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Les corps se combinent en proportions définies. C’est là une des vérilés fondamentales de la chimie. La notion des équivalents, celle des poids atomiques et des poids moléculaires, en sont la conséquence; l’idée d’envisager les combinaisons chimiques comme des molécules formées par une juxtaposition d'atomes en est la représentation théorique. Ces diverses notions se mêlent à tous les faits qui sont du domaine de la chimie et sont au fond de toutes les questions qu’elle agite. Il est donc important d’en rechercher l’origine et le développement, et de faire voir comment, mal définies d abord et longtemps confondues, elles ont fini par se dégager l’une de l’autre et par revêtir le sens précis qu’on leur attribue aujourd’hui.
Proportions définies. Equivalents. — Ce sont les recherches sur la composition des sels qui ont introduit dans la science la notion des proportions définies. On a reconnu que pour saturer un poids déterminé d’un alcali par un acide d’une concentration donnée, il fallait employer un poids invariable de ce dernier, et que la formation d’un sel neutre avait pour condition un rapport fixe entre les quantités réelles d'alcali et d’acide, le moindre excès de l’un ou de l’autre suffisant pour détruire la neutralité.
En 1699, Homberg (1) entreprit sur ce sujet des expériences qui méritent d’être citées. 11 trouva que 1 once de sel de tartre (carbonate de potasse) exige pour être saturée :
14 onces du meilleur vinaigre.
2 onces. 3 dragmes d’esprit de sel (acide chlorhydrique).
1 once, 2 dragmes, 36 grains d'eau forte (acide nitrique).
5 dragmes d’acide vitriolique.
Après l’évaporation des liqueurs saturées, l’augmentation du poids de la matière solide a été :
3 dragmes 36 grains après la saturation par le vinaigre.
3—14 — — par l’acide chlorhydrique.
3 — 36 — — par l'acide nitrique.
3 — 6 — — par l’acide sulfurique.
On voit que ces expériences ont eu pour but la détermination des quantités de différents acides qui sont nécessaires pour saturer un même poids de base. Inexactes dans leurs résultats, elles constituent un essai informe, mais le premier en date, pour la détermination de ce qu’on nomme aujourd’hui les équivalents des acides.
(I) Hermann Kopp, Geschichte der Chemie , t. II, p. 355.
Près d’un siècle s’écoula avant que la question de la composition des sels neutres, soulevée par Homberg, reçût une solution satisfaisante. Bergmann et Kirwan y travaillèrent avec un succès médiocre, et, chose remarquable, il était réservé à un des derniers défenseurs de l’alchimie, à Wenzel (1 ), de résoudre cette question.
L’ouvrage que ce dernier savant fit paraître en 1 777, sous le titre de : V orlesungen über die chemische Verwandschafi der Kœrper (Leçons sur l’affinité chimique des corps), étonne encore aujourd’hui par la rigueur des analyses qui y sont décrites et par la justesse des conclusions que l’auteur a su en tirer.
Le point de départ de ses recherches et l’occasion de ses découvertes, a été le phénomène suivant, qui était connu de son temps et qui préoccupait les chimistes.
Lorsqu’on mêle des dissolutions concentrées et neutres de sulfate de potasse et de nitrate de chaux, il se forme, par double décomposition, du sulfate de chaux qui se précipite et du nitrate de potasse qui reste en dissolution. Les deux nouveaux sels sont neutres comme les deux autres, et c’est la permanence de la neutralité qu’il s’agissait d’expliquer.
Cette explication, Wenzel la trouva dans la composition des quatre sels dont il s’agit.
Ayant fait l’analyse du nitrate de chaux, il trouva que 363 parties de ce sel renferment 123 parties de chaux et 240 parties d’acide nitrique. Il chercha ensuite combien il fallait prendre de sulfate de potasse
(1) Charles Frédéric Wenzel naquit à Dresde en 1740 et mourut en 1793 comme directeur des célèbres mines de Freiberg en Saxe. Il fit paraître en 1773 un écrit intitulé : Introduction à la chimie élevée (Einieitungzur hüheren Chemie) et consacré à la défense des idées alchimiques.
pour que les 123 parties de chaux fussent complètement précipitées par l’acide sulfurique. Or, l’expérience lui apprit que 162,5 parties de chaux neutralisaient 240 parties d’acide sulfurique. Il en concluait que 1 23 parties de chaux devaient exiger 1 81 , 5 parties d’acide sulfurique.
D'autre part il trouva que 240 parties d’acide sulfurique exigeaient pour être neutralisées 290,4 de potasse; 181,5 d’acide sulfurique devaient donc exiger 220 parties de potasse, et pour précipiter complètement la chaux des 363 parties de nitrate de chaux, il fallait prendre 181,5 -J- 220, c’est-à-dire, 401,5 parties de sulfate de potasse.
304,5 parties de sulfate de chaux renfermant 123 de chaux et 181,5 d’acide sulfurique, s’étant précipitées, Wenzel en tira cette conclusion, que les 240 parties d’acide nitrique primitivement combinées avec 123 parties de chaux, ont dû s’unir, pour former un sel neutre, aux 220 parties de potasse primitivement combinées avec les 181, 5 parties d’acide sulfurique. L’analyse du nitrate de potasse lui prouva que cette conclusion était exacte; car il put constater expérimentalement que 240 parties d’acide nitrique s’unissent à 222 */, parties de potasse ; et ce dernier chiffre diffère fort peu de 220 (1).
Le point important qui découle de ces recherches est celui-ci : lorsqu’on mêle des quantités de nitrate de chaux et de sulfate de potasse, telles que la chaux du
(1) 363 parties de nitrate de chaux renferment 123,9 parties de chaux et 239,1 d'acide nitrique; ces chiffres se confondent presque avec les chiffres 123 et 240 déduits des analyses de Wenzel.
401,5 parties de sulfate de potasse renferment 184,5 parties d’acide sulfurique et 217 de potasse. Wenzel y a trouvé 181,5 d'acide sulfurique et 220 de potasse. La comparaison de ces nombres donne une juste idée de l'exactitude de ses analyses.
premier sel soit neutralisée par l’acide sulfurique du second, la quantité d’acide nitrique abandonnée par la chaux est précisément nécessaire et suffit exactement pour neutraliser la potasse abandonnée par l’acide sulfurique.
En d’autres termes, lorsque deux sels neutres se décomposent réciproquement, la neutralité se maintient par cette raison, que les quantités des bases qui neutralisent un poids donné d'un acide , sont aussi neutralisées par un certain poids d’un autre acide.
De là découle l’idée de l’équivalence. En effet, nous avons ici deux acides et deux bases. Les mêmes quantités de chaque base neutralisent successivement un poids donné de chacun des acides et s'équivalent, par conséquent, par rapport à chacun d’eux. Si :
123 parties de chaux j neutralisent successivement 240 par- 222 parties de potasse j ties d'acide nitrique,
et sont par conséquent équivalentes par rapport à ce poids d’acide nitrique,
123 parties de chaux ) neutralisent aussi 181,5 parties d’a- 222 parties de potasse J eide sulfurique.
et sont équivalentes par rapport à ce poids d’acide sulfurique.
Il suffît donc de déterminer les rapports suivant lesquels deux bases se combinent à un acide pour connaître aussi les rapports suivant lesquels ces bases s’unissent à un autre acide. Dans les expériences mémorables dont il s’agit, il a suffi de déterminer la composition du nitrate de chaux et celle du sulfate de potasse, de rechercher ensuite quelle quantité d'acide sulfurique est nécessaire pour saturer la chaux dü ni-
traie, pour connaître aussitôt la quantité d’acide nitrique nécessaire pour saturer la potasse du sulfate : la composition du nitrate de potasse a été prévue par la théorie. Pour 240 d’acide nitrique, il faut 220 de potasse. Tel est le chiffre qu’on pouvait prévoir; 222,5 est le chiffre expérimental. Ainsi Wenzel, non-seulement a introduit dans la chimie l’idée de l’équivalence, mais, du même coup, il a prévu et indiqué le parti qu’on pouvait en tirer pour le calcul théorique de la composition des sels et le contrôle des analyses.
Des travaux si exacts et si importants furent à peine remarqués par les chimistes de ce temps-là, et tombèrent bientôt dans un profond oubli. L’heure de Wenzel n’était pas venue. Ses contemporains agitaient des idées théoriques d’un ordre plus élevé : tous les esprits étaient remués par la doctrine et les étonnantes découvertes de Lavoisier.
Près de vingt ans s’écoulèrent sans que cette question de la proportionnalité des quantités d’acides ou de bases, saturant un même poids d’une base ou d’un acide, fût traitée de nouveau. Un autre chimiste allemand, Richter de Berlin, y ramena l’attention. Il publia de 1792 à 1794 un ouvrage intitulé Stœchiométrie ou art de mesurer les éléments chimiques (1). En outre il fait paraître de 1792 à 1802 un ouvrage périodique sous le titre: Ueber die neueren Gcgenstdnde in der Chemie (Sur les nouveaux objets en chimie) et dont lc7 0U, le 8 m 'et le 9“" fascicule sont particulièrement dignes d’intérêt. L’auteur observe et explique comme Wenzel, le phénomène de la permanence de la neutra-
(I) Stœchiometrie oder Ucsskunst chemischer Elcmente, par Jérémie Benjamin Richter, en 3 vol. I.e mot Slœchiométrie e>t encore usité aujourd'hui en Allemagne pour désigner la partie de la science qui traite des équivalents. Richter mourut à Berlin en 1807.
lité après les décompositions réciproques des sels neutres. 11 détermine la capacité de saturation relative des acides et des bases. Il remarque que, lorsqu’un métal précipite un autre métal de la solution d’un sel neutre, la liqueur reste neutre. De ce dernier fait il donne une explication fort juste en faisant voir qu’il existe un rapport constant entre la quantité d'un acide saturant des poids donnés de diverses bases, et la quantité d’oxygène contenue dans ces bases, ou, ce qui revient au môme, que les quantités d’oxydes nécessaires pour saturer un môme poids d'un acide donné renferment la même quantité d’oxygène.
C’est à Richter qu’on doit les premières tables d’équivalents. Elles sont relatives à la saturation réciproque des acides et des bases et comprennent deux espèces de séries :
Les premières indiquent les quantités de bases qui neutralisent 1 ,000 parties d’un acide, d’acide sulfurique par exemple.
Les secondes indiquent les quantités d’acides nécessaires pour saturer 1 ,000 parties d’une base telle que la potasse ou la chaux.
Les chiffres qui forment ces séries sont déduits d’analyses moins exactes que celles de Wenzel, et qui paraissent avoir été corrigées, après coup, en vue de certaines idées théoriques plus erronées que les expériences elles-mêmes(l).
Pourtant Richter reconnut ce fait important que les quantités de bases formant la première espèce de séries sont proportionnelles entre elles, et que la môme
(I) Richter admettait que les quantités d’acides neutralisant une même base forment une progression géométrique et que les quantités de bases neutralisant un mémo acide forment une progression arithmétique.
proportionnalité existe entre les quantités d’acides formant les autres séries; de telle sorte que si l’on connaît les quantités de toutes les bases qui neutralisent un acide A, pour connaître les quantités de bases neutralisant un acide A', il suffit de déterminer, par une seule expérience, le poids de l’une quelconque des bases nécessaire pour former un sel neutre avec cet acide A'; connaissant le poids de cette base il sera facile de calculer les poids de toutes les autres. Ainsi Richter montra que l’on peut déduire théoriquement la composition d’un grand nombre de sels de la composition connue de certains autres sels, conséquence importante du fait de la proportionnalité des quantités d'acides ou de bases déjà établi par Wenzel et que le chimiste de Berlin reconnut dans toute sa généralité.
Une chose lui échappa pourtant, savoir qu’il était inutile de tant multiplier les séries et que toutes eussent pu être fondues en une seule. En effet, après avoir déterminé les quantités des bases nécessaires pour neutraliser 1 ,000 parties d’acide sulfurique, il eût suffi, au lieu de rechercher les quantités de bases neutralisant 1 ,000 parties d’un autre acide, de déterminer les quantités des autres acides nécessaires pour saturer la quantité de l’une quelconque des bases neutralisant 1,000 parties d’acide sulfurique. Ces quantités d’acides étaient équivalentes à 1,000 d’acide sulfurique et saturaient précisément les quantités de toutes les bases neutralisant 1 ,000 parties de cet acide. On voit donc que Richter eût pu construire une seule table d’équivalents de bases et d’acides rapportés à 1000 parties d’acide sulfurique. Fischer a calculé cette table, d’après les indications de Richter, et l’a publiée en 1802 (1).
(1) Hermann Kopp, Geschichte der Chemie, t. II, p. 364.
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Alumine
Acide sulfurique...
Magnésie
Buorhydrique.
Ammoniaque. .
carbonique. . .
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chlorhydrique
Soude
oxalique
Strontiane. . . .
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On voit que, pour beaucoup de corps, les chiffres de Fischer s’écartent notablement des chiffres théoriques et que, par conséquent, les analyses de Richter dont ils sont déduits n’atteignent pas le degré de précision auquel était parvenu Wenzel. L’incorrection de ces analyses et l’obscurité d’une exposition embarrassée étaient peu faits pour donner à Richter quelque crédit et à ses travaux quelque autorité.
Néanmoins une chose reste établie : Wenzel et après lui Richter ont introduit dans la science la notion des équivalents.
Proportions multiples, atomes. — L’idce des atomes découle d’une découverte fondamentale qui a été faite
(1) Ce chiffre est la moitié de 1775 qui représente le poids de PhO* si 1000 représente celui deSO*. Mais il est a remarquer que pour neutraliser PhO*, c’est-à-dire pour former PhO*, 2NaO, 110, il faut deux fois plus de soude que pour neutraliser SO*. La quantité d’acide phospltorique strictement équivalente à SO* est donc '/«PhO*, dans les circonstances où Richter s’était placé.
vers 1804 par Dalton et qui a pour objet un ordre de faits complètement distincts de ceux qui ont été observés parWenzel et Richter. Ayant étudié la composition du gaz oléfiant et celle du gaz des marais, Dalton reconnut que, pour la même quantité de carbone, le dernier contient exactement le double de la quantité d’hydrogène qui est contenue dans le premier. Il fit des observations analogues concernant la composition de l'oxyde de carbone et de l’acide carbonique et celle des composés oxygénés de l’azote : il trouva la loi des proportions multiples.
Voici l’énoncé de cette loi : Lorsque deux corps simples ou composés forment ensemble plusieurs combinaisons, le poids de l’un d’eux étant considéré comme constant, les poids de lautre varient suivant des rapports très-simples. Ainsi, l'azote forme avec l’oxygène 5 combinaisons ; si l’on en prend des quantités telles que toutes renferment le même poids d’azote, les poids de l’oxygène seront entre eux comme les nombres 1 , 2, 3, 4, 5.
En effet,
Le protoxyde d’azote renferme sur 175 p.
d’azote 100 p. d’oxygène.
Le bioxyde d’azote —
L’acide nitreux —
I.’aride hyponitrique
L’acide nitrique —
Esprit élevé, Dalton ne s’arrêta pas aux faits, mais chercha à en rendre compte par une conception théorique. Reprenant l’idée de Leucippe et le mot d’Épicure, il supposa que les corps étaient formés par de petites particules indivisibles qu’il nomma atomes. A cette notion ancienne et vague il donna un sens précis en admettant, d’une part, que pour chaque
espèce de matière les atonies possèdent un poids invariable, et de l’autre que la combinaison entre diverses espèces de matière résulte de la juxtaposition de leurs atomes. Cette hypothèse fondamentale étant admise, le fait des proportions définies et le fait des proportions multiples trouvent une explication simple et satisfaisante. Les proportions définies suivant lesquelles les corps se combinent représentent les rapports invariables entre les poids des atomes qui se juxtaposent; et si un corps peut se combiner avec un autre en plusieurs proportions, de telles combinaisons multiples ne peuvent s’effectuer que par la juxtaposition de 1, de 2, de 3, de 4, etc. atomes d’un corps à un ou plusieurs atomès d’un autre corps. Il en résulte évidemment que si le poids de ce dernier corps est constant, les poids de l’autre, dans les diverses combinaisons, doivent être des multiples l’un de l’autre.
Comme conséquences immédiates de ces propositions, Dalton admettait que le poids atomique d’un corps composé était formé par la somme des poids atomiques des éléments, et que les proportions définies suivant lesquelles se combinent les corps composés, acides et bases, ne représentent que les rapports invariables de leurs poids atomiques. Ainsi les lois de Wenzel et de Richter n’apparaissaient que comme des cas particuliers d’une loi générale qui régit la composition de tous les corps : l’hypothèse des atomes en tentait l’explication.
Mais ces poids atomiques n’ont pas une valeur absolue : ils ne représentent autre chose que les rapports suivant lesquels les corps se combinent. Il fallait donc choisir une unité comme terme de comparaison. Dalton rapporta tous les poids atomiques à celui de l’bvdrogène qu’il posa = 1 . Dans son ouvrage intitulé : New
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System of Chemical Phtlosophy, et qui parut en 1808, il donna la table suivante :
Hydrogène. . .
Poids atomiques.
Nombres exacts.
Azote
Carbone. . . .
Oxygène. . . •
Soufre
Magnésie . . .
Chaux
Soude
Potasse ....
Strontiane. . .
Baryte
Fer
Zinc
Cuivre
Plomb
Argent
Platine
Mercure ....
On voit que pour un certain nombre de corps les nombres de Dalton se rapprochent sensiblement des nombres exacts. Cet accord est encore plus satisfaisant dansune table que donna Wollaston en 1814 (l)etdans laquelle les poids atomiques ou plutôt les équivalents (le mot est de Wollaston) sont rapportés à l’équivalent
de l’oxygène =10.
Lots de Gat-Lussac. Distinction entre les atomes et les équivalents. — Dans les premières années de ce siècle, la plupart des chimistes reconnaissaient comme vrais le fait des proportions définies et le fait des proportions multiples. Les uns s’en tenaient là,
(1) Annales de chimie, t. XC, p. 138.
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et employaient de préférence les expressions d'équivalents ou dénombrés proportionnels ; les autres, partisans des idées de Dalton, admettaient que les nombres proportionnels représentent les poids relatifs des atomes, et les nommaient poids atomiques. Mais équivalents et poids atomiques avaient alors la même valeur : ils représentaient les mêmes rapports. Pour Dalton, on le voit par la table donnée plus haut, l’eau était formée de I atome d’hydrogène (1), et de 1 atome d’oxygène (7), comme pour Wollaston, elle était formée de 1 équivalent d’hydrogène, et de 1 équivalent d’oxygène. Au fond les deux mots exprimaient une seule et même chose : la vraie théorie atomique n’était pas née.
Et pourtant à l’époque où écrivait Wollaston, les faits qui devaient amener les chimistes à séparer ces deux notions l’une de l’autre, étaient déjà découverts : Gay-Lus8ac avait posé, dès 1808, ses lois mémorables sur les volumes des gaz qui se combinent. Après avoir trouvé, en 1 805, avec A. dellumboldt, que l’hydrogène et l’oxygène se combinent exactement dans le rapport de 2 volumes du premier gaz et de 1 volume du second, il généralisa cette observation et montra qu’il existe un rapport simple, non-seulement entre les volumes de deux gaz qui se combinent, mais encore entre la somme des volumes de gaz qui entrent en combinaison et le volume qu’occupe la combinaison prise à l’état gazeux. Ainsi,
1) 2 volumes d’hydrogène se combinent avec 1 volume d’oxygène pour former 2 volumes de vapeur d’eau .
2) 2 volumes d’azote sont combinés avec 1 volume d’oxygène dans 2 volumes de protoxyde d’azote.
On voit que dans ces deux cas 3 volumes des gaz qui se combinent, se réduisent à 2 par l’effet de la combinaison. 11 y a condensation d'un tiers. Dans l'ammoniaque, il y a condensation à la moitié du
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volume primitif; au contraire dans le bioxyde d’azote et dans l’acide chlorhydrique, volumes égaux de deux gaz sont unis sans condensation. En effet :
3) 3 volumes d’hydrogène sont unis à 1 volume d’azote dans 2 volumes de gaz ammoaiac.
4) 1 volume d’azote est uni à 1 volume d’oxygène dans 2 volumes de bioxyde d’azote.
5) 1 volume d’hydrogène est uni à 1 volume de chlore dans 2 volumes de gaz chlorhydrique, etc.
La découverte de Gay-Lussac a une portée immense. En premier lieu elle apporta une confirmation éclatante à la loi des proportions définies, qui se trouva ainsi démontrée, non-seulement par la considération des poids, mais encore par celle des volumes. Et, chose digne de remarque, une preuve nouvelle n'était point superflue ; car la loi dont il s’agit trouvait encore, à cette époque même, quelques contradicteurs. Berthollet s’est efforcé de démontrer, jusqu’en 1808, que les proportions suivant lesquelles les corps se combinent ne sout pas absolument invariables. Mais sa grande autorité ne put prévaloir contre l’autorité des faits. La thèse contraire fut victorieusement soutenue par Proust.
Mais voici une autre conséquence de la découverte de Gay-Lussac. Si l’on peut admettre, avec Dalton, que les proportions définies suivant lesquelles les corps se combinent représentent les poids de leurs atomes, s’il est constant, d’après Gay-Lussac, que les volumes suivant lesquels les gaz s’unissent, sont entre eux dans des rapports simples et invariables, il est clair que les poids relatifs de ces volumes, c’est-à-dire les densités, doivent représenter les poids relatifs des atomes. Ainsi les poids atomiques des gaz doivent être proportionnels à leurs densités (ou au moins se trouver dans un rapport très-simple avec les densités). Il en résulte que
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pour trouver les poids relatifs des atomes des gaz simples, il suffit de déterminer et de comparer leurs densités. C’est là une conséquence immédiate de la loi de Gay-Lussac; et elle est importante à deux points de vue, d’abord en donnant un nouveau moyen pour la détermination ou pour le contrôle des poids atomiques, et puis en conduisant les chimistes à établir une distinction, entre la notion des poids atomiques et celle des équivalents. Jusque-là on les avait confondues. Dorénavant une telle confusion n'était plus possible. Ce point est important et il convient de l’établir clairement.
Nous avons vu que Dalton, ayant pris pour unité le poids atomique de l’hydrogène, adoptait pour le poids atomique de l’oxygène, le nombre 7 (le chiffre exact est 8); qu’il envisageait l’eau comme formée de 1 atome d’hydrogène et de 1 atome d’oxygène. Mais comme l’hydrogène se combine avec l’oxygène dans le rapport de 2 volumes à 1 volume, si l’on admet que les poids atomiques sont proportionnels aux densités, il faut admettre aussi que la combinaison s’accomplit dans le rapport de 2 atomes à 1 atome. En effet, les densités de l’hydrogène et de l’oxygène sont entre elles :: 1 : 1 6, et non pas :: 1 : 8, comme l’exigerait l’hypothèse atomistique de Dalton sur la composition de l’eau. Si donc 1 est le poids atomique de l’hydrogène, 16 sera celui de l’oxygène; et puisque la combinaison des deux corps s’effectue dans le rapport de 1 : 8 ou de 2 ; 16, il en résulte évidemment que l’eau est formée de 2 atomes d’hydrogène et de 1 atome d’oxygène. Cette conséquence est inévitable si l’on admet la proportionnalité entre les poids atomiques et les densités. En ce qui concerne les gaz simples, les chimistes ont été conduits à admettre cette proportionnalité, et à envisager les volumes comme représentant les atomes.
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Et cette conclusion a été fortifiée par des considérations tirées des propriétés physiques des gaz. Pris à une distance convenable de leur point de liquéfaction, ils se dilatent ou se compriment sensiblement de la même manière sous l’influence des mêmes variations de température ou de pression.
On a donc admis, et Ampère l'a dit le premier (1), que des volumes égaux de deux gaz renferment le même nombre d’atomes, et que, par conséquent les poids atomiques des gaz simples sont proportionnels à leurs densités. C’est ainsi que les découvertes de Gay-Lussacsont devenues une des bases de la théorie atomique. A cet égard Berzelius s’exprime ainsi (2) : « Si l’on dit atome au lieu de volume et si l’on considère les corps à l’état solide, au lieu de les prendre à l’état gazeux, on trouve dans la découverte de Gay-Lussac un des arguments les plus directs en faveur de l’hypothèse de Dalton. »
Chose curieuse, ce dernier a combattu, dans le principe, les idées émises par Gay-Lussac, et l’on s’explique cette singulière opposition en se rappelant que Dalton avait admis que, lorsque deux corps ne forment qu’une seule combinaison, celle-ci s'effectue atome par atome. La loi des volumes renversait cette hypothèse qui n’avait d’ailleurs aucune base solide. Cette loi fut bientôt acceptée par tous les chimistes; et parmi ceux qui en tirèrent un parti excellent, au point de vue du développement de la théorie atomique, il faut citer en première ligne Berzelius.
Poids atomiques et notation de Berzelius. — Les travaux considérables du chimiste suédois sur les équivalents et les poids atomiques, datent presque de
(1) La même pensée a été émise par le chimiste italien Avogadro.
(2) Traité de Chimie, édition française de 1831, t. IV, p. 532.
la même époque que ceux de Dalton. Pendant qu'il préparait, vers 1807, la première édition de son Traité de chimie , il eut occasion de lire l’ouvrage de Richter et le tira de l’oubli. Il ramena l’attention des chimistes sur les lois qui président à la composition des sels.
Richter avait dit que pour un même genre de sels, il existe un rapport constant entre la quantité d’acide et la quantité d’oxygène de la base. Rerzelius confirma cette proposition et lui donna une forme plus saisissante en établissant que, pour un même genre de sels, il existe un rapport constant et simple entre la quantité d’oxygène de l’acide et la quantité d’oxygène de la base; ainsi il fit voir que dans les sulfates neutres ce rapport est de 3 : 1 , dans les nitrates de 5 : 1 , dans les carbonates neutres de 2 ; 1.
Ici le grand progrès est moins peut-être dans l’énoncé d’une loi que dans la supériorité des analyses. Bergmann avait fait beaucoup d’analyses, Wenzel en avait fait d’exactes ; personne n’avait atteint au degré de précision auquel arriva Rerzelius, le créateur des méthodes analytiques modernes. 11 commença ses travaux dès 1 808, et en 1 81 5 il était en mesure de donner une table de poids atomiques, fondée sur ses propres déterminations, et bien plus exacte que celle de ses devanciers. Il compara les poids atomiques à celui de l’oxygène qu’il posa = 100. Celui de l’hydrogène était = 6,24. Ici apparaît clairement l’influence des découvertes de Gay-Lussac sur la fixation des poids atomiques. En effet le rapport des poids atomiaues 100 : 6,24, ou 16 : 1 , est celui des densités. Wollaston avait donné pour les équivalents de l’hydrogène et de l’oxygène les nombres 1 0 et 1 . 32 ou 7.56 et 1 qui s’éloignent peu des nombres de Dalton. Ces nombres, qui représentent les rapports pondéraux suivant lesquels l’oxygène se combine avec l’hydrogène, sont de
vrais équivalents; les nombres de Berzelius qui expriment les rapports pondéraux qui existent entre volumes égaux d’hydrogène et d’oxygène, sont de vrais poids atomiques.
Mais cette distinction apparaîtra plus clairement encore dans la notation chimique dont Berzelius a introduit l’usage dans la science. Dalton représentait la composition de l’eau par le symbole OO, dans lequel O marque 1 atome d’hydrogène, et O 1 atome d’oxygène. Berzelius exprimait cette composition par la formule IPO, dans laquelle H* représente 2 atomes d’hydrogène et O 1 atome d’oxygène. Il se servait aussi d’une notation abrégée. Ainsi la formule de l’eau étant écrite H, la lettre H représentait 2 atomes d’hydrogène et le • I atome d’oxygène. Au reste Berzelius attachait un sens particulier à ces symboles barrés. Ils représentaient ce qu’il appelait des atomes doubles. Pour lui, 2 atomes d’hydrogène H ou 2 atomes de chloreGl étaient pour ainsi dire inséparables, parce qu’ils entraient ensemble en combinaison. Ainsi 1 atome double d’hydrogène (2 atomes) entrait en combinaison avec \ atome simple d’oxygène. \ atome double d’hydrogène entrait en combinaison avec 1 atome double de chlore. Berzelius écrivait la formule de l’eau H = H , 0, celle de l’acide chlorhydrique HG1=H , CI’; celle de l’ammoniaque H , Az=H*Az*; celle du chlorure de calcium CaGl=CaCF. Pour certains corps les atomes doubles représentaient donc les quantités qui entraient en combinaison, c’est-à-dire les équivalents. L’idée des atomes doubles n’est plus acceptable aujourd’hui dans le sens qu’y attachait Berzelius. Mais ce qu’il importe de faire remarquer, c’est que, ayant pris pour unité 1 atome d’oxygène, il admettait que les atomes de l’hydrogène, du chlore, de l'azote, du phosphore, de l’arsenic, etc., ne représentaient que la moitié d’un équi-
valent, et qu’il fallait \ atome double (ou 2 atomes) de ces corps pour faire un équivalent. Cette conclusion était parfaitement logique.
Dans les tables que l’illustre chimiste suédois a données, on voit figurer, indépendamment des poids atomiques simples, des poids atomiques doubles qui représentent les proportions suivant lesquelles les corps entrent en combinaison, ce qu’on a nommé les équivalents. Voici les nombres de Berze'ius :
ÉQUIVALENTS
Oxygène
Symboles,
Symboles.
Hydrogène. . .
Azote
Fluor
Fl
Fl
Chlore
Ol
Brome
Br
Iode
Soufre
Sélénium. .. .
Se
Se
Tellure
Te
Te
Phosphore. ..
Arsenic
As
ÀS
Carbone
Bore
Bo
Bo
Silicium
Si
Si
Potassium. ..
Sodium
Na
Na
Lithium
Calcium
Ca
Ca
Barium
Ba
Ba
Strontium. . .
Sr
Sr
Magnésium. .
Mg
Mg
Aluminium . .
Al
Al
Glucinium. . .
Gl
fri
Zirconium. . .
Zr
Ir
Manganèse...
Mn
Mn
Chrome
Cr
Cr
Uranium. . . .
POIDS ATOMIQUES. ÉQUIVALENTS
Symboles. Symboles.
Fer
Fe
Fe
Cobalt
Co
Co
Nickel.......
Ni
Ni
Zinc
Zn
Zn
Cadmium... .
Cd
Cd
Cuivre
Cu
Cu
Plomb
Pb
Pb
Bismuth
Bi
Étain
Sn
Sn
Titane
Ti
Ti
Tungstène. . .
Molybdène.. .
Mo
Mo
Antimoine. . .
Sb
Sb
Mercure
Hg
Argent
Rhodium. . . .
Palladium....
Pd
Pd
Platine
PI
PI
Iridium
lr
Ir
Osmium
Os
" Os
Or
Au
•Au
Les principes qui ont guidé Berzelius dans la détermination des poids atomiques sont simples et ses méthodes sont rigoureuses. Il variait ees dernières et les contrôlait l’une par l’autre. Il apprenait ainsi, comme
(1) Les nombres que nous donnons ici ne sont point ceux qui figurent dans les premières tables de Berzelius. Nous avons cru devoir donner les poids atomiques qu’il avait adoptés définitivement, et nous les avons extraits de la dernière édition allemande de son grand Traité (Appendice au t. III, Tabula: alomiae). Parmi les équivalents des métaux on remarquera que ceux de l'aluminium, du glucinium, du bismuth, de l’antimoine, du rhodium, de l’or, sont doubles des poids atomiques. Berzelius admettait que les combinaisons de ces corps renfermaient au moins deux atomes de métal. Ainsi il écrivait Al O 1 , Al£l*, BiO\ BiOl 1 , S b O 1 , S b Cl 1 , R Cl (protochlorure de rhodium), AuCd (prolochlorure d’or), Au Cri’, etc. On voit que dans tous ces composés la quantité du métal qui entre en combinaison (et qu’on nomme improprement son équivalent) est représentée par deux atomes.
il le dit modestement (1), à découvrir les fautes qu’il avait d’abord commises, et eut enfin la satisfaction de trouver une grande concordance entre les résultats des analyses et les calculs de la théorie.
En général, il prenait pour le poids atomique d’un métal la quantité de ce métal qui se combine avec 1 00 d’oxygène pour former le premier degré d’oxydation. Néanmoins, il dévia de cette règle dans un certain nombre de cas. .
Ainsi il admettait que les poids atomiques du cuivre et du mercure sont représentés par les quantités de ces métaux qui se combinent avec 100 d’oxygène pour former le second degré d’oxydation. A partir de 1826(2), il a représenté la composition des oxydes de cuivre et de mercure par les formules
Cu* O, CuO ; llg*0, HgO.
Oxyde cuivreux. Oxyde cuivrique. Oxyde mercureux. Oxyde mercurique.
Parmi les raisons qui l’ont conduit à cette dérogation de la règle indiquée plus haut, il faut en citer deux qui offrent une grande importance.
En 1819 et en 1820 se sont succédées deux grandes découvertes qui ont exercé une influence marquée dans le développement de la théorie atomique.
La première en date est celle de Dulong et Petit concernant les relations qui existent entre la chaleur
(1) Lehrbuch der Chemie , 1845, t. III, page 1160.
(2) En 1815 il admettait pour un certain nombre de métaux des poids atomiques doubles de ceux qu’il a adoptés plus tard. Ainsi il écrivait à celle époque
FeO', FeO 5 ; CuO, CuO*;
Oxyde ferreux. Oxyde ferrique. Oxyde cuivreux. Oxyde cuivrique.
HgO, HgO’; PbO*, AgO*, etc.
Oxyde mercureux. Oxyde mercurique. Oxyde plombiquc. Oxyde argentique.
LOI DES CHALEURS SPÉCIFIQUES
spécifique des corps simples et leurs poids atomiques; la seconde est celle de l’isomorphisme qui est due à Mitscherlich.
Loi des chaleurs spécifiques. — Dulong et Petit ont montré que la chaleur spécifique des corps simples est en raison inverse de leurs poids atomiques, de telle sorte que si l’on multiplie ces deux quantités l’une par l’autre, on obtient un produit constant.
Cela revient à dire que les atomes des corps simples, si différents les uns des autres par leurs poids relatifs, possèdent sensiblement la même chaleur spécifique. C’était là un résultat fort inattendu, qu’on pouvait regarder comme une confirmation éclatante de l’hypothèse des atomes.
Voici les résultats obtenus par Dulong et Petit :
Corps
Chaleur
Poids
Produit du poids atomique
simples.
spécifique.
des atomes.
par la chaleur
Soufre
spécifique.
Or
Platine....
Étain
Bismuth. . .
Cuivre. .. .
Plomb
Zinc
Nickel. . . .
Fer
Quelques
exceptions
à la loi des chaleurs spéci-
fiques ont été signalées.
Parmi les corps
simples expé-
rimentés par Dulong et Petit, l’arsenic, l’antimoine, l’argent, le tellure, le cobalt, n’ont pas présenté cette relation remarquable entre les poids atomiques et les chaleurs spécifiques. Mais les exceptions dont il s’agit
ISOMORPHISME.
peuvent être attribuées, d’une part, T l’ignorance où l’on était des vrais poids atomiques; de l’autre, à des erreurs commises dans la détermination des chaleurs spécifiques, erreurs que les recherches classiques de M. Régnault ont fait disparaître plus tard. Nous reviendrons sur ce sujet.
Pour faire apprécier le secours que la loi des chaleurs spécifiques a apporté, à l’époque dont il s’agit, à la théorie atomique, il nous suffira de faire remarquer que, dans le cas du cuivre et de quelques autres métaux, elle a contribué à faire connaître la vraie série d’oxydation de ces métaux et à fixer le choix en faveur des poids atomiques qui ont été généralement adoptés(1 ). Ainsi le poids atomique du cuivre, rapporté à 100 d’oxygène, est 395,7 et non pas 791,4 : le premier nombre s’accorde avec la loi des chaleurs spécifiques.
Isomorphisme. — La grande découverte de Mitscherlich a rendu des services du même genre. Elle peut être énoncée ainsi : Les corps composés d’un égal nombre d’atomes disposés de la même manière cristallisent sous des formes identiques ou presque identiques. La ressemblance des formes extérieures résulte de la similitude de la structure atomique. Et les corps isomorphes offrent cette particularité remarquable, qu'ils peuvent se mêler en proportions indéfinies dans les cristaux, sans que la forme de ceux-ci soit sensiblement altérée.
Mais voici une conséquence nécessaire de cette loi. Toutes les fois que deux corps sont réellement isomorphes, ils possèdent une structure atomique semblable.
(1) Bcrzelius, Irait? de chimie, édition française do 1831, t. IV, p. 601 (voir aussi la note de la page 23).
ISOMORPHISME.
Leur composition doit donc être exprimée par des formules analogues. Le sulfate de cuivre et le sulfate ferreux peuvent se mêler dans les cristaux, et la forme de ces cristaux est celle du sulfate ferreux, toutes les fois que la proportion du sulfate de cuivre est moindre que -jl- Les cristaux mixtes renferment sept molécules d’eau, comme les cristaux du vitriol vert. Si, au contraire, la proportion du sulfate de cuivre dépasse -J-jJ-, le sel mixte affecte la forme du vitriol bleu (prisme dissymétrique) et renferme alors, comme celui-ci, cinq molécules d’eau. Cesdeux vitriols, qui peuvent cristalliser ensemble, doivent donc posséder la môme structure atomique. Et si le vitriol vert renferme un atome de fer, le vitriol bleu doit renfermer de même un atome de cuivre. Il en résulte que l’oxyde ferreux et l’oxyde cuivrique renferment chacun un atome de métal et un atome d’oxygène, et qu’il faut prendre pour poids atomique du cuivre la quantité de ce métal qui se combine avec un atome d’oxygène (100 d’oxygène), pour former le second oxyde du cuivre, c’est-à-dire l’oxyde cuivrique.
L’isomorphisme et la loi des chaleurs spécifiques s’accordent donc à faire adopter pour cet oxyde la formule CuO, circonstance qui fixe le poids atomique du cuivre. On sait, d'un autre côté, que les deux oxydes dont il s’agit sont isomorphes avec les protoxydes de nickel et de cobalt, de manganèse, avec l’oxyde de zinc et avec la magnésie. Tous ces oxydes possèdent la même composition atomique. Voici un autre exemple . l’alun de fer et l’alun ordinaire peuvent cristalliser ensemble, et quelles que soient les proportions du mélange, la forme des cristaux est toujours l’octaèdre régulier. Le sulfate double d’alumine et de potasse est isomorphe avec le sulfate ferrico-potassique. Les deux sulfates, les deux oxydes doivent donc posséder la
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même composition atomique, et si l’oxyde ferrique renferme deux atomes de fer et trois atomes d’oxygène, l’alumine doit être formée de deux atomes d’aluminium et de trois atomes d’oxygène.
Tel est le secours que la loi de l’isomorphisme prête à la construction des formules et à la fixation des poids atomiques.
Notation en équivalents. — Les découvertes de Gay-Lussac, de Dulong et Petit, de Mitscherlich avaient apporté aux idées de Dalton une puissante confirmation et les immenses travaux de Berzelius leur avaient donné une base solide. Pendant vingt ans, le système de poids atomiques et la notation du grand chimiste suédois ont régné dans la science, grâce à l'autorité légitime et incontestée de son nom. Pourtant quelques objections se sont élevées contre cette notation et l’idée des atomes doubles a rencontré une certaine opposition. Pourquoi admettre, disait Gmelin (1), que les équivalents de l’hydrogène, du chlore, du brome, de l'azote, etc., sont formés par des atomes doubles, alors que les atomes simples de ces corps n’existent en réalité dans aucune combinaison? L’atome, c’est la plus petite quantité d’un corps qui entre dans un composé. Les équivalents des corps précédents représentent donc des atomes, et il convient de prendre pour leurs poids atomiques des nombres doubles de ceux qu’avait fixés Berzelius, conformément à la théorie des volumes. Les formules de l’eau, de l’acide chlorhydrique, de l’ammoniaque, deviennent ainsi HO, HCl, AzlF,
Élever de telles objections, c’était s’inspirer de nouveau des idées de Dalton et de Wollaston; c’était,
(1) Handbuch der Chemie, (v édit., t. I, p. 47.
en réalité, faire un pas en arrière, car on ne tenait aucun compte des découvertes de Gay-Lussac. Et pourtant cette notation en équivalents, qui était ainsi inaugurée, a fini par conquérir, pendant les années 1843 et 1844, l’assentiment unanime des chimistes. L’idée des atomes, disait-on, et la notation atomique reposent, en définitive, sur une hypothèse; les équivalents sont une réalité. La notation en équivalents est donc préférable : elle s’en tient aux faits.
C’est ainsi que les objections élevées contre l’idée des atomes doubles, qui formait en effet le point vulnérable de la doctrine de Berzelius, ont fait abandonner la notation atomique et adopter la notation en équivalents, dont beaucoup de chimistes se servent encore aujourd’hui. Les équivalents qui servent de base à cette dernière notation sont, à peu d'exceptions près, ceux qui sont indiqués dans la cinquième colonne du tableau des pages 21 et 22. Seulement, on est convenu aujourd'hui de les rapporter à l’hydrogène pris pour unité.
Les voici sous cette dernière forme :
TABLEAU DES ÉQUIVALENTS DES CORPS SIMPLES
Aluminium
Cérium
Antimoine
Césium
Argent.. . :
Chlore
Arsenic
Chrome
Azote
Cobalt
Barium
Cuivre
Bore
Etain
Brome
Fer
Cadmium
Fluor
Calcium
Glucinium
Carbone
Hydrogène
(1) Oxyde de glucinium GIO.
Iode
Rubidium
Iridium
Ruthénium. . . .
Lanthane
Sélénium
Lithium
Silicium
Magnésium
Sodium
Manganèse
Soufre
Mercure
Strontium
Molybdène
Tantale
Nickel
Tellure
Niobium
Thallium
Or
Thorium
Osmium
Titane
Oxygène
Tungstène
Palladium
Uranium
Phosphore
Vanadium
Platine
Yttrium
Plomb
Zinc. .
Potassium
Zirconium
Rhodium
Il est à remarquer que cette notation n’a jamais été appliquée d’une manière rigoureuse; de plus les progrès de la science devaient bientôt la rendre insuffisante et engager les chimistes qui y persévéraient dans de singulières inconséquences.
Faisons remarquer d’abord que la composition des bases polyacides telles qne l’alumine ou l’oxyde ferrique a presque toujours été exprimée par des formules moléculaires, et non par des formules équivalentes. On savait qu’une molécule d’alumine sature trois molécules d’acide sulfurique, et l’on nommait, à tort, cette quantité d’alumine un équivalent d’alumine. Le vrai équivalent de l’alumine, c’est-à-dire, la quantité d’alumine qui équivaut à une moléculê de potasse ou d’oxyde d’argent est la quantité d’alumine qui ren-
(1) Acide silicique Si O*.
(2) Acide tantalique TaO*.
(3) Thorine Th O.
(4) Zircone Zr O*.
ferme un équivalent d’oxygène; c’est cette quantité qui sature un équivalent d’acide sulfurique. Dans la nolation en équivalents, l’alumine doit donc être représentée par la formule Al’O et le sulfate d’alumine par la formule Al'Ü,SO s ou SA1’0‘. Ainsi écrivait Gay-Lussac ( 1 ). La formule généralement usitée Al’OVïSO*, n’exprimait pas un équivalent de sulfate d’alumine, mais une molécule de sulfate d’alumine.
Des remarques analogues s'appliquent aux acides polybasiques, dont la découverte, due à M. Graham, a, sinon introduit dans la science, du moins clairement défini la notion des molécules polyatomiques. M. Graham, a démontré que l’acide phosphorique ordinaire sature trois équivalents d’une base RO. Dès lors il est évident qu’une molécule d’acide phosphorique, qui sature trois équivalents d’oxyde d’argent, ne saurait équivaloir à une molécule d’acide acétique qui n’en sature qu’une. L’équivalent de l’acide phosphorique est la quantité de cet acide qui sature un équivalent d’oxyde d’argent et sa formule équivalente est iPhO 5 . Gay-Lussac employait de telles formules, et jusque dans cette particularité on voit percer la rigueur de son esprit.
Au surplus Richter ne s’y était pas trompé et le nombre qu’il donne dans ses tables, représente bien la quantité de cet acide qui sature 1 équivalent de soude dans le phosphate bisodique. (Voir la note de la page 11 .)
Est-ce à dire que cette notation en équivalents que Gay-Lussac avait adoptée, soit préférable à la notation moléculaire quiemployaient d’autres chimistes moins conséquents que lui? 11 faudrait répondre par l’affirmative si les formules chimiques servaient uniquement à représenter l’équivalence entre les corps. Mais il n’en
(1) Cours de chimie, 1828. 8" leçon, page 16.
est pas ainsi. Leur langage est plus élevé et plus significatif. Elles sont faites pour marquer la complication des molécules, et lorsqu’elles interviennent pour peindre une réaction, elles doivent représenter les corps qui y entrent, ceux qui en sortent, en un mot le mouvement moléculaire. La notation en équivalents est impuissante à cet égard. Elle voile des particularités fort importantes dans les réactions, ou dans la constitution des corps. Lorsqu’elle représente le sulfate d’alumine par la formule SO’jAl O, elle ne fait point apercevoir la nature polyacide de l’alumine; lorsquelle représente le phosphate d’argent par la formule JPhO'jAgO, elle masque la nature tribasique de l’acide phosphorique. Voilà pourquoi les chimistes ont préféré, comme instinctivement, la notation moléculaire à la notation équivalente, pour les sels dont il s’agit.
On voit par ce qui précède qu’après avoir signalé une différence entre les' atomes et les équivalents, les progrès de la science ont conduit à séparer la notion de la molécule de celle de l’équivalent d’un corps composé. Les molécules, en effet, ne sont pas toujours équivalentes entre elles; une molécule d'acide phosphorique n’équivaut pas à une molécule d’acide acétique, et une molécule d’alumine n’équivaut pas à une molécule d’oxyde d’argent.
Les distinctions dont il s’agit n’ont pas été établies en un jour. 11 est des idées qui fermentent longtemps dans les esprits avant de se dégager. Le mérite d’avoir clairement défini les mots atome, équivalent, molécule, appartient principalement à Gerhardtdont nous allons exposer brièvement les travaux.
Poids atomiques et notation de Gerhardt. — Gerhardt est revenu à la notation atomique, mais il y a introduit des changements importants. D'abord, il a
fait ressortir les inconvénients du système des équivalents lorsqu’il s’agit de représenter la composition et les réactions des corps organiques. En adoptant pour le carbone, l’hydrogène, l’oxygène, les équivalents C = 6 ; H = 1 ; O = 8, on donne aux composés organiques des formules telles que le nombre des équivalents de carbone est toujours divisible par deux, ou, en d’autres termes, que les molécules organiques s’accroissent par nombres pairs d’équivalents de carbone; de plus, lorsque ces molécules se détruisent ou se simplifient dans les réactions énergiques, en perdant du carbone sous forme d’acide carbonique, de l’hydrogène sous forme d’eau, ce n’est jamais un équivalent d’acide carbonique, CO*, ou un équivalent d’eau HO qui se dégage, mais ce sont deux ou un multiple de deux équivalents d’acide carbonique ou d’eau.
Gerhardt a fait ressortir cette conséquence étrange de la notation en équivalents. Pourquoi, disait-il, aucune réaction de la chimie organique ne donneraitelle lieu à la formation d’un équivalent d'acide carbonique, d’un équivalent d’eau? Cela est dû apparemment à quelque faute commise dans la fixation des poids atomiques du carbone et de l’oxygène. En effet, si la plus petite quantitité d’acide carbonique qui est engendrée par une réaction est C’0\ cette quantité représente sans doute une molécule d’acide carbonique. Celle-ci renferme donc 12 de carbone et 32 d’oxygène et il convient de la représenter par la formule CO', dans laquelle C représente 12 de carbone et O 16 d’oxygène. D’un autre côté si la plus petite quantité d’eau qui est engendrée par une réaction est H’O s cette quantité représente une molécule d’eau, et il convient de l’exprimer par la formule H’O dans laquelle H représente 1 d’hydrogène et O 16 d’oxygène. C’était revenir pour l’hydrogène, l’oxygène, et le carbone aux
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poids atomiques de Berzelius. Caries nombres 1 — 16
— 12 sont entre eux comme les nombres 6 25 — 100
— 75. C’était revenir aussi à la notation atomique qui prend pour base les considérations sur les volumes, c’est-à-dire les lois de Gay-Lussac. A mon sens, Gerhardt n’a pas insisté assez sur celte double particularité. S’il avait invoqué en faveur de la réforme qu’il projetait l’autorité de ces deux grands noms de Gay- Lussac et de Berzelius, il eût singulièrement calmé la méfiance des uns, l’opposition des autres. «Voyez, eût dit un diplomate, je reviens à la notation à laquelle vous étiez tous habitués; j'y introduis seulement quelques changements que rendent nécessaires les progrès de la science. » Mais l’ardeur de ses convictions et la fougue de son caractère lui ontdictéun langage moins modéré et moins prudent. Il avait des allures militantes et le ton d’un réformateur.
Et, de fait, les changements qu'il a introduits dans le système des poids atomiques et dans la notation de Berzelius, n’étaientrien moins qu’insignifiants. Avec lui il a dédoublé les équivalents de l’hydrogène, du chlore, du brome, de l’iode, du fluor, de l’azote, du phosphore, de l’arsenic pour en faire des poids atomiques(l). Mais
(1) Gerhardt disait : Il faut ou bien dédoubler les équivalents de l’hydrogène, du chlore, du brome, de l’iode, du fluor, de l’axote, du phosphore, de l’arsenic et des métaux, ou bien il faut laisser à ces équivalents leur valeur actuelle et doubler ceux de l’oxygène, du carbone, du soufre, du feélénium. Dans les deux cas on obtient les mêmes rapports. On s’en persuade en consultant le tableau suivant où figurent les nombres obtenus à l’aide de ces deux procédés :
Br.
Az.
Ph.
As.
Hg
Se
Équivalents
Poids ato- 1
miques . j
ll-l
Gerhardt a pensé qu’il était plus convenable d’adopter les derniers
cette réduction des équivalentsa la moitié, il l’a étendue aux métaux eux-mêmes. Reprenant et développant une idée d’abord émise par Laurent, il compara les oxydes RO avec l’eau et y admit deux atomes de métal et un atome d’oxygène. La densité de la vapeur du mercure (6,9) comparée à celle de l’oxygène (1,1056), lui a fourni un puissant argument à l'appui de cette thèse. La formation de l’oxyde mercurique exigerait 2 volumes dé vapeur de mercure pour 1 volume d’oxygène, car
■ est sensiblement = — •
Si le poids atomique de l’oxygène est 8, celui du mercure est 50 et la formule de l’oxyde mercurique est Hg’O. L’analogie conduit à attribuer aux autres protoxydes la formule générale R’O et à dédoubler les équivalents des métaux qui les forment.
Telles sont les bases du système de poids atomiques de Gerhardt et de la notation qui en découle.
Pour certains corps, cette notation se confond avec celle de Berzelius, pour d’autres elle s’en écarte. Dans tous les cas, elle repose sur un développement plus conséquent de la théorie des volumes. A peu d’exceptions près, les formules des composés volatils répondent à 2 volumes de vapeur. Dans la notation de Berzelius, les mêmes formules répondaient tantôt à 2, tantôt à 4 volumes de vapeur. On en jugera par le tableau suivant :
nombres rapportés à l’hydrogène pris comme unité. Il appelait ces nombres des équivalents, par habitude, sans doute, car ce ne sont pas des équivalents, comme Gmelin l’a fait justement remarquer dès 1844 ( Ilatulbuch , 4* édition, t. IV, p. 26). Mais dans ce cas la défaillance du langage n’enlève rien à la force des idées.
Noms
des composés.
Eau
Hydrogène sulfuré
Acide chlorhydrique. . .
Acide iodhydrique
Ammoniaque
Hydrogène phosphore. .
Hydrogène arsénié
Gaz hypochloreux .
Notation de Berzulius.
Notation de Gerhard t.
H’Cl’
lm*
Az’H*
Ph’R“
As’H‘
Cl’O
= 2 vol.
= 2 vol.
=4 vol.
= 4 vol.
= 4 vol.
= 4 vol.
= 4 vol.
= 2 vol.
HCl
AzH‘
PhH’
AsH*
Cl’O
=2 vol.
= 2 vol.
= 2 vol.
= 2 vol.
= 2 vol.
= 2 vol.
= 2 vol.
= 2 vol.
Gaz hypochlorique .
Cl’O*
= 4 vol.
C’II'O
= 2 vol.
Ether
= 2 vol.
= 2 vol.
La comparaison de ces deux systèmes de formules donne lieu à plusieurs remarques importantes. Les rapports entre les poids atomiques de l’hydrogène, de l’oxygène, de l’azote, du chlore, du carbone étant les mêmes dans les deux notations, il est évident, en premier lieu, que les formules des corps renfermant ces éléments devaient être identiques, dans le cas où elles représentaient 2 volumes; en second lieu, que les formules de Berzelius devaient être doubles des formules de Gerhardt, dans le cas où les premières représentaient 4 volumes. Ainsi la formule par laquelle Berzc-
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lius représentait la composition de l’acide azotique est exactement le double de la formule de Gerhardt.
On peut se demander pourquoi le fondateur de la notation atomique préférait ces formules doubles, répondant à 4 volumes de vapeur, aux formules simples qui ramenaient tous les composés volatils, à peu d’exceptions près, au même volume. Il avait pour cela de bonnes raisons. Il admettait que les corps composés se forment toujours par addition de leurs éléments, de telle sorte que dans une combinaison chacun des composants occupe une place distincte. D’après lui , les combinaisons sont plus ou moins compliquées, mais elles renferment toujours deux éléments simples ou composés eux- mêmes, lesquels sont juxtaposés et comme opposés l’un à l’autre. L’affinité résulte de cette opposition entre des forces contraires qui tendent à se neutraliser, et ces forces contraires, qui président aux combinaisons chimiques, sont de nature électrique. Il y a deux lluides électriques : donc toute combinaison renferme deux éléments, l’un électropositif, l’autre électro-négatif. Tel est, en peu de mots, le système de Berzelius : c’est le dualisme doublé de la théorie électro-chimique.
On voit maintenant pourquoi Berzelius représentait l’acide azotique par la formule Az’0 5 ,H’0. C’était pour lui une combinaison du second ordre renfermant intégralement tous les éléments de l’acide azotique, d’un côté, tous les éléments de l’eau, de l’autre. Le premier formait l’élément électro-positif, le second l’élément électro-négatif. Diviser une telle formule en deux, c’était déranger toute l’économie de son système; car, dans la formule simple, on ne trouve ni les éléments de l’eau, ni ceux de l’acide azotique anhydre.
De même, les azotates renferment intégralement les
éléments de l’acide azotique et ceux de l'oxyde* et, en supposant que Berzelius eût adopté pour les métaux des poids atomiques moitié moins grands, il eût écrit les azotates Az*0‘,R’0. Ses idées lui défendaient de réduire cette formule et toutes les formules analogues.
La chimie moderne a changé tout cela. La découverte des substitutions a porté les premiers coups à la théorie électro-chimique. On se rappelle cette lutte mémorable où un chimiste, jeune encore, osait attaquer dans ses idées les plus chères ce dominateur illustre, dont l’autorité, conquise avec tant de gloire et exercée depuis vingt ans, trouvait en M. Dumas un puissant contradicteur. On se rappelle cette discussion brillante qui prouva victorieusement que le chlore, élément électro-négatif, peut se substituer à l’hydrogène, élément électro-positif; que le chlore peut entrer dans les molécules organiques autrement que par addition moléculaire. C’est là le commencement de la chimie nouvelle.
Gerhardt est venu et a dit : Aucune combinaison ne se fait par addition moléculaire; toutes s’accomplissent par substitution. Le germe de cette pensée est dans une hypothèse qu’avait émise autrefois Ampère, concernant la combinaison du chlore avec l’hydrogène. Il avait envisagé la formation de l’acide chlorhydrique comme due à une double décomposition. Si, disait-il, 2 volumes de chlore, qui représentent 2 atomes, se combinent avec 2 volumes d’hydrogène, qui représentent pareillement 2 atomes, pour former 4 volumes d’acide chlorhydrique, il est évident que 2 volumes de cet acide contiendront 1 volume ou un atome de chlore, et les deux autres volumes l'autre atome de chlore; et de même pour l’hydrogène. 11 est donc évident qu’il y a eu échange entre les atomes
d’hydrogene et de chlore, c’est-à-dire double décomposition.
HH-f CICI=HCi + HCI.
M. Dumas a exprimé la même pensée sous une autre forme, en disant que, dans la combinaison de l’hydrogène et du chlore, les atomes physiques de ces corps se coupent en deux('l). M. Dumas a nommé atomes physiques ce que Gerhardt a désigné sous le nom de molécules. Une molécule de chlore renferme deux atomes et correspond à 2 volumes. Le chlore libre est du chlorure de chlore, d’après Gerhardt; l’hydrogène libre, c’est de l’hydrure d’hydrogène. La molécule d’acide chlorhydrique (C1I1) renferme autant d’atomes que la molécule d’hydrogène (IIH) ; et si la molécule d’acide cyanhydrique est Cyll, la molécule de cyanogène doit être représentée par CyCy. Le cyanogène libre est du cyanure de cyanogène.
Ainsi, non-seulement les molécules des corps composés correspondent à 2 volumes; les molécules des corps simples eux-mêmes sont dans ce cas. Par leur complication moléculaire, ces derniers se rapprochent des corps composés; seulement les atonies élémentaires qu’ils renferment sont de la même espèce. Les corps simples peuvent donc se prêter aux doubles décompositions, comme les corps composés eux-mêmes. Dans toutes les réactions chimiques, ce sont les molécules qui entrent en conflit et échangent leurs atomes de manière à donner naissance à de nouvelles molécules. Lorsque l’hydrogène se combine avec l’oxygène, il attaque une molécule d’oxygène qui se défait et se convertit en deux molécules d’eau.
HH = H*0 + H
(1) Humas, Philosophie chimique, p. 265.
De même, la combinaison des acides avec les bases repose sur une double décomposilion. Lorsque l’acide acétique se combino avec l’oxyde d’argent, il y a échange d’éléments entre deux molécules d’acide et une molécule d’oxyde d’argent : de l’eau et de l’acétate d’argent se forment par double décomposition.
2C Ï H'0*4- Ag , 0=2C , (H I Ag)0*-f H’O.
Ainsi, l’acétate d’argent ne renferme pas, comme le suppose Berzelius , tous les éléments d’une molécule d’oxyde d’argent. Il renferme un seul atome d’argent qui s’est substitué à un seul atome d’hydrogène dans une molécule d’acide acétique.
Telles sont les idées qui sont en connexion intime avec le système des poids atomiques et avec la notation de Gerliardt, et qui ont conduit à une séparation définitive de la notion des atomes et de celle des molécules.
I . 'atome est la plus petite quantité d’un élément qui puisse exister dans un corps composé, comme masse indivisible par les forces chimiques.
La molécule est un groupe d’atomes formant la plus petite quantité d’un corps simple ou composé, qui puisse exister à l'état libre, entrer dans une réaction ou en sortir.
SII-
Le système de poids atomiques et la notation de
Gerliardt n’ont jamais reçu l’assentiment unanime des
chimistes, et les découvertes qui ont été faites dans ces
dernières années semblent avoir démontré que leur
auteur est allé trop loin dans la réforme qu’il a ac- 1 • • •
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complie. Nous avons vu précédemment qu’il avait comparé les protoxydes à l’eau, et leur avait attribué la formule générale R*0; qu’en conséquence, il avait dédoublé les équivalents des métaux. La densité de vapeur du mercure semblait fournir un argument en faveur d’une telle réduction, mais l’argument est peu solide. La densité de la vapeur de mercure constitue évidemment une anomalie que nous essayerons de définir et d’interpréter plus loin. Les densités de vapeur des chlorures, bromures et iodures de mercure assignent à cet élément un poids atomique double de celui qu’on déduirait de la densité anomale de sa propre vapeur.
I)e plus, la réduction des poids atomiques de la plupart des métaux, telle qu’elle a été proposée par Gerhardt, serait contraire à la loi de Dulong et Petit, sur laquelle les recherches classiques de M. RegDault ont ramené l’attention dans ces dernières années.
Dès 1849(1), M. Régnault a fait remarquer que la loi de Duloug et Petit s’applique à tous les éléments, sauf un petit nombre d’exceptions et que pour faire entrer celles-ci dans la loi générale, il suffirait de dédoubler les équivalents de l’hydrogène, de l’azote, du chlore, du brome, de l’iode, du phosphore, de l’arsenic, du potassium, du sodium et de l’argent; « car, dit-il, les équivalents de ces corps tels qu’ils sont donnés par les chaleurs spécifiques, sont la moitié de ceux que nous avons admis d’après les considérations chimiques. » Il fait justement remarquer que les nombres ainsi obtenus ne représentent plus des équivalents, et il propose de les nommer nombres proportionnels tliervùques.
(1) Annales ilt chimie tl de i>hy$ique, 3' série, t. XXVI, p. 261. Voir aussi Premiers éléments de chimie , par M. Regnaull, p. 544, 1850.
Dédoubler les équivalents de l’hydrogène, de l’azote, du chlore, du brome, de l’iode, du phosphore et de l’arsenic c’était revenir, pour ces métalloïdes, aux poids atomiques deBerzelius : Gerhard t l’avait déjà fait; mais tandis que ce dernier chimiste admettait pour tous les métaux des poids atomiques moitié moins grands que leurs équivalents, M. Régnault borne cette réduction aux équivalents du potassium, du sodium, de l’argent auxquels il a joint plus récemmentle lithium. Gerhardt supposait que tous les protoxydes R*0 possèdent la composition atomique de l’eau H*0. En adoptant les nombres proposés par M. Régnault, on restreint cette supposition aux oxydes des métaux alcalins et à l'oxyde d’argent, dont les formules deviennent :
Oxydes. .
Hydrates.
de
potassium.
de
sodium.
Na*0
(NaH)O
lithfum. d'argent.
Li’O A g* 01 . .
(LiH)O | analogues à H>0.
Les autres oxydes à 1 atome d’oxygène renferment non pas 2 atomes, mais 1 atome de métal et leur composition s’exprime par la formule générale RO. Chaque atome d’un de ces derniers métaux équivaut donc à 2 atomes de potassium ou à 2 atomes d’hydrogène, ce qu’on exprime aujourd’hui en disant qu’ils sont diatomiques. Tels sont les oxydes suivants :
Ba’O, Sr'O, Ca'O, Mg”0, Ma'O, Fe'O, Zn'O, Pb*0, Hg'O (1).
L’idée de métaux diatomiques a été énoncée pour la
(1) Les accents ' ' ", dont l’usage a été introduit dans la science par M. Odling, indiquent l’atomicité ou la valeur de substitution;
Ba' équivaut à 2H' par rapport à 0' dans les combinaisons H , j 0'
et Du'O". ( Quarterly Journal of the Chemical Society, t. VII, page 1. 1856.)
première fois par M. Cannizzaro (1); elle a trouvé son principal point d’appui (2) dans l’existence de radicaux diatomiques, de nature organique, notion qui a été introduite dans la science par mes propres expériences, concernant la formation du glycol avec le diodure ou le dibromure d’éthylène. Ces expériences ont démontré que l’éthylène ou le propylène qui se combine avec 2 atomes de chlore ou de brome, peut aussi se substituer à 2 atomes d’argent ou d’hydrogène, et équivaut par conséquent à 2 atomes d’un élément monoatomique(3).
Mais les radicaux organiques sont les représentants des éléments de la chimie minérale et l’existence de radicaux organiques polyatomiques conslitue un argument puissant en faveur de la polyatomicité de certains métaux. Il convient d’ajouter que cette idée de la polyatomicité de certains éléments s’est fait jour dans la science lentement et par degrés. C’est là un noint trop important pour qu’il soit permis de l’effleurer en passant. Nous y reviendrons, nous bornant actuellement à rappeler queM. Odlingaeu le premier l’idée de considérer comme triatomiques les métaux en combinaison avec 3 atomes d’oxygène dans les sesquioxydes R’0\
Nous avons fait remarquer plus haut que les poids atomiques déduits de la loi de Dulong et Petit, et qui représentent les équivalents thermiques des corps simples, se confondent avec les poids atomiques de Berzelius, sauf pour les métaux alcalins et l’argent. On peut s’en convaincre en consultant le tableau suivant où les nouveaux poids atomiques sont comparés à ceux de
(1) Suhto di un Corso di ftlosofia chimica (alto nclla H. L'niversilà di Genova, dal Prof. S. Cannizzaro. Pisa, 1858, page 35.
(2) Ibid., page 34.
(3) Leçons professées à la Société chimique de Paris, t. I, p. 108.
Berzelius et à ceux de Gerhardt. Pour faciliter celte
comparaison, on a rapporté tous ces poids atomiques à la même unité, savoir 1 d’hydrogène. Les nombres inscrits dans la troisième colonne ont été obtenus en divisant par 6,24, c’est-à-dire par le poids atomique de l’hydrogène rapporté à 100 d’oxygène, les poids atomiques de Berzelius, tels qu’ils sont donnés par le tableau de la page 21 .
Noms
Nouveaux poids
Poids atomiques Poids atomiques
des éléments.
atomiques.
de Berzelius. de Gerhardt.
Hydrogène
Oxygène
Azote
Chlore
Brome
Iode
Fluor
Soufre
Sélénium
Tellure
Phosphore
Arsenic
Carbone
Bore (1)
Silicium
= 29,66 * | dont les 4
Zirconium (2)...
Potassium
1. Berzelius écrivait l’acide borique BoO 5 , et le chlorure de bore BoOP ou BoCI*. Quant à l’acide silicique et au chlorure de silicium, il représentait leur composition par les formules Si O* et Si CI". D'après les densités do vapeur des chlorures de bore et de silicium , il convient de représenter leur composition par les formules BoCI* et Si Cl 4 , et par conséquent celle des acides borique et silicique par les formules Ho 1 U 5 et Si O 1 . On réduit ainsi de moitié le poids atomique que Berzelius attribuait au bore, et des deux tiers celui qu’il attribuait au silicium.
(2) Berzelius représentait la zircone par la formule Zr*0*. En adoptant la formule ZrO’, on augmente le poids atomique du zirconium de $.
Noms
Nouveaux poids
Poids atomiques
Poids atomiques
des éléments.
atomiques.
de Berzelius.
de Gerhard t.
Sodium
Lithium
Argent
Barium
Strontium
Calcium
Magnésium
Aluminium
Mansanése
Chrome
Uranium
Fer
Cobalt
Nickel
Zinc
Cadmium
Cuivre
Plomb
Bismuth
Étain
Titane
Tungstène
Molybdène
Vanadium (1)
Antimoine
Mercure
Rhodium
Palladium
Platine
Iridium
Ruthénium
Osmium
Or
On voit qu’à quelques exceptions près le nouveau
(1) Berzelius écrivait le perchlorure de vanadium VCI‘.
(2) L’indication et la discussion des méthodes analytiques à l’aido desquelles ces nombres ont été obtenus sortirait du cadre de cet opuscule. Sur ce sujet le lecteur consultera avec fruit les travaux considérables de M. Dumas et les recherches classiques qui ont été publiées, dans ces derniers temps, par M. Stas.
système de poids atomiques se confond avec celui de Berzelius, et que, en ce qui concerne les métaux, les nouveaux poids atomiques sont doubles de ceux qu’avait adoptés Gerhardt, sauf pour les métaux alcalins et l’argent, le bismuth et l’antimoine.
11 s’agit de démontrer maintenant que ce système de poids atomiques est mieux en harmonie que tous les autres, d’abord avec les données physiques qui servent de contrôle à la détermination des poids atomiques et en second lieu avec les faits chimiques.
Les données physiques dont il s’agit sont :
\° la loi des chaleurs spécifiques;
2° l’isomorphisme;
3° les densités de vapeurs.
I. ï.es nouveaux poids atomiques se confondent, * trois exceptions près, avec ceux qu'on déduit de la loi
de Duiong et Petit. — Il résulte des recherches de M. Régnault que les anomalies constatées dans cette loi et que nous avons indiquées page 24 étaient dues à des déterminations inexactes de la chaleur spécifique de plusieurs corps. Mais d’un autre côté M. Régnault a reconnu aussi que cette loi n’offre pas le degré de rigueur qu’on lui avait d’abord attribué et qu’elle n’est qu’approchée. On en jugera par le tableau suivant :
Noms des corps
Chaleurs
Produits des chaleurs Poids spécifiques
simples solides.
spécifique*.
atomiques.
par les poids
Soufre, entre 0" et 100-
atomiques.
Sélénium
Tellure
Brome [entre — 78°— 20]
Iode [entre 0° et 100“1
Phosphoro[entre+10”et+30“]
Arsenic
Produits des chaleurs
Noms des corps
Chaleur»
Poids
spécifiques
simples solides.
spécifiques.
atomiques.
par les poids atomiques.
Carbone 1 graphile
( diamant
Bore cristallisé
Silicium (moyennef ( 1 '. .
Potassium
Sodium [entre — 34° et 7°]
Lithium
Thallium
Magnésium
Aluminium
Manganèse
Fer
Zinc
Cadmium
Cobalt
Nickel
Tungstène.. ..............
Molybdène
Plomb
Bismuth
Cuivre
Antimoine
Étain
Mercure [entre — 75*, S et — 44’] . .
Argent
Or
Platine . '.
Palladium
Osmium
Rhodium
iridium
On voit que seuls le carbone, le silicium et le bore font exception à la loi de Dulong et Petit. Cette circonstance est due sans doute à quelque partieula-
(1) Régnault, Annales de Chimie et de Physique, 3" série, t. LX1II, p. 24.
(2) Moyenne des déterminations de M. Régnault. Annales de chimie et de physique, 3» série, t. LXIK, p. 23.
rité dans la constitution moléculaire que ces corps possèdent à l’état libre, et qui est liée aux divers états allotropiques qu’ils peuvent affecter. Prenons le carbone pour exemple. Ses diverses modifications possèdent diverses chaleurs spécifiques et, par conséquent, divers équivalents thermiques; et tandis que pour les autres éléments les équivalents thermiques se confondent avec les poids atomiques déduits des considérations chimiques, il n’en est pas ainsi pour le carbone. Bien plus on remarque qu’il n’existe aucun rapport simple entre les équivalents thermiques du carbone et son poids atomique 1 2. Dans le tableau suivant ces équivalents thermiques ont été obtenus en divisant par les chaleurs spécifiques le produit constant 6,4(1).
Chaleurs Équivalents poids atomiqas spécifiques. thermiques. du carbone.
Charbon animal 0,26085 24,5
Graphite 0,200 32,0 12
Diamant 0,147 43,5
Eu outre l’expérience a prouvé que dans ses combinaisons le charbon possède une chaleur spécifique différente de celle qu’il affecte dans ses diverses modifications. Si donc la loi de Dulong et Petit était rigoureusement exacte on devrait dire que, de même que le carbone possède diverses chaleurs spécifiques, suivant qu’il est libre ou combiné et suivant ses différents états allotropiques, de même aussi il possède divers poids atomiques; et ces poids atomiques se confondraient avec les équivalents thermiques indiques plus haut. Cette couclusion paraît étrange au premier
(1) Moyenne des produits des poids atomiques par les chaleurs spécifiques.
abord. Elle est appuyée néanmoins par les faits intéressants que M. Brodie(l) a découverts concernant l’oxydation du graphite. En traitant ce corps par l’acide nitrique et le chlorate de potasse il a obtenu un acide particulier, l’acide graphitique dans lequel il admet l'existence, non point du carbone mais du graphite comme tel. Il représente la composition de cet acide par la formule Gr‘H‘0’ dans laquelle le graphite possède le poids atomique 33, qui se rapproche beaucoup de l’équivalent thermique 32 indiqué plus haut.
Ainsi les faits chimiques et les considérations relatives à la chaleur spécifique nous porteraient à envisager le carbone libre, comme formant, dans ses divers états, des agrégations de matière différentes de l’atome chimique qui existe dans les combinaisons de ce corps. Ces agrégations, qui sont mises en mouvement par la chaleur, diffèrent par leurs poids relatifs, suivant les étals allotropiques du carbone. Elles représentent les atomes physiques du carbone libre, et, pour le graphite au moins, il semble que ces atomes peuvent former des combinaisons spéciales.
Telle est l’interprétation que les faits aujourd’hui connus permettent de donner de l’anomalie que présentent les chaleurs spécifiques du carbone. Rien n’empêche d’étendre cette interprétation au bore et au silicium, si semblables au carbone par la diversité de leurs états allotropiques.
Quant aux autres éléments on voit par le tableau précédent, que les produits de leurs chaleurs spécifiques par leurs poids atomiques sont sensiblement égaux, ce qui revient à dire que les chaleurs spécifiques de leurs atomes sont sensiblement les mômes. Elles ne sont point rigoureusement les mêmes, à en juger
(1) Philosttphical Transactions fur 1859, p. 249 et Annales de chimie et île physique, 3* série, t. LIX, p. 471.
par les résultats des expériences. Mais les différences que l’on a constatées à cet égard peuvent être le résultat de certaines perturbations.
A cet égard il faut considérer, en premier lieu, que les poids atomiques de quelques éléments ne sont pas déterminés avec toute la rigueur désirable. On peut en dire autant, peut-être, des chaleurs spécifiques de quelques corps simples qu’il est difficile d’isoler à l’état de pureté parfaite. D’autre part, ainsi que M. Régnault l’a fait observer (1), la détermination des chaleurs spécifiques des corps solides comporte certaines incertitudes, « car elle renferme plusieurs autres éléments qu’on n’est pas encore parvenu à en séparer; notamment: la chaleur latente de dilatation et une portion de la chaleur latente de fusion que les corps absorbent successivement à mesure qu’ils se ramollissent, souvent longtemps avant la température que l’on regarde .comme leur point de fusion. »
De telles influences perturbatrices s’étendent naturellement aux phénomènes relatifs à la chaleur spécifique des corps composés. On a reconnu qu’en général des quantités équivalentes de substances, qui offrent une composition atomique semblable, possèdent aussi la même chaleur spécifique : les produits des chaleurs spécifiques de ces substances par leurs poids atomiques sont sensiblement égaux, et si l’on nomme ce produit « chaleur atomique » on peut dire, avec M. Hermann Kopp « que de tels corps possèdent la même chaleur atomique » (2). Néanmoins ce dernier
(1) Annales de chimie et de physique, 3" série, t. XXVI, p. 262, 1849.
(2) M. Régnault a exprimé celle loi de la manière suivante : < Les chaleurs spécifiques des corps composés, présentant les mêmes formules chimiques, sont entre elles en raison inverse de leurs équivalents. » (Annales de chimie et de physique, 3 e série, t. XXVI, p. 264.)
savant a constaté quelques exceptions à cette loi. Qu’elles soient dues aux influences perturbatrices dont nous avons parlé, ou à tout autre cause, il n’en est pas moins vrai que la loi dont il s’agit est digne d’attention ; car elle se vérifie pour beaucoup de groupes de corps analogues, à condition qu’on adopte pour les éléments les nouveaux poids atomiques. Ainsi les carbonates
RCO» = RO,CO*(I)
et les silicates
RSiO‘ — RO,SiO*
présentent la même chaleur atomique , si l’on adopte pour le carbone le poids atomique 1 2 , pour le silicium le poids atomique 28. M. Régnault a fait observer depuis longtemps que les chlorures d’étain, de titane, de silicium possèdent sensiblement la même chaleur atomique, à condition qu’on représente la composition du chlorure de silicium par la formule Si Cl* (2), et qu’on attribue, par conséquent, au silicium le poids atomique 28. Voici les chiffres qui le démontrent :
Chaleurs
spécifiques.
Poids
moléculaires.
Produits.
Chloride d'étain
— de titane
— de silicium
C’est ainsi que les considérations relatives à la cha-
(1) Il en esl de môme, d'après M. Hermann Kopp, pour les nilrales èt les chlorates RAz-O-* el RCIO’, les perclilorates et les permanganates RCIO-* et RMnO', les sulfates et les chromâtes -ftS-©-* et •RCrO*.
'(2) Annales de chimie el de physique, 3 e série, t. IX. p. 341, 1843.
leur spécifique de quelques composés du carbone et du silicium justifient les poids atomiques attribués à ces éléments qui, à l'état libre, font exception à la loi de Dulong et Petit.
Lorsqu’on compare les chaleurs atomiques d’un grand nombre de composés on reconnaît qu’elles sont formées par la somme des chaleurs atomiques des éléments. En effet, les produits G. A des chaleurs spécifiques par les poids atomiques (moléculaires) sont sensiblement égaux à nx6,4; n exprimant le nombre des atomes élémentaires contenus dans un composé possédant la chaleur spécifique C et le poids moléculaire A ; 6, 4 étant la chaleur atomique moyenne des corps simpies telle qu'on la déduit du tableau de la page 46. On a donc l’expression
Dans quelques cas cette relation peut servir de vérification indirecte pour les poids atomiques. Prenons Un exemple. Le poids atomique du mercure est-il 100 ou 200?
Dans le premier cas, si nous représentons 100 de mercure par le symbole Hg, les chlorures, bromures et iodures mercureux et mercuriques renferment :
Composés
Composés
mercureux.
mercuriques.
Hg*CI
HgCI
Hg*Br
HgBr
Hg*I
Hgl
Dans le second cas, si nous représentons 200 de
(1) Hermann Kopp. Vomptet-rendM, t. LVI. p. 125A.
mercure par le symbole barré Hg (1), ils sont formés de
Composés Composés
mercureux. mercuriques.
«g*Cl* (2) DgCl*
Tlg’Br’ KgBr*
H g*l* llgl*
A en juger d’après les chaleurs spéciûques de ces composés, ce sont les secondes formules qui expriment la composition atomique de ces chlorures. En effet, dans ce cas on a n = 4 pour les composés mercureux et n = 3 pour les composés mercuriques, et les chaleurs atomiques qu’on peut calculer, d’après la formule précédente, sont sensiblement égales à celles qu’on déduit directement des chaleurs spécifiques données par l’expérience.
Formules.
Chaleurs
spécifiques.
Poids
moléculaires.
Hg = 200
Produits des chaleurs spécifiques par les
poids moléculaires.
Chaleurs atomiques expérimentales.
Chaleprs
atomiques
calculées.
IfgCI*. . :
llgl*....
Ilg“CI\.
lfg*l*...
11 est à remarquer toutefois que cette relation si
(1) Les symboles barrés représentent des poids atomiques doubles des équivalents. (Voir plus loin).
(2) Ou JlgCI, KgBr, llgl. Ce sont ces dernières formules qu’adopte M. Cannizzaro. Nous préférons les formules doublées, pour des
simple entre la chaleur atomique d’un composé et les chaleurs atomiques des éléments qu’il renferme ne se vérifie pas, d’après M. Hermann Kopp, pour tous les composés. Elle est exacte pour les chlorures, bromures et iodures. Nous venons de voir que l’iode et le mercure, par exemple, possèdent dans l’iodure de mercure la même chaleur atomique que celle qu’ils possèdent à l’état de liberté. Mais il n’en est pas toujours ainsi. La règle précédente n’est donc pas susceptible d’une application générale.
II. Le nouveau système de poida atomiques est eu harmonie avee la loi de l'isomorphisme. — En effet les corps isomorphes sont représentés par des formules analogues. Ainsi le sulfure cuivreux, qui est isomorphe avec le sulfure d'argent Ag’S, est représenté par la formule Cu*S(1) tandis que Gerhardt lui attribuait la formule Cu‘S (2).
Le sulfate d’argent et le sulfate de sodium' anhydre reçoivent les formules analogues
SAg*0* et SNa’O*
Les sulfates isomorphes de la série magnésienne sont représentés par la formule
SM0*-f7H*0
raisons que nous exposerons plus tard. Il est évident d'ailleurs, que si les considérations sur les chaleurs spécifiques des composés dont il s’agit peuvent fixer notre choix, en ce qui concerne le poids atomique du mercure, elles ne jettent aucune lumière sur la question de savoir s’il faut doubler ou non les formules des composés mercureux. Si on les double, comme nous l'avons fait, on multiplie en réalité par 2 chacun des membres de l’équation
nX6,4=C.A.
(1) Cu= 63, 5; S =32.
(2) Cu= 31,75; S = 32.
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Les sulfates doubles de la même série reçoivent la formule
S'R«0'* + SR
III. Le nouveau système 4e poids atomiques eat en harmonie avee les relations qui existent entre les densités des gaz et des vapenrs et leurs poids moléculaires. —
1° Considérons d’abord les relations découvertes par Gay-Lussac entre les densités des gaz simples et leurs poids atomiques. Sauf quelques exceptions, ces densités sont proportionnelles aux poids atomiques, de telle sorte que si, au lieu d'être rapportées à l’air, elles étaient rapportées à l’hydrogène, pris pour unité, les mêmes nombres exprimeraient les densités et les poids atomiques. Le tableau suivant fait voir qu’il en est ainsi (1):
Densités des gaz Densités
Noms des corps simples. ou des vapeurs rapportées Poids atomiques, rapportées à l’air, à l’hydrogène.
Hydrogène 0,0693 1 1
Oxygène 1,1056 15,9 16
Azote 0,9714 14,0 14
Soufre (à 1000°) 2,22 32,0 32
Chlore 2,44 35,2 35,5
Brome 5.393 77,8 80
Iode 8,716 125,8 127
C’est, sur cette corrélation remarquable entre les
(1) Pour rapporter les densités ries gaz à celle de l’hydrogène, il suffit de les multiplier par 14,44 qui est le rapport de la
densité de l’air à celle de l'hydrogène.
densités et les poids atomiques qu’est fondée principalement cette célèbre proposition d'Ampère etdeBerzelius : volumes égaux des gaz renferment le même nombre d'atomes. Un atome des gaz précédents répond à un volume. Nous verrons que, légèrement modifiée, cette proposition s’applique aussi aux gaz composés.
Mais nous ne devons pas passer sous silence les exceptions que l’on a constatées à la loi précédente. Le phosphore, l’arsenic, le mercure, le cadmium s’en écartent. Les densités de leurs vapeurs, rapportées à celle de l’hydrogène, ne se confondent point avec leurs poids atomiques; elles présentent seulement un rapport simple avec ces mêmes poids atomiques.
Voici les chiffres qui le démontrent :
Densités de vapeur Densités de vapeur
Noms des corps simples. rapportées rapportées Poids atomiques.
à l’air. à l’hydrogène.
Phosphore 4,42 63,8 31
Arsenic 10,6 153 75
Cadmium 3,94 56,9 112
Mercure 6,976 100,7 200
On voit que les densités de vapeur du phosphore et de l’arsenic conduiraient à des poids atomiques doubles de ceux qu’on admet pour ces éléments, et que, au contraire, les densités de vapeur du cadmium et de l’arsenic donneraient des poids atomiques moitié moins grands que ceux que nous avons admis. En d’autres termes, les deux premières densités de vapeur sont deux fois trop fortes; les deux secondes sont deux fois trop faibles, et tandis que les atomes des autres gaz correspondent à i volume, ceux du phosphore et de l’arsenic correspondent à ^ volume; ceux de mercure et du cadmium correspondent à deux volumes.
Pour le phosphore et pour l’arsenic, l’anomalie est
de même nature que celle que présente la vapeur du soufre à 500°; mais les vapeurs des deux premiers éléments ne paraissent pas, comme celle du soufre, se détendre à des températures plus élevées, de manière à être ramenées à la densité normale. Il est possible d'ailleurs que ce phénomène de délente ne commence, pour ces vapeurs trop condensées, qu’à des températures inaccessibles à nos moyens d’investigation.
Le mercure et le cadmium, auquel il faut joindre probablement le zinc, présentent une anomalie inverse; leurs vapeurs sont trop peu condensées, à l’étal de libre.
Nous essayerons plus loin d’interpréter ce fait en comparant ces métaux à certains radicaux de la chimie organique qui.offrent une particularité analogue. Actuellement il nous reste à montrer que ces exceptions ne sont pas un embarras pour la théorie. ■ On les constate lorsqu’on considère les corps dont il s’agit à l’état libre; elles disparaissent lorsqu’on considère ces mêmes corps dans leurs composés les mieux définis. Dans leurs combinaisons avec l’hydrogène, le chlore, le brome, l’iode et avec les radicaux organiques, les corps en question, savoir le phosphore, l’arsenic, le mercure, le zinc, offrent la densité de vapeur normale. Pour montrer qu’il en est ainsi, il convient de rappeler et de bien définir les relations qui existent entre la composition atomique des corps composés et leurs densités à l’état de gaz ou de vapeur.
2° Ces relations sont de la nature la plus simple et on peut les exprimer en disant : que volumes égaux des gaz renferment le même nombre de molécules dans des conditions identiques de température et de pression, et que, par conséquent, les poids moléculaires des corps composés sont proportionnels à leurs densités, à l'état de gaz ou de vapeur. C’est la proposition d’Ampère et
de Berzelius légèrement modifiée dans son énoncé, et qui s’applique, dans cette nouvelle forme, aux gaz simples comme aux gaz composés. 11 s’agit ici de molécules et non pas d'atomes, car il est évident que les gaz composés ne renferment pas toujours , sous le même volume, le même nombre d’atomes, dans le sens que nous avons attribué à ce mot. En effet, nous savons que 2 volumes d’acide chlorhydrique renferment 1 volume ou 1 atome de chlore et 1 volume ou 1 atome d’hydrogène, c’est-à-dire 2 atomes élémentaires ; tandis que 2 volumes d’ammoniaque renferment \ volume ou 1 atome d’azote et 3 volumes ou 3 atomes d’hydrogène, c’est-à-dire, en tout, 4 atomes élémentaires. L’expérience nous apprend, d’un autre côté, que 2 volumes d’acide chlorhydrique se combinent avec 2 volumes d’ammoniaque. Nous sommes ainsi conduits à envisager la quantité d’acide chlorhydrique qui renferme 1 atome de chlore et 1 atome d’hydrogène et qui correspond à 2 volumes, comme représentant 1 molécule de cet acide, et à envisager la quantité d’ammoniaque qui renferme 1 atome d’azote et 3 atomes d’hydrogène et qui correspond à 2 volumes comme représentant I molécule d’ammoniaque. Ainsi l’acide chlorhydrique et l’ammoniaque renferment, sous le même volume, un nombre égal de molécules et il en est ainsi des autres gaz composés.
Pour l’acide chlorhydrique et l’ammoniaque, que nous continuons à prendre comme exemples, les poids moléculaires correspondent par conséquent aux poids de 2 volumes de chacun des gaz, c’est-à-dire à leur double densité, car la densité représente le poids de 1 volume (ou de l’unité de volume). Si donc les densités de ces deux gaz étaient exprimées par rapport à l’hydrogène, qui représente l’unité dans le système des poids atomiques, il suffirait de doubler les nom-
bres exprimant ces densités pour obtenir les poids moléculaires. Cela revient à dire que pour trouver ceux-ci il faudra multiplier les densités, déterminées par rapport à l’air, par deux fois le rapport de la densité de l’air à la densité de l’hydrogène, c’est-à-dire par
Effectuons en conséquence les calculs que nous venons d’indiquer, non-seulement pour les corps composés, mais encore pour les éléments, et groupons les corps de manière à faire ressortir certaines analogies Nous trouverons ainsi les poids moléculaires de tous ces corps; nous pourrons construire leurs formules; nous pourrons vérifier si les poids atomiques déduits des densités de vapeur des corps composés, se confondent avec ceux que nous avons admis précédemment. Dans le tableau suivant les chiffres inscrits dans la troisième colonne représentent les doubles densités
(1) On peut établir ce facteur par un antre raisonnement : volumes égaux des gaz simples ou composés renferment le mémo nombre de molécules; donc, les poids moléculaires sont proportionnels aux densités. Ainsi, la densité de l’acide chlorhydrique est à lu densité de l’hydrogène, comme le poids moléculaire de l'acide chlorhydrique est au poids moléculaire de l’hydrogène : ce dernier est = 2, car il correspond à deux atomes. Le poids moléculaire de l’acide chlorhydrique se déduit, par conséquent, de la proportion suivante :
d’où
Ainsi, pour trouver les poids moléculaires, il sufGt de multiplier les
densités par le rapport constant = 28,88. Le numérateur 2 1 n 0,0693 ’
représente ici le poids moléculaire de l'hydrogène. Nous avons indiqué plus haut les considérations qui ont amené Ampère, M. Dumas et Gerhardt à envisager l'hydrogène libre c’est-à-dire la molécule d’hydrogène comme formée de 2 atomes. Le même point de vue a été appliqué à d’autres corps simples.
des substances volatiles, rapportées à l’hydrogène; ces chiffres concordent sensiblement avec ceux qui sont inscrits dans la quatrième colonne et qui représentent les poids moléculaires déduits des considérations chimiques.
Doubles densités Poids
Moins de» corps.
Densités.
rapportées à
l'hydrogène.
molécu-
laires.
Formule».
Hydrogèno
Chlore
Cl*
Brome
Br*
Iode
Cyanogène
Cy*
Méthyle
Me»
Hydrure de méthyle
MeH
Éthyle,
El*
Oxygène
Soufre
Eau
Hydrogène sulfuré
ll'S
Acide sulfureux
SO
Azote
Az*
Protoxyde d’azote
Az*0
Bioxyde d'azote
AzO
Acide hypoazotique
AzO*
Méthylamine
AzMoll*
Ammoniaque
AzH»
Phosphore
Ph* (1).
1. On voit que les poids moléculaires du phosphore et de l’srsenié, tels qu’ils se déduisent de leurs densités de vapeur, sont doubles de ceux que l'analogie de ces corps avec l’azote conduit à leur attribuer. Tandis que la molécule de l’azote libre est Az* = 2 vol., les molécules du phosphore et de l’arsenic libres sont Ph‘ et As* = 2 vol.
Doubles
Noms des corps.
Densités
de
densités
rappor-
Poids
raolécu-
Formules.
vapeur.
tees a
lai res.
l'hydrogène
Hydrogène phosphoré
rhir'
Protochlorure de phosphore..
PhCl*
Oxychlorure de phosphore. . .
PhOCl 1
Arsenic
As'(l)
Hydrogène arsénié
AsII
Chlorure d’arsenic
AsCP
lodure d’arsenic
As! 1
Triélhylarsine
AsEt
Cacodyle (arsén-biméthyle) . .
As*Me*
Oxyde de carbone
CO
Acide carbonique
CO
Gaz des marais
Gszchloroxycarbonique (chlo-
CS
Chlorure de silicium
Si Cl
Silicium-éthyle
Si El*
Fluorure de silicium
Si Fl*
Silicate tétréthylique
Si(ElO)*
Perchlorure d'étain
Sn Cl*
Stannotctrélhyle(stannélhide)
SnEt*
Stannodiétbyle-dimélhyle . . .
Sn J
El*
Me*
Chlorure de stannotriéthyle 1 (de sesquistannéthyle). . . j
Sn j
; Et* 1 Cl
Bromure de stannotriéthyle. .
Sn !
i Et*
i Br
lodure de stannolriméthyle . .
Sn j
; Me* i I
Dichlorure de stannodiéthyle.
Sn j
i Ef i Cl*
Dibromure de stannodiéthyle.
Sn
| El* | Bi*
(1) Voir la note de la page 59.
Doubles
Densités densités Poids Noms des corps. de rappor- rnolécu- Formules.
vapeur. tees à lai res.
l’hydrogène.
Chlorure de zirconium 8,15 235,4 331 ZrCl 4
Chlorure de titane
TÏC1*
Chlorure de bore
BoCI*
Bromure de bore
BoBr»
Fluorure de bore
BoFl*
Borotriéthyle
BoEl*
Borolriméthyle
BoMe 5
Borate trimélhylique
Bo(MeO) 1
Borate Iriéthylique
Bo(EtO) 1
Chlorure de vanadium
VCP
Chlorure d’antimoine
SbC>
Triéthy l&tibine (stibétbyle) . .
SbEt*
Chlorure de bismuth
Bi Cl*
Acichloride de chrome
CrO'Cl*
Chlorure d’aluminium
Al* CI*
Bromure d'aluminium
Al* Br*
Iodure d'aluminium
AI*I
Percblorure de fer
Fe*Cl*
Acide osmique
OsO*
Zinc-éthyle
ZnEl*
Mercure
Hg*
Chlorure mercurique
HgCI*
Bromure mercurique
HgBr*
Iodure mercurique
Hgl*
Mercurodimétbyle
HgMe*
Mercurodiéthyle
IlgEt*
Chlorure mercureux
HgCI (i;
Bromure mercureux
HgBr
Éthylène
Chlorure d’éthylène
[c*h*]*ci*
(1) Voir page 161.
Les résultats qui sont consignés dans le tableau précédent suggèrent les remarques suivantes :
Premièrement, si la loi d’Ampère s’applique aux corps simples comme aux corps composés, considérés à l’étal de gaz ou de vapeur, il en résulte que les molécules des uns et des autres correspondent à 2 volumes de vapeur.
Secondement, les exceptions à cette loi qu’on constate à l’égard de quelques corps simples ne s’appliquent point aux composés volatils de ces mêmes corps. Le phosphore, l'arsenic, le mercure, le cadmium, le zinc, dans leurs combinaisons avec l’hydrogène, le chlore, le brome, l’iode et les radicaux organiques, offrent des densités de vapeur telles que les poids atomiques qu’on peut en déduire, conformément à la loi d’Ampère, se confondent avec les poids atomiques fondés sur les considérations chimiques.
Troisièmement, les poids moléculaires qu’on peut déduire, conformément à cette loi, des densités d’un grand nombre de combinaisons, se confondent avec les poids moléculaires déduits des considérations chimiques, à condition qu’on prenne pour les poids atomiques d’un grand nombre d’éléments des nombres qui soient en harmonie avec la loi de Dulong et de Petit.
Développons ces divers points.
I. Les poids moléculaires de tous ces corps sont rapportés à celui de l’hydrogène, qui est 2. La molécule de l’hydrogène est donc formée de deux atomes, et il en est ainsi des molécules du chlore, du brome, de l’iode, de l’oxygène, du soufre, de l’azote. Tous ces corps constituent , à l’état libre , des combinaisons
d’un atome avec un autre atome de la même espèce; leurs formules moléculaires sont
H* Cl* Br’ 1* O* S* Az*.
Ceci est un développement de l’hypothèse que Ampère et M. Dumas avaient appliquée à l’hydrogène et au chlore, et qui est fondée sur une interprétation ingénieuse de la réaction qui détermine la combinaison de ces deux éléments et qui donne lieu à la formation de l’acide chlorhydrique. Nous avons déjà indiqué cette hypothèse (page 38) qui a été adoptée et développée par Gerhardt; comme elle offre une haute importance, il est nécessaire de la fortifier par d’autres considérations, tirées du domaine de la chimie pure.
Quelques personnes se refusent à admettre qu’un corps puisse se combiner avec lui-même, que l’hydrogène pur puisse constituer à l’état libre de l’hydrure d’hydrogène. Rien n’est pourtant plus conforme à certaines réactions auxquelles l’hypothèse dont il s’agit peut seule prêter une explication satisfaisante. Considérons d’abord l’hydrogène. J’ai découvert en 1843 une combinaison de ce corps avec le cuivre, combinaison qui donne avec l’acide chlorhydrique une réaction remarquable : il y a formation de chlorure cuivreux et dégagement tumultueux d’hydrogène. Or, on sait que l’acide chlorhydrique n’est point décomposé par le cuivre; comment donc le serait-il par une combinaison de cuivre et d’hydrogène, si à l’affinité du cuivre pour le chlore ne venait se joindre l’affinité do l’hydrogène pour l’hydrogène? Ainsi envisagée, cette réaction devient une double décomposition , et chacun est frappé de la simplicité de cette interprétation :
HCu(l) + Cl H = CuCl + HH,
Hydrure de Chlorure Chlorure cui- Hydrure cuivre. d'hydrogène. vreux. d’hyarogène.
Au contraire, cette réaction est inexplicable si l’on considère l’hydrogène libre comme formé d’un seul atome. En effet, si le cuivre à lui tout seul est incapable de décomposer l’acide chlorhydrique, à plus forte raison, il en devrait être de même avec l’hydrure de cuivre; car dans le premier cas, pour que l’acide chlorhydrique se décompose, il n’y a qu’une seule affinité à vaincre, celle du chlore pour l’hydrogène; dans le second cas, il y en a deux; car à celle première affinité vient s’ajouter celle du cuivre pour l’hydrogène, et si petite que soit cette dernière, il faudrait la considérer comme un nouvel obstacle. En un mot, si le cuivre ne décompose pas l’acide chlorhydrique, l’hydrure de cuivre devrait le décomposer moins encore.
Mais, dira-t-on, l'hypothèse de la dualité de la molécule d’hydrogène est insuffisante pour expliquer la différence des deux réactions dont il s’agit; car enfin si l’hydrogène, pour se dégager à l’état libre, a besoiu de se combiner avec lui-même, pourquoi donc cette affinité de l’hydrogène pour l’hydrogène ne s’exercerait-elle pas dans le cas du cuivre et de l’acide chlorhydrique? 11 suffirait pour cela que deux molécules d’acide chlorhydrique agissent sur une molécule de cuivre :
Cu* -f 2HCI = Cu* Cl* + HH.
Telle est l’objection : elle est écartée par les considérations sur la polarité des éléments qui ont été
(1) Cu = 63,5.
présentées d’abord par M. Brodie (1), et sur lesquelles M. Schoenbein a beaucoup insisté dans ces dernières années.
L’hydrogène de l’hydrure de cuivre montre une si grande tendance à s’unir à l'hydrogène de l’acide chlorhydrique par la raison qu’il se trouve, dans ces deux combinaisons, dans un état de polarité opposé. L’hydrogène de l’acide chlorhydrique est positif par rapport à l’hydrogène de l’hydrure de cuivre :
CuM+HCI=ÏÏH-f CuCl.
Des considérations analogues s’appliquent à la molécule de l’oxygène libre. Il est des réactions qu’on ne peut interpréter qu’en admettantla dualité decettemolécule, formée, comme celle de l’hydrogène, de deux atomes. Et ces réactions ont pour objet : 1° la décomposition de la molécule d’oxygène, et 2° la reconstitution de la molécule d’oxygène.
1 . On sait que l’oxygène et l’azote se combinent difficilement sous l'influence de l’étincelle électrique; mais d’après une observation ancienne de Cavendish, confirmée par Lavoisier et par Berzelius, la combinaison de ces deux corps s’effectue aisément en présence de l’hydrogène. Ainsi il se forme une quantité notable d’acide nitrique lorsqu’on fait brûler dans l’oxygène un mélange d’hydrogène et d’azote. Voici, selon moi, l’interprétation du fait:
La molécule 00 étant attaquée par l’hydrogène, 1 atome d’oxygène 0 se combine avec U* ; l’autre atome d’oxygène, qui se trouve en quelque sorte à l’état naissant, se combine avec l’azote.
(1) Philosophical Transactions, 1850, part. Il, p. 759, et Annales de chimie et de physique, 3' série, l. I.X, p. 231 .
M. Schœnbein(l) a découvert récemment ce fait important que l’oxydation de certains métaux donne lieu à la formation de petites quantités d’eau oxygénée. Ici encore on peut admettre qu’il y a décomposition de la molécule d’oxygène et qu’un atome d’oxygène se porte, à l’état naissant , sur l’eau pour former de l’eau Oxygénée :
00 + Cu + 11*0 = Cu 0 + 11*00 .
Oxygène. Eau oxygénée.
2. On connaît, d’un autre côté, les réductions remarquables qui sont effectuées par l’eau oxygénée. Thénard a constaté la réduction de l’oxyde d’argent par ce singulier agent. M. Brodie, et longtemps après lui M. Schœnbein, ont découvert un grand nombre de réactions analogues, où l’on voit des corps saturés d’oxygène réduire l’eau oxygénée et se réduire par elle. Ainsi, lorsqu’on ajoute de l’eau oxygénée à une solution de permanganate de potasse, on observe un dégagement tumultueux d’oxygène et la formation d’un précipité brun d’hydrate manganique. L’eau oxygénée est décomposée en même temps. Une réduction plus curieuse, peut-être, est celle de l’ozone par l’eau oxygénée. On peut interpréter ces faits à l’aide des équations suivantes :
Àg'O + [H*O.Ô] = Ag* 4- H*0 + ÔÔ.
Oxydé Eau F Oxygène
d'argent. oxygénée. " * libre.
MnKO'6* + 2(11*0.0] = Mn HO* -f KHü -f 11*0 -f 200
permanganate Eau . Hydrate potasse Oxygène
de potasse. oxygénée. manganique. * libre.
Eau
oxygénée.
Ozone.
Oxygène
libre.
(IJ Annales de chimie et de physique 3 e série, t. LIX, p. 103.
Ces dernières réactions sont particulièrement significatives, car on ne comprendrait pas qu’un corps saturé d’oxygène pût en réduire un autre, qui est dans le même état, si l’oxygène de l’un ne possédait pas une certaine affinité pour l’oxygène de l’autre.
M. Schœnbein admet que l’oxygène est formé par la combinaison d’un oxygène négatif et d’un oxygène positif; en cela son opinion vient à l’appui des observations qui viennent d’être présentées; mais quand il
suppose que l’oxygène négatif O constitue, à l’état ( + de liberté, l’ozone; que l’oxygène positif O constitue,
à l’étal libre, le corps cju’il nomme antozone, il avance une hypothèse ingénieuse mais gratuite, car il n’en a donné aucune démonstration. Bien plus, il se met en contradiction avec des faits reconnus exacts. On sait, en effet, que MM. Andrews et Tait 0 nt prouvé que l’ozone est de l’oxygène condensé (1 ), et que l’interprétation la plus rationnelle de leurs expériences consiste à admettre, avec M. Odling(2), qUe l’ozone représente de l’eau oxygénée II’O’, dont l’hydrogène est remplacé par une (Quantité équivalente d'oxygène. Les expériences récentes de M. Soret (3) semblent venir à l’appui de cette manière de voir.
Mais revenons aux poids moléculaires. Les considérations qui viennent d’être présentées me semblent fortifier cette proposition importante que deux atomes de certains corps simples peuvent se combiner entre eux, pour former une molécule. Voici un nouvel argument à l’appui de celte thèse, et il est tiré
(1) .dnnales de chimie et de physique, 3* série, t. LU, p. 333, et t. LXII, p. 101.
(2) A Manual of chemistry , by William Odling. London, 1861, p. 94.
(3) Sur les relations volumétriques de l’ozone ( Bibliothèque universelle et Revue suisse, t. XVIII, sept. 1863.
d'un autre ordre de faits. On sait que les radicaux de la chimie organique peuvent Être considérés , sous certains rapports, comme les analogues des éléments de la chimie minérale. Or, qu’arrive-t-il lorsque, dans l’iodure d’éthyle, on sépare l’iode du radical éthyle C’H ! ? Celui-ci se combine avec lui-même pour former ce qu’on nomme l’éthyle libre
Rappelons ici que MM. Favre et Silbermann, dans leurs recherches classiques sur les chaleurs produites par les combinaisons chimiques , ont émis les premiers l’idée que la molécule d’oxygène libre est formée de deux atomes (1). D’un autre côté on sait que M. Clausius a été conduit, par des considérations mécaniques sur la constitution des gaz, à admettre « que la force qui préside aux combinaisons chimiques et qui consiste probablement en une sorte de polarité des atomes, s’exerce déjà dans les corps simples, et que dans ces derniers aussi, plusieurs atomes peuvent se combiner en une molécule. »
Le cas le plus simple, et par conséquent le plus vraisemblable, dit-il, serait celui où 2 atomes formeraient
(1) Comptes rendus , t. XXIII, p. 200, 1846. MM. Favre et Silbermann ont démontré que le charbon , en brillant dans le protoxyde d’azote, dégage plus de chaleur qu’en brûlant dans l’oxygène. D’après eux, l’interprétation la plus naturelle de ce fait consiste à admettre que, dans les deux expériences, une combinaison chimique se détruit tandis qu’une autre se forme; et que l’effet thermique produit est la différence entre la quantité de chaleur dégagée par la combinaison du charbon avec l’oxygène , et la quantité de chaleur absorbée par la décomposition de l’oxyde d'oxygène, dans le premier cas, de l'oxyde d’azote, dans le second. Et si l’effet thermique est moindre pour l'oxygène que pour le protoxyde d’azote, cela est dû à cette circonstance que l’oxyde d'oxygène (la molécule d’oxygène 00) absorbe plus de chaleur pour se décomposer que la molécule de protoxyde d’azote.
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une molécule. Ainsi, dans le cas de l’oxygène ou de l’azote, on peut supposer que la force chimique qui réside dans 1 atome s’exerce sur un second atome dans la molécule de ces gaz (1).
11. Le phosphore, l’arsenic, le mercure, le cadmium font exception à la règle précédente. Le poids de 2 volumes de vapeur de phosphore ou d’arsenic (la double densité rapportée à l’hydrogène), représente non pas 2 atomes mais 4 atomes de phosphore ou d’arsenic. Le poids de 2 volumes de vapeur de mercure ou de cadmium, représente non pas 2 atomes, mais 1 atome de mercure ou de cadmium. On peut se demander si ces exceptions sont dues à quelque anomalie ou à quelque erreur dans la fixation des poids atomiques. La première interprétation est la vraie selon nous. L’analogie bien constatée entre l’azote, le phosphore et l’arsenic, ne permet aucun doute sur le véritab'e poids atomique de ces derniers éléments. 2 volumes de gaz ammoniac se combinent à 2 volumes d’acide iodhydrique pour former de l’iodhydrate d’ammoniaque. 2 volumes d’hydrogène phosphoré se combinent avec 2 volumes d’acide iodhydrique pour former de l’iodhydrate d’hydrogène phosphore. 2 volumes de gaz ammoniac équivalent donc à 2 volumes d’hydrogène phosphoré; et si 2 volumes de gaz ammoniac représentent 1 molécule , renfermant 1 atome d’azote , 2 volumes d’hydrogène phosphoré, représentent 1 molécule, renfermant 1 atome de phosphore. Si l’ammoniaque est AzH’, l’hydrogène phosphoré et l’hydrogène arsénié sont PhH* et AsH s et non pas Phi H 5
(I) Tuggendorff's Annalen, t. C, p. 369; Annules de chimie tl de physique, 3" série, t. L, p. 505.
et AsiH*. Ces dernières formules correspondent à la densité de vapeur anomale du phosphore et de l’arsenic. Tout nous prouve qu’il faut les rejeter et adopter les premières. Il en résulte que dans leurs combinaisons avec l’hydrogène(et nous pouvons ajouter avec le chlore, le brome, l’iode, les radicaux organiques) le phosphore et l’arsenic affectent la densité de yapeur normale qui serait en harmonie avec la loi d’Ampère. Cela résulte des chiffres qui sont inscrits dans le tableau des pages 59 et GO, ou les poids moléculaires des combinaisons volatiles dont il s’agit, déduits des vrais poids atomiques [31 et 75], se confondent avec les doubles densités rapportées à l’hydrogène.
Le mercure, le cadmium, et sans doute aussi le zinc, présentent dans leurs densités de vapeur l’anomalie opposée : leur molécule se confond avec leur atome; car le poids de 2 volumes de vapeur de mercure = 200 (rapporté à l’hydrogène), qui devrait être le poids moléculaire du mercure, est en réalité son poids atomique, tel qu’on le déduit de sa chaleur spécifique et des considérations chimiques. Et ce qui prouve que ce poids atomique est le véritable, c’est qu’il est en harmonie avec les poids moléculaires d’un grand nombre de combinaisons mercurielles volatiles, telles qu’on les déduit de leurs densités de vapeur. On peut s’en convaincre par les chiffres inscrits au tableau de la page 61 .
Au reste l’anomalie dont il s’agit, si anomalie il
» t ' . • • . * ij i •
y a, se retrouve dans certains radicaux organiques, comparables au mercure et au cadmium. Ceci mérite un mot d’explication.
I.prsque l'iode se sépare dç l’éthyle dans l’iodure d’éthyle, un groupe éthyle prend la place de l’iode dans l’iodure et se combine avec un autre groupe éthyle de manière à constituer ce (ju’on nomme l’é-
thyle libre, qui occupe précisément le même volume que l’iodure d’éthyle, à l'état de yppeur.
2 volâmes d'iodure d'éthyle. 2 volumes d'éthyle.
Mais lorsque le brome se sépare de l’éthylène, dans le bromure d’éthylène, le radical éthylène mis en liberté, au lieu de se combiner avec pn autre radical éthylène, se détend et occupe tout l’espace qu’occupait auparavant le bromure d’éthylène (1).
Br*
II
2 vol. de bromure d'éthylène.
2 vol. d’cthylcne.
De même, lorsque le hrome se sépare du mercure dans le bromure mercurique, le mercuce, mis en liberté, au lieu de s’ajoutera lui-même, comme l’éthyle s’ajoute à l’éthyle, se détend, comme fait l’éthylène de manière à occuper tout l’espace qu’occupait auparavant le bromure mercurique (2).
Br*
Hg
EJ
2 vol.de bromure mercurique. 2 vol. de vapeur de mercure.
Les radicaux composés éthylène, propylène, etc.,
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auxquels on peut ajouter l’oxyde de carbone(l), sont donc comparables, soué ce rapport, aux radicaux métalliques diatomiques, telsque le mercure, le cadmium, le zinc. Il existe entre la formule moléculaire de l’éthylène et celle de l’éthyle, la même différence que celle que l’on constate entre la formule moléculaire du mercure et celle de l’hydrogène ou de l’oxygène. La plus petite quantité de ees radicaux qui existe dans une combinaison et qui correspond à 1 atome, se confond avec la plus petite quantité qui existe à l'état libre et qui représente une molécule. Ce qui précède n’est pas une explication, c’est un simple rapprochement; mais dans l’appréciation de l’anomalie que présente la densité de vapeur de certains métaux, il faut tenir compte des analogies que nous venons de rappeler (2).
III. Il ne nous reste que peu de mots à ajouter pour démontrer que les poids atomiques, qu'il convient d’adopter pour certains corps simples, sont confirmés par les densités de vapeur de leurs combinaisons volatiles. Nous nous en rapportons à cet égard au tableau de la page 59 qui fait voir :
1° Que les densités de vapeur des combinaisons
Cl*
CO
2 vol. de chlorure de carbonyle. 2 vol. d'oxyde de carbone.] (Gaz chloroxycarbonique.)
(2) Les notions que nous possédons aujourd'hui sur l'atomicité <1 carbone et que nous développerons plus loin nous pei mettent de concevoir l'existence d'une molécule non saturée CMl 4 = 2 vol. dans laquelle 1 atome de carbone < st diatomique et l’autre tétratomique. Lorsque la vapeur du iwrcure se détend, en abandonnant le brome du bromure (dans lequel lu mercure joue le rôle d’un élément diatomique) il semble que ce métal devienne monoalomiquo et que ba vapeur soit formée de deux atomes t Hg'llg'i = 200.
volatiles du carbone, du silicium, du bore, ne laissent aucun doute sur les poids atomiques qu’il convient d’attribuer à ces corps.
Si 2 volumes d’hydrogène pèsent 2,
2 volumes de chlorure de silicium renferment 28 de silicium,
2 volumes de chlorure de carbone, renferment 12 de carbone,
2 volumes de chlorure de bore renferment 11 de bore.
Ainsi se dissipent les incertitudes que la loi de Dulong et Petit, pouvait laisser au sujet des poids atomiques du carbone, du bore et du silicium.
2° Que les densités de vapeur des composés volatils de l’aluminium, du fer, du chrome, du zirconium, de l'étain, du titane, du bismuth, du zinc, du plomb, du mercure, démontrent que les poids atomiques de ces métaux sont le double des équivalents actuellement admis, et se confondent avec les poids atomiques de Berzelius et avec ceux que l’on déduit de la loi de Dulong et Petit.
Si 2 volumes d’hydrogène pèsent 2;
2 volumes de chlorure stannique renferment 118 d’étain;
2 volumes de chlorure de titane renferment 50 de titane;
2 volumes de chlorure de zirconium renferment 89,6 de zirconium;
2 volumes de zinc-éthyle renferment 65,2 de zinc;
2 volumes de chlorure mercurique renferment 200 de mercure;
2 volumes de chlorure ferrique renferment 2X56 de fer — 2 atomes;
2 volumes de chlorure d’aluminium renferment 2x27 d’aluminium = 2 atomes.
En effet, excepté dans les cas du chlorure ferrique et du chlorure d’aluminium, sur lesquels nous reviendrons, nous n’avons aucune raison de supposer que 2 volumes des composés volatils, que nous venons de mentionner, renferment plus d’un atome de métal. Les nombres indiqués expriment donc des poids atomiques, et il est facile de voir qu’ils sont doubles des équivalents actuellement admis.
Discussion de la loi d’ Ampère. — Tous les raisonnements par lesquels nous venons de fixer les poids moléculaires des combinaisons volatiles, ont pour base la loi d’Ampère : volumes égaux des gaz ou des vapeurs , renferment le meme nombre de molécules. Nous avons admis que la molécule des corps simples et composés formait 2 volumes, et que par conséquent le poids moléculaire était donné par la double densité rapportée à l’hydrogène.
11 y a des exceptions à cette loi. Les molécules du perchlorure de phosphore, de l’iodhydrate d’hydrogène phosphore, du chlorhydrate et du cyanhydrate d’ammoniaque, de l’acide sulfurique monohydraté et d’un certain nombre d'autres combinaisons, forment 4 volumes de vapeur: leurs poids moléculaires sont exprimés par quatre fois leur densité de vapeur rapportée à l’hydrogène.
MM. Hermann Kopp (1), Cannizzaro(2) etKekulé(3) ont proposé l’interprétation suivante pour faire rentrer ces exceptions dans la règle générale : à la température où sont prises les densités de vapeur des corn- .
Sources et licence
Texte : https://archive.org/details/bub_gb_33owuKQB8gIC. Domaine public ; numérisation mise à disposition par Internet Archive. Mise en forme : liregratuitement.com. Tout ce que nous ajoutons reste libre.
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