisation.

Pour la représentation graphique, nous avons évidemment be‐
soin d’un troisième axe correspondant à la troisième série de
nombres  : nous prendrons pour cela une verticale élevée en  O,
perpendiculaire aux deux axes primitifs. Il est commode de tra‐
cer les deux premiers axes sur une planche, aux divers point de
laquelle on plante des aiguilles auxquelles on laisse des longueurs
proportionnelles aux nombres de molécules du troisième corps
contenues dans la dissolution. La figure 7 est la projection hori‐
zontale d’une modèle ainsi construit  ; son contour coïncide évi‐
demment avec celui de la figure  6. Les données ci-dessus ont
fourni les points M, N, P, et R et chaque couple de points corres‐
pondant à la saturation pour deux mêmes sels a été réuni par une
ligne, par exemple, les deux points L et  M correspondant tous
deux à la saturation en sulfate et en chlorure de potassium.

Ces lignes divisent la figure en champs dont chacun corres‐
pond à la saturation par rapport à un sel déterminé :



Le phénomène de la cristallisation est donné dans chaque
champ par des lignes qui partent du point correspondant à la sa‐
turation par rapport au corps du champ seul  ; ainsi dans le
champ du chlorure de potassium, ces lignes partant du
point A, etc.

Fig. 7

Appliquons ceci à un cas déterminé et prenons une solution
contenant une molécule-gramme de chlorure de magnésium et
une molécule-gramme de sulfate de potassium. La première
concentration sans cristallisation correspond à un mouvement
qui éloigne le point figuratif de l’origine O des axes dans le sens
vertical, jusqu’à la rencontre du champ du sulfate de potassium ;
alors ce dernier sel se sépare, comme le montre l’expérience, ce
qui correspond à un mouvement qui éloigne le point figuratif du
point  D, jusqu’à la limite  KM, où la schœnite va cristalliser. Si
l’on enlève les sels qui ont cristallisé et que l’on continue la
concentration, la schœnite se dépose, ce qui correspond à un dé‐
placement dans le champ de la schœnite suivant les lignes qui y
sont tracées jusqu’à la limite MN, où commence le dépôt de chlo‐
rure de potassium. On voit, par les ligues qui de part et d’autre
de MN représentent la marche de la cristallisation, qu’à partir de
ce moment le point figuratif reste sur MN, jusqu’à ce que le sul‐
fate de magnésium vienne à cristalliser, en N, etc. Maintenant, il
est possible de calculer la quantité de sels déposée pour amener
la solution en un point qui représente une composition donnée ;
les résultats du calcul se sont trouvés d’accord avec ceux qu’a
fournis l’expérience exécutée de plusieurs façons, de sorte que la
figure  7 peut être utilisée comme moyen de représenter l’en‐
semble des phénomènes de cristallisation du mélange considéré.
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LA CHIMIE PHYSIQUE ET LA GÉOLOGIE (suite)

Maintenant que nous avons appris à appliquer le principe de
la cristallisation, il nous sera facile de faire rentrer dans notre
étude les autres combinaisons qui prennent part à la formation
des sels naturels  ; ce sont le chlorure de sodium et les sels de
calcium.

Je n’ai pas l’intention d’entrer dans les détails, je tiens seule‐
ment à vous faire observer qu’on peut établir et qu’on a, en effet,
établi un schéma analogue à celui de la figure 7 pour le cas où, à
la température de 25°, toutes les solutions sont saturées de chlo‐
rure de sodium, ce qui correspond toujours aux relations natu‐
relles. Quant aux sels de calcium, leur faible solubilité fait qu’ils
ne changent que peu la composition de ces solutions, et il nous
faut seulement établir de quelles solutions le calcium se déposera
à l’état de gypse CaSO. 2 HO, d’anhydrite CaSO, de syngénite
CaSO. KSO. HO, ou sous toute autre forme.

Ce que je voudrais mettre en évidence dans cette seconde le‐
çon consacrée à la géologie, c’est le rôle du temps, de la tempéra‐
ture et de la pression, qui est de grande importance.

Le temps joue un rôle capital, et c’est précisément son in‐
fluence qu’il est le plus difficile d’étudier par des expériences de
laboratoire. Dans les expériences de cristallisation directe de
l’eau de mer, telles que les a exécutées Usiglio, il est évident que
c’est du temps qu’on a tenu le moindre compte et c’est pourquoi
il est à peu près impossible de se rapprocher de cette façon des
phénomènes géologiques. La manière d’opérer que nous avons



introduite nous permet d’obtenir davantage. Au début elle nous a
donné des résultats qui ne différaient pas essentiellement de
ceux d’Usiglio  ; toutefois, à la longue, apparaissent l’un après
l’autre des composés dont la formation dans la méthode ordi‐
naire de cristallisation peut être retardée d’une façon tout à fait
inattendue. De tels retards vous sont bien connus dans les solu‐
tions dites sursaturées, comme celles du sulfate de sodium. La
sursaturation est facile à écarter par l’addition du corps par rap‐
port auquel la solution est sursaturée, ici le sulfate de sodium,
c’est pourquoi nous avons toujours préparé nos solutions satu‐
rées par une agitation prolongée avec les sels qu’on voulait dis‐
soudre, et en outre, pour bien déterminer le sens de la saturation,
un essai filtré était mis en contact avec des cristaux bien formés
des même sels. De cette façon, ce n’était qu’une question
d’heures, au plus de jours, mais il s’est trouvé que certains com‐
posés, qui à  25° devaient se former dans les solutions étudiées
n’apparaissaient pas du tout. Ce sont, abstraction faite des sels de
calcium, la léonite (SO)MgK. 4 HO, la cainite SOMg. KCl. 3 HO,
et la kiesérite SOMg. HO. Même après une cristallisation très
lente après addition de ces composés comme tels ne fait pas ces‐
ser la sursaturation par rapport à ces corps.

Ici précisément se montre la supériorité de la nouvelle mé‐
thode, puisque les indications ne sont pas fournies par des expé‐
riences directes de cristallisation, et que par l’établissement d’un
nombre relativement restreint de données relatives à la solubilité
on peut étudier qualitativement et quantitativement l’ensemble
des phénomènes de la cristallisation. Ces données s’obtiennent
facilement malgré le retard dont je viens de parler, les expé‐
riences de saturation par agitation n’exigeant qu’un temps modé‐
ré. Voici d’abord les données ainsi obtenues :



Ces données peuvent être représentées de la façon indiquée
précédemment, au moyen d’un modèle solide, dont la figure 8 est
la projection horizontale ; toutefois on n’indique pas dans le mo‐
dèle la quantité de chlorure de sodium, et le sulfate de sodium
d’après l’équation

NaSO = NaCl + MgSO − MgCl,

n’intéresse pas la somme des molécules et est porté sur un
axe OC qui divise en deux parties égales l’angle DOB. Les champs
se rapportant aux corps suivants :

Fig. 8

En seconde ligne vient l’effet de la température. La tempéra‐
ture, comme on sait, exerce en général une influence sur la solu‐
bilité, et le diagramme relatif à 25° doit être modifié si la tempé‐
rature est différente. Il est essentiel pour notre but de chercher
quels enseignements nous pouvons en tirer pour la géologie. Ce
qui est surtout caractéristique, c’est l’apparition d’espèces miné‐
rales qui ne se forment pas encore à la température de 25°, puis
la production de certains mélanges de minéraux et enfin la dispa‐
rition de minéraux qui ne peuvent exister au delà d’une tempéra‐
ture déterminée.

De corps qui n’apparaissent qu’au-dessus de  25°, je citerai
deux exemples. Parmi les chlorures et sulfates de potassium, de
sodium et de magnésium, il n’est que deux minéraux connus
qu’on n’obtient pas à 25°, la langbeinite et la lœwite. Ce n’est pas
à cause d’un retard de la cristallisation, que ces composés n’appa‐
raissent pas, car placés dans des solutions à 25° où ils devraient
être les premiers à se former, ils se décomposent en absorbant de



l’eau ; la langbeinite fournit un mélange de sulfate de magnésium
et de léonite, selon l’équation :

(SO)MgK + 11 HO = SOMg. 7 HO + SOMgK. 4 HO,

et la lœwite donne de l’astrakanite

(SO)MgNa. 2 HO + 2 HO = (SO)MgNa. 4 HO.

Ceci va nous renseigner pour la détermination de la tempéra‐
ture à laquelle ces corps se forment il suffit de chauffer leurs pro‐
duits d’hydratation avec la solution qui en est saturée et agit sur
l’eau avec la plus grande force attractive. Pour la langbeinite, la
solution W de la figure 8 présente la saturation voulue en sulfate
de magnésium et en léonite, et en outre la caïnite, par rapport à
laquelle il y a aussi saturation, ajoute son action attractive pour
l’eau. Dans cette solution, au-dessus de 37°, la langbeinite se re‐
forme de ses produits d’hydratation et se détruit de nouveau à
une température plus basse. La présence de la langbeinite dans
les dépôts salins indique donc pour ceux-ci une température de
formation supérieure à 37°. Une limite analogue pour la lœwite a
été trouvée égale à 43°.

Fig. 9

Considérons maintenant une seconde influence de la tempéra‐
ture, celle qu’elle exerce sur la formation des mélanges de miné‐
raux. La figure  8 l’exprime pour  25°  ; nous allons toutefois la
simplifier (fig. 9) en conservant les lignes limites mais en chan‐
geant la forme des champs de façon à en faire des rectangles.
Alors on voit, par exemple, que la glasérite peut apparaître avec
l’astrakanite, mais non avec la bischoffite, et ainsi la figure 9 ré‐
sume un certain nombre de conclusions géologiques.



Lorsque, dans une leçon faite à Stassfurt sur ce sujet, j’ai pré‐
senté cette figure 9, M. Schwab a appelé mon attention sur le sel
dur (Hartsatz), mélange de kiesérite et de chlorure de potassium,
qui ne peut se former à 25°, puisque le champ de la caïnite sépare
les champs de ces deux minéraux ; ce problème a été étudié pur
Meyerhoffer, qui a trouvé que le sel dur est le produit d’une tem‐
pérature beaucoup plus élevée, environ 70°, la plus haute dont on
ait obtenu une indication certaine dans ce domaine.

Un troisième fait, la disparition de certaines espèces miné‐
rales, pourrait également être utilisé pour la thermométrie géolo‐
gique. Par exemple la reichardite MgSO. 7 HO est limitée dans
son existence par la température de  47°, la schœnite, par celle
de 47°,5.

Il nous reste enfin à parler de la pression, qui est souvent tout
indiquée comme un agent de production de minéraux qui, par
suite du retard à la cristallisation, ne se forment pas dans les ex‐
périences ordinaires de laboratoire, par exemple l’anhydrite. À
un examen plus précis, il semble toutefois que le rôle de la pres‐
sion dans la formation des dépôts salins naturels soit relative‐
ment peu important. À Stassfurt, par exemple, on peut compter
sur une profondeur de mer maximum de 1  500  mètres, ce qui
pour un poids spécifique 1,2 au commencement de la séparation
du sel, correspond à une pression de

1 500 × 1,2/10 = 180 atmosphères.

Par la pression, et c’est ce qu’il est essentiel de remarquer, la
température de formation, comme celle de  37° indiquée plus
haut pour la langbeinite, se trouve déplacée ; elle est relevée par
une augmentation de pression lorsque, comme c’est le cas géné‐



ral, ces formations qui ont lieu avec perte d’eau s’accompagnent
d’un accroissement du volume total.

Ces déplacements sont du même ordre de grandeur que les
variations des points de fusion par la pression. Ceci peut s’établir
théoriquement, et nous avons effectué des déterminations expé‐
rimentales sur la formation de la tachydrite MgCaCl. 12 HO qui
nous ont donné ce résultat prévu que la température de forma‐
tion, ici 22°, ne s’élève que de quelques millièmes de degré, exac‐
tement  0°,017, pour une atmosphère, ce qui pour 180  atmo‐
sphères correspond à environ 3°.

Comme il faut, dans la formation naturelle des dépôts salins,
compter avec les variations de la température, qui, d’après les ob‐
servations de Kaleczinsky sur les lacs salés de Transylvanie,
peuvent atteindre jusqu’à  50°, on voit que dans la question qui
nous occupe l’influence de la pression est bien moindre que celle
de la température.
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