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INTRODUCTION
Ce pelit livre reproduit une partie des cours de Chimie physique et d'Electrochimieque nous faisons aux élèves de la Faculté des Sciences de l'Université de Nancy (Instituts chimique et électrotechnique).
Nous av'Ons essayé de condenser en peu de pages les connaissances essentielles, indispensables actuellement à celui qui veut comprendre et approfondir quelque peu les phénomènes assez complexes de l'Electrochimie.
Nous supposons le lecteur au courant des notions élémeiilaires concernant les unités électriques, la pression osmotique, la règle d'Avogadro, les équilibres chimiques simples (^).
Nous admettons sans démonstration la loi générale de l'équilibre à température constante (p. 64), ainsi que l'équation de Ilelmhollz sur le coefficient de température des piles réversibles. Les calculs sont réduits au maximum de simpli-
( •) Dans le cas contraire, nous recommandons vivement la lecture du livre de M. Etaud : Les Nouvelles tliéories chuniques. Troisième édition (Encyclopédie des Aide-Mémoire).
cité. On a rejeté en appendice la démonstration de la formule donnant le travail des forces osmotiques lors du changement de concentration.
Dans l'étude des forces électromotrices, nous nous bornons presque uniquement aux phénomènes réversibles, les seuls qui soient régis par des lois relativement simples et dont quelquesuns peuvent être regardés comme établis définitivement.
Nous nous sommes placé sur le terrain de la dissociation électrolytique ; l'hypothèse féconde des ions est maintenant aussi indispensable à l'électrochimisle que l'hypothèse moléculaire et les formules de structure à la chimie organique.
Nous ne pouvons mieux terminer ces quelques lignes qu'en citant les paroles de Grum-Brown (') (il s'agit de la théorie d'Arrhénius) :
« On m'a souvent posé la question : croyezvous, en somme, qu'elle soit vraie? Ma réponse est que je la tiens pour une théorie d'une éminente utilité. Elle a déterminé un grand nombre de travaux expérimentaux de haute valeur ; elle a permis de comparer et de grouper des notions qui semblaient n'avoir aucun rapport commun ; elle a conduit à la discussion de problèmes dont on n'aurait pas eu idée sans ses indications. Elle
(1) Conférence faite à « Royal Institution », Londres (1902).
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n*a pas l'apparence d'être épuisée et j'en attends encore beaucoup de bien dans l'avenir; aussi je suis prêt à la prendre pour guide. Mais je ne la considère pas comme un guide infaillible, nous ne pouvons pas exiger de guide infaillible et d'ailleurs nous n'en avons nul besoin dans les sciences physiques. On peut prévoir que cette théorie jouira d'une longue vie ; aussi pouvonsnous être sûrs qu'elle subira des modifications, car si elle doit agir, il faut qu'on agisse sur elle. »
Abréviations frëqueimnent employées.
Mol.-gr. = molécule-gramme (poids moléculaire exprimé en grammes) ;
Eq. ou éq.-gr. = équivalent-gramme (équivalent éleclrochimique exprimé en grammes) ;
Cal.-gr, = calorie-gramme (petite calorie);
Cal. = calorie-kilogr. = looo cal.-gr. (grande calorie) ;
Solution uni-éq. ou i éq. = solution renfermant 1 éq. gr. par litre;
KCl (i éq.) = solution de chlorure de potassium contenant i éq.-gr. par litre;
KCl (0,01) = solution de chlorure de potassium contenant 0,01 éq.-gr. par litre;
f. é. m. = force éleclromotrice ;
d. d. p. = différence de potentiel.
Nota. — Dans ce volume, on a placé les coefficients des formules chimiques en indices, au lieu de les mettre en exposants; on écrit, par exemple, H2SO4, au lieu de H^SO*. Cette notation est généralement adoptée dans les autres pays. Elle est d'ailleurs logique, si Ton s'en tient aux conventions du Congrès international de Chimie appliquée (igo3), relatives à la représentation des ions par des points ou des apostrophes (voir p. i3).
CHAPITRE PREMIER
ELECTROLYSE
On distingue deux espèces de conducteurs du courant éleclrique que l'on désigne sons les noms de conducteurs de première et de seconde classe.
Les conducteurs de première classe laissent passer le courant sans subir d'altération chimique ('). Ex. : les mélaux, les alliages, le char])on. C'est avec ces conducteurs que Ton vérifie le plus facilement la loi d'Ohm :
E (volts)
l lamperes) = —
r (ohms)
et la loi de Joule :
(joules) (f exprimé en secondes)
(1) Les altérations éventuelles sont dues, soit à la présence de l'air, soit à la chaleur créée par le passage du courant.
(2) Nous rappelons que i joule = i watt-seconde (énergie); i watt = i volt-ampère (puissance); i coulomb = I ampère-seconde (quantité d'électricité).
Les conducteurs de seconde classe comprennent, en général, les solutions des acides, des bases et des sels dans l'eau ou dans certains dissolvants (gaz sulfureux liquéfié, ammoniac liquide, alcool, pyridine, etc.), ainsi que les sels fondus. Le passage du courant dans ces conducteurs est toujours accompagné de la décomposition chimique du corps dissous ou du sel fondu. De là, le nom à^êleclrolyte donné au conducteur de seconde classe et à' électrolyse à la décomposition par le courant.
On amène le courant dans Télectrolyte à l'aide de conducteurs de première classe désignés sous le nom d'électrodes. Vanode est l'électrode qui est reliée au pôle positif du générateur d'électricité, la cathode est celle qui communique avec le pôle négatif du générateur (').
En adoptant les mêmes conventions que pour les conducteurs métalliques, nous dirons que le courant circule à l'intérieur de Vélectrolyte de l'anode vers la cathode et qu'il va des points où le potentiel est le plus élevé vers ceux où le potentiel est moindre.
Il y a une autre distinction importante à faire entre les deux catégories de conducteurs : en accouplant d'une façon quelconque les conduc-
(1) Il est bon de limiter les termes d'anode et de cathode, pour plus de précision, aux portions des électrodes qui baignent dans l'électrolyte.
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leurs de première classe, on n'obtient pas de courant permanent; les systèmes de conducteurs de première classe ne sont pas susceptibles de fournir de l'énergie électrique. Au contraire, on obtient un courant durable en accouplant les conducteurs de seconde classe avec ceux de première(Ex. : piles('),accumulateurs),ou même simplement, en associant des conducteurs de seconde classe.
Classification des électrolytes. — Nous n'avons rangé plus haut, parmi les électrolytes, que les sels fondus, ainsi que les acides, les bases et les sels dissous, c'est-à-dire uniquement des corps de nature saline. L'expérience montre que les liquides purs (eau, acide chlorhydrique liquéfié, ammoniac liquide, acide acétique pur, alcool, etc.) ne se laissent presque pas traverser par le courant; ce sont pratiquement des 7ionélectroh/tes (^). Il en est de même des solutions aqueuses de la plupart des corps organiques : alcools, éthers, amides, glucose, sucres...., ces substances, qui ne renferment ni fonction acide, ni fonction basique, sont des non-électrolytes.
(•) Une pile étant forniëe d'un électrolyte et de deux électrodes ou pôles, le courant de décliari^'e circule au sein de l'électrolyte. du p«Me négatif vers le p«jle positif. Le pôle -|- d'une pile est donc une cathode, le pôle — une anode.
(■-) Voir la conductivilé de l'eau, p. 73.
Ainsi l'acide chlorhydrique liquéfié anhydre et l'eau pure ne conduisent pour ainsi dire pas le courant ; au contraire, la solution aqueuse d'acide chlorhydrique est un bon électrolyle. Nous sommes ainsi amené à penser que l'acide chlorhydrique dissous et tous les éleclrolytes, c'est-à-dire les corps de nature saline, possèdent à l'état dissous une constitution différente de celle qu'ils ont à l'état libre, sous la forme de liquides homogènes. Nous savons d'ailleurs que, dans d'aulres domaines que l'électrochimie, les électrolytes ont une allure spéciale qui les distingue des molécules organiques : en crvoscopie, l'abaissement moléculaire des électrolytes est supérieur à celui des autres molécules; il en est de môme de l'élévation moléculaire du point d'ébullition. La pression osmotique due à une molécule-gramme d'électrolyle (par exemple de Na Cl) est plus grande que celle produite dans les mêmes conditions de température et de dilution par une molécule-gramme d'urée ou de glucose, etc. Bref, tout porte à croire que les électrolytes sont formés d'un plus grand nombre de particules que les autres corps.
Doctrine de l'ionisation. — On admet actuellement avec Arrhénius (1887) que les électrolytes subissent en se dissolvant une décomposition réversible qui a reçu le nom de dissociation électroly tique ou à* ionisation. Ainsi le sel marin
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dissous se met partielleme?ii sous la forme de particules Na et Cl, et entre ces particules et la molécule Na Cl, il s'établit un équilibre indiqué par le schéma
Na Cl ^ Na -h Cl.
Dans cette dissociation, comme dans celle qui a lieu entre molécules gazeuses, Téquilibre ou le nombre relatif des molécules dissociées dépend de la température et de la concentration du système.
On suppose, de plus, qu'en se formant, les
particules se chargent de quantités d'électricité
égales et de noms contraires : Na prenant une
charge positive, Cl une charge égale négative.
Ces particules chargées sont appelées des ions ;
on les représente par les symboles chimiques
surmontés des signes -h ou — ou bien d'un
point et d'une apostrophe :
Na ou Na- ; Cl ou Cl'.
La portion du sel marin qui n'est pas dissociée prend le nom àe violécule neutre \ si bien que l'équilibre indiqué plus haut entre la molécule neutre et ses ions s'écrira
Na Cl ^ N^ -h Cl ou Na Cl ^ Na- -h Cl'.
De la même manière, on aura, pour l'ionisation de l'azotate de potassium
KNO3 ^ K- -^ NO3'.
Ce sont ces charges électriques qui différencient les ions des atonies ou groupes d'atomes correspondants et qui nous font concevoir la possibilité de leur existence individuelle.
On doit considérer l'ion potassium K* ou l'ion azotique NO3' comme un isomère électrochimique de l'atome de potassium K ou du radical NO.3. Les différences entre les propriétés de ces isomères peuvent être très grandes, comme celles qui séparent le phosphore blanc du phosphore rouge, ou l'oxygène de l'ozone. La seule analogie nécessaire entre ces corps c'est que, dans des circonstances déterminées, ils sont capables de se transformer l'un dans l'autre (*).
Classification des ions. — L'ionisation des électrolytes univalents ne peut se faire que d'une seule manière; d'une façon générale, le métal devient ion positif, le reste ion négatif ; exemple :
Ag- NO3' NH; Cl' H" Cl' K- OH'.
Les acides dissous sont caraclérisés par l'ion H-, les bases dissoutes par l'ion OH'.
Si l'électrolyte est bivalent l'ionisation est un peu plus compliquée. Soit^par exemple, le chlo-
(1) Dans l'hypothèse de l'électron, c'est-à-dire de la structure atomique de l'électricité, l'ion est une véritable combinaison de la matière et de l'électron positif ou négatif.
CLASSIFICATION DES IONS
rure de calcium Ca Cl, : en solution concentrée, on peut avoir les ions CaCl- et Cl' ; en solution étendue, le complexe CaCl* subit lui-même l'ionisation et on a alors Ca" et CV -\- Cl'; on voit que rion bivale?it Ca*- porte une charge électrique double de celle de l'ion monovalent K* ou SU,'.
Ainsi la valence d'un ion est égale au nombre de charges qu'il prend en se formant. Donnons quelques exemples :
L'acide sulfurique complètement ionisé s'écrira
2 H- -hSO/'.
On aura de même, pour le sulfate de soude 2Na- H-SO/', pour le bisulfate
Na- -h HSO;.
L'ion SO," est bivalent, l'ion IISO/ est univalent.
Le sulfate de cuivre se formulera Cu" -f- SO/ (deux ions bivalents).
Le ferrocyanure de potassium nous donne un exemple d'ion tétravalent, on a, en solution étendue
4K- -hFelCN)/"
et pour le ferricyanure
3K' 4-Fe(CNy".
Si l'on admet que les deux ions négatifs Fe(GN)g ont la même structure chimique, ils ne diffèrent que par le nombre de leurs charges ; ce sont deux ions isomères [électro-isomèrie). On rencontre assez fréquemment ce genre d'isomérie ; dans le chlorure ferreux, le fer est bivalent : Fe" -h 2 Cl'; dans le chlorure ferrique, le fer est trivalent : Fe-" -\- 3 Cl', les propriétés et les réactions différentes des solutions de ces deux sels de fer sont corrélatives du nombre différent de charges de leurs ions. Nous mentionnerons également les deux ions isomères permanganique MnO^' et manganique MnO/.
Enfin, remarquons que, lors de l'ionisation d'une molécule, la somme algébrique des charges créées est nulle; il y a autant de charges positives que de charges négatives.
Mécanisme de la conductibilité et de l'électrolyse. — Plongeons deux électrodes dans de l'eau pure et metlons-les en relalion avec les deux pôles d'un générateur électrique, de manière à établir une certaine différence de potentiel, 5 volts, par exemple. Un ampèremètre inlercalé dans le circuit n'indique aucun courant, cependant les deux électrodes sont chargées, l'anode d'électricité positive, la cathode d'électricité négative. Remplaçons maintenant l'eau par un électrolyte, par exemple une solution de sel marin. Les ions négatifs Cl' vont être
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allirés par la charge positive de l'anode, repousses par la charge négative de la cathode : ils se dirigeront donc vers l'anode; les ions positifs Na* vont, pour la même raison, se mettre en marche vers la cathode. De là, les termes à'aiiion pour désigner un ion négatif et de caiioii pour un ion positif. Une fois arrivé au contact de l'électrode, l'ion perd sa charge qui est neutralisée par l'électricité de nom contraire de l'électrode. Mais, de même que les ions ont pris naissance par couples de deux en formant deux charges électriques égales et opposées, de même ils abandonnent leurs charges par paires; pendant que la charge d'un ion positif disparait à la cathode, celle d'un ion négatif disparaît à l'anode. L'ion débarrassé de sa charge reprend aussitôt les propriétés de l'atome ou du groupe d'atomes dont il est l'isomère ; il devient un individu chimique ordinaire qui réagit, soit sur l'électrode, soit sur l'électrolyte, soit sur le dissolvant, soit sur lui-même.
On exprime ces faits en disant que l'électrolyte a été décomposé par le courant; nous reviendrons un peu plus loin sur ces réactions de VélectvoUjse.
Nous voyons maintenant de quelle manière il faut interpréter ces mots « passage du courant dans un électrolyte »; ce sont les ions qui, attirés par les électrodes, s'y déchargent par paires et
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entretiennent de celte façon le flux de courant dans le conducteur de première classe. Si, au début de l'électrolyse, il n'y a pas d'ions, ou si, à la fin de l'électrolyse, il n'y a plus d'ions, le courdn[7îe passe pas. On conçoit également pour quelle raison il n'y a de décomposition que sur les électrodes, et jamais au sein môme de l'électrolyte, malgré le passage du courant.
Loi de Faraday (1833). — Des quantités égales d'électricité 7nettent en liberté, dans différents électrohjtes, des quantités équivalentes^ de matière.
La loi de Faraday trouve son explication immédiate dans ce qui précède : la quantité d'électricité qui traverse l'électrolyte est corrélative d nombre d'ions qui se déchargent, ou plus rigoureusement du nombre de valences qui disparaissent avec les charges correspondantes.
Les formules qui renferment le même nombre de valences sont dites équivalentes au point de vue électrochimique, et le poids de matière que chacune représente (exprimé généralement en grammes) est V équivalent électrochimique de la substance considérée (en abrégé éq.-gr.). Pour les corps univalents, la formule de l'équis^alent électrochimique se confond avec la formule moléculaire, c'est-à-dire l'éq.-gr. est égal à la molécule-gramme (en abrégé mol.-gr.), ex. : IICI, KOH, AgNOa. NaC.H^O, .....
LOI DE FARADAY
Quand les corps sont plurivalenls, la formule équivalente électrochimique est égale a la formule moléculaire divisée par le nombre qui indique la valence, c'est-à-dire l'éq.-gr. est égal à
la mol.-gr. divisée par la valence ; ex. : - H^^O,,
- Ba (OH),, ^ CaCI,, - CuSO,, ~ H^PO,,
K,Fe(CN)
Ainsi la décomposition d'un équivalent élec- Irochimique quelconque exige la même quantité d'électricité, égale précisément à la charge d'une molécule univalente supposée totalement ionisée.
Nous allons calculer la valeur de celle charge. Par définition, l'ampère international dépose, en une seconde, o'^^ooiiiS d'argent en traversant une solution d'azotate d'argent ; le poids ato- •mique ou équivalent de l'argent étant égal à 107,93 (*) la quantité d'électricité correspondant au dépôt d'un équivalent dargent est
0,001 1 18 ou sensiblement 96540 coulombs. On désigne
(>) Dans le système international des poids atomiques; on prend pour baseO= i') : c'est à ce système que nous rapporterons toutes nos données numériques.
d'habitude ce nombre par la leltre F, en souvenir de Faraday : F =: 96540 coulombs (^).
Nous pouvons alors énoncer la loi de Faraday en disant que la décomposition d'un équivalent électrochimique quelconque (i éq.-gr.) exige F coulombs.
La loi de Faraday peut être rangée parmi les lois naturelles, en assez petit nombre, qui sont tout à fait rigoureuses. Elle s'applique aussi bien aux électrolytes dissous qu'aux électrolyles fondus; pour l'azotate d'argent, on a observé un écart relatif de - —^ entre les poids d'argent déposés par le même courant dans le sel dissous et le sel fondu. Cet écart est du même ordre que les erreurs expérimentales.
Ainsi chaque éq.-gr. exige pour sa décomposition une quantité d'électricité égale à F coulombs ; 1 ampère-heure mettra donc en liberté la fraction
d'un équivalent électrochimique, nombre utile à connaître dans les calculs relatifs à l'électrolyse.
Réactions de l'électrolyse. — Nous dirons qu'une électrolyse est sim.'ple quand les ions,
(1) Adopté par le Congrès international de Chimie appliquée (i9o3).
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après leur décharge, disparaissent de l'électrolyle, soit qu'ils s'échappent à l'état de gaz, soit qu'ils forment des composés insolubles ; ex. : dans le chlorure de plomb fondu, les ions sont Cl' qui se dégage à l'anode (sous la forme Cl.^) et Pb" qui se rassemble en un culot métallique.
En général, les électrolyses ne sont pas simples, ou du moins, ne le sont qu'aux environs de l'une seulement des électrodes. Il se produit souvent autour des électrodes des réactions diles secondaires.
Ainsi dans l'électrolyse d'une solution étendue d'acide sulfurique, entre des électrodes de platine, l'ion H- se décharge sur la cathode et s'échappe sous la forme gazeuse (électrolyse simple) ; ce qu'on écrit souvent :
2ll- -f- 2 @ = H.^
pour indiquer la neutralisation de la charge de l'ion positif par l'électricité négative de la cathode.
Au contraire, sur l'anode, l'ion SO^' après s'être déchargé, redonne de l'acide sulfurique et il se dégage de l'oxygène :
SO;' H- 4 @ + 2H,0 = 2H,S
(pour plus de détails, voir p. 159).
Un fait important qu'il faut noter dès maintenant, c'est que les ions qui transportent le cou-
rant vers les deux électrodes ne sont pas nécessairement ceux qui s'y déchargent. Il nous suffit de remarquer, pour le moment, que la loi de Faraday est satisfaite dès que les valences sont libérées en nombre égal aux deux électrodes, quelle que soit l'origine de ces valences (voir p. 142 et 161).
CHAIMÏRE II
CHANGEiMENTS DE CONCENTRATION
DUS A L'ÉLECTROLYSE
Nous avons vu que, pendant Télectrolyse, lous les ions se dirigent vers les électrodes avec une certaine vitesse. La vitesse des deux ions d'un éleclrolyte pris au hasard n'est évidemment pas la même ; étant de nature différente, les deux ions vont éprouver de la part du dissolvant une résistance inégale ; le frottement opposé à leur marche n'aura pas la même valeur. Nous allons montrer que ces différences de vitesse font naître des différences de concentration dans les diverses portions de Télectrolyte, à la suite de l'électrolyse. Pour bien faire comprendre le raisonnement, nous nous placerons dans le cas particulier d'un éloctrolyte univalent et d'une éleclrolyse sim'ple \yo\T p. 20,.
Nous choisirons, par exemple, l'électrolyse d'une solution d'acide chlorhydrique entre une anode d'argent et une' cathode de platine ; l'hy-
drogène se dégage et le chlore passe à l'état de chlorure d'argent insoluble. Supposons l'éleclrolyte séparé en trois portions que nous appellerons portions anodique, cathodique et moyenne, et faisons passer le courant pendant un temps tel que l'électrolyte ne soit pas totalement décomposé et que la concentration de la portion moyenne ne change pas. Ce sont alors les portions anodique et cathodique qui subissent seules la perte en acide chlorhydrique occasionnée par l'électrolyse. Un voltamètre à argent intercalé sur le circuit nous indiquera, d'après le poids d'argent déposé la quantité équivalente d'acide chlorhydrique décomposé, et ce poids d'acide chlorhydrique devra être égal à la somme des poids d'acide perdus dans les portions anodique et cathodique.
Le schéma suivant, permet de se rendre compte du rôle que joue la vitesse des deux ions {flg. i). Représentons la quantité d'acide chlorhydrique cootenue dans les trois portions de liquide par les loagueurs NM, MM', M'iN' prises sur deux lignes parallèles; cette quantité exprimée en équiv.-gr. est égale aussi au nombre d'ions-gr. de H* ou de Cl' ; chaque longueur est ainsi égale à la quantité d'ions-gr. H* ou Cl' contenue dans chacune des trois portions d'électrolyte. Mais, d'autre part, les deux lignes peuvent passer pour les images matérielles des doubles files d'ions (anions etca-
VITESSE RELATIVE DES IONS Jj
lions) qui vont se mettre en marche pendant l'électrolyse et se diriger respectivement vers les deux électrodes.
Projetons un peu plus bas la position des deux lignes après que l'électrolyse a duré un certain P 0
Im-
! Il
Ac A^ A
cTcTc,
Fig. 1
temps. Les tronçons (égaux) A^Ag et C,C^, qui n'ont plus de vis-à-vis, représentent le nombre d'ions-gr. qui se sont déchargés et ont disparu de Télectrolyte, c'est-à-dire la quantité d'élec- Irolyte qui a été décomposé. Les tronçons AjA^ = ^1^4, qui se font vis-à-vis, figurent, au
contraire, la partie non décomposée de l'éleclrolyle. En jetant un coup d'œil sur le schéma, on voit que la portion moyenne n'a pas perdu d'électrolyte :
les pertes ont eu lieu uniquement dans les compartiments anodique et cathodique. Evaluons ces pertes : dans la partie anodique, on avait, avant l'électrolyse, une quantité d'acide chlorhydrique égale à MN = A3A., après l'électrolyse, il reste A3A^ ; donc :
Perte anodique =:= A3A,; — AgA^ = A^A. = CX^;
qui est précisément le chemin parcouru par les calions.
De même, la perte du côté de la cathode est M'N' ou Cfi, moins C3C, :
Perle cathodique = CoC — G.,G, = G, G- = A-A.,
ce qui est le chemin parcouru par les anions.
Ainsi quand, dans une électrolyse simple, il y a une portion moyenne d'électrolytedont la concentration reste invariable, la perte faradique se partage entre les deux compartiments anodique et cathodique, de telle sorte que la perte anodique est proportionnelle à la vitesse du cation et la perte cathodique proportionnelle à la vitesse de l'an ion.
Celte proposition, d'une importance capitale, est due à Hiltorf (i85i).
INDICE DE TRANSPORT OU DE MIGRATION
Il en résulte immédiatement que l'électrolyte s'appauvrit le plus du cùté vers lequel se dirige rion le plus lent, ou qu'il s'enrichit relatlvemejit du côté vers lequel se dirige l'ion le plus rapide.
Vitesse relative. Indice de transport ou de migration. — Soient ii, la vitesse du cation, y, la vitesse de l'anion, p„, la perte d'électroiyte du côté anodique, p,, la perte d'électroiyte du côté cathodique, /, la perte totale (faradique) ; on a d'abord
Pa -\-Pc=f
puis, en vertu du théorème de Hittorf :
Pu _ p. Pa -+
-Pc t .
U V ÎC -\- V ÎC -\- v'
c'est-à-dire :
u Pa
Les rapports et
de la VI
chaque ion à la somme des vitesses ont reçu le nom de vitesse relative de l'ion, ou bien d'indice de transport ou de migration de l'ion (pour l'électrolyte considéré).
On pourra énoncer encore la proposition de Hittorf dans les termes suivants : les vitesses relatives de l'anion ou du cation sont respectivement égales au quotient de la perte cathodique
OU de la perle anodique par la perte totale due à l'électrolyse.
Les vitesses relatives des ions deviennent ainsi accessibles à l'expérience.
Remarque. — On voit que, d'après la définition donnée plus haut, la somme V u
des vitesses relatives des deux ions d'un éleotrolyte est égale à l'unité ; si bien qu'il suffit de déterminer exactement l'un de ces nombres pour connaître l'autre.
Remarquons aussi que la démonstration schématique laisse absolument arbitraire la position des surfaces de séparation P et Q qui limitent ce que nous avons appelé les portions anodique et cathodique du liquide; il suffit qu'entre ces surfaces il y ait une zone de liquide dont la concentration demeure invariable pendant toute la durée de l'électrolyse.
Détermination expérimentale des vitesses relatives des ions. — On a imaginé un grand nombre d'appareils destinés à la mesure des indices de migration. Pour donuer une idée de la méthode, nous décrirons l'un de ceux qui permettent d'atteindre des résultats fort exacts (A. A. Noyés, 1901) et nous prendrons, comme exemple, une opération faite avec de l'acide chlorhydrique.
DETERMINATION DES VITESSES DES IONS
L'appareil se compose de deux tubes en U de 35 millimètres de diamètre intérieur et de 4o'"° de haut (fig. i) ; ils sont recourbés à angle droit à l'une de leurs extrémilés et portent, soudé à la courbure, un petit tube vertical à travers lequel on peut faire pénétrer la tige d'une pipette jusqu'à la partie inférieure du tube. Pendant l'élec-
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trolyse, les deux tubes sont réunis par leurs parlies horizontales à l'aide de caoutchouc et tout l'appareil est fixé sur un support dans un thermostat à température constante. La cathode est constituée par une spirale de platine. L'anode (dans le cas où l'on opère sur une solution de HCI) est une plaque d'argent de 2 millimètres
d'épaisseur qui entre tout juste dans le tube ; elle est soudée à un fil d'argent qui se prolonge par un lil de platine prolégé par un petit tube de verre. Les deux tubes en U sont pesés vides et secs.
L'appareil étant monté, on y verse une partie de i'électrolyle, puis on introduit les électrodes et on ferme hermétiquement avec les bouchons qui portent ces électrodes, le niveau du liquide atteignant environ les | de la hauteur du tube. Enfin on achève le remplissage à l'aide des petits tubes verticaux que Ton bouche avec grand soin. Le circuit comprend encore un voltamètre à azotate d'argent (deux voltamètres dans les expériences de grande précision), un ampèremètre et un rhéostat. On maintient un courant à peu près constant pendant un temps donné qui dépend des expériences. Ainsi, pour déterminer la vitesse relative de l'ion H* dans une solution ^ éq. d'acide chlorhydrique, à la température de 20*^, chaque essai durait 3 heures, pendant lesquelles le courant déposait environ o^%32 d'argent, soit une intensité de 25 à 3o milli-ampères.
L'électrolyse étant terminée, on enlève la cathode, on la laisse égoutter et on referme avec un autre bouchon. On débouche maintenant les deux petits tubes et, à l'aide d'une pipette actionnée par une trompé, on prélève lentement
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(rois échaniiWons (a mb, aa, hb') qu'on hx'd couler dans de petits ballons tarés. L'échantillon amb doit correspondre à la portion moyenne, de concentration invariable. Les deux tubes en U sont mainlenanl séparés et tarés. On se trouve ainsi en possession de 5 portions de liquide dont les poids sont connus. Trois au moins de ces portions sont soumises à l'analyse, par exemple, dans notre cas, la portion cathodique, la portion voisine bb' et l'échantillon moven ainb.
Exemple numérique
Désiîrnation
Portion oalhodique, Portion bb' . . .
Portion amb . .
Poi.ls prélevé
A?C1 trouvé
0,7012 0,4<il0 0,.")ii7
A5CI primitif
Perle
grammes 0,7762 0,4609
o,5ii8
î^rammo + 0,0700 — 0,0001 -|- 0,0001
(1) Nombres calculés d'après la quantité de HCl contenue dans li's poids de liquide qui sont indiqués dans la première eolomie.
Argent déposé dans les voltamètres : o^''",3372 et o^^S.l;!, moyenne ç>~%\V^']\b.
Les différences dans amh et dans bb' sont négligeables ; au cas où elles dépasseraient deux dixièmes de mg dans hb' on les ajouterait à la perte cathodique.
Nous avons :
,.-. , .. j „,, perte catliodique
Vitesse relative de Cl — ^—tti
perte totale
Ces pertes en HGl peuvent être remplacées dans
la fraction précédente par les quantités équiva-
lentes d'argent, cest-a-dire par ,< ksi
et 0,33715 (107,93 = èquiv. de Ag,
143, 38 = èquiv, de AgCl).
On a ainsi^ pour la vitesse relative de Cl' :
et, pour la vitesse relative de II- :
Pour contrôler ces nombres, on pourra analyser également la portion anodique de l'électrolyte, ainsi que l'échantillon voisin aa' .
Quand l'électroiyse présente des réactions secondaires, on la ramène au cas d'une électrolyse simple en utilisant la loi de Faraday. Soit une solution de sulfate de cuivre électrolysée entre deux électrodes de cuivre ; à la cathode, le phénomène est simple et l'analyse indique immédiatement la perte de sulfate de cuivre ; mais à l'anode, il se dissout du cuivre et l'on trouve un gain apparent de sulfate de cuivre ; on défalque l'excès d'après la quantité d'argent qui est déposé dans un voltamètre intercalé sur le même circuit.
Nous allons passer en revue les principales
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circonslances susceptibles d'influencer la vitesse relative des ions, c'esl-à-dire l'intensité du courant, la concentration de l'électrolyte et la température.
1° Intensité du courant. — La vitesse relative est indépendante de l'intensité du courant, c'est-à-dire que la vitesse absolue de cbaque ion est proportionnelle à la même fonction de l'intensité; nous verrons plus loin (p. 62) que cette fonction est simplement l'intensité elle-même.
2° Concentrât 1071, — Nous avons prévu la différence de vitesi-e des deux ions en considérant qu'ils subissent de la part du dissolvant un frottement inégal. Mais pour peu que la solution soit concentrée, le frottement s'exerce non seulement contre les molécules du dissolvant, mais aussi contre celles du corps dissous. Nous devons donc nous attendre à voir la vitesse relative varier notablement en solution concentrée pour devenir à peu près constante à mesure que l'électrolyte est dilué davantage. L'expérience confirme ces prévisions.
3° Température. — Les indices de transport sont peu influencés par les petites variations de température. Quand les écarts de températiire prennent quelque valeur, on constate une action indéniable, d'ailleurs toujours dirigée dans le même sens : lorsque la ten:^pérature s'élève, les vitesses relatives des deux ions se rapprocbent
p. -Th. Mui.lbr <— Lois fondanieDlales de rKlectroehimic .'>
lentement ; les indices de migration semblent tendre vers o,5.
Utilité des études précédentes. Conséquences pratiques. — L'analyse chimique des portions de liquide qui avoisinent les électrodes (surtout si l'on a soin de ménager une zone invariable) est seule susceptible de nous renseigner sûrement sur la marche d'une élec- Irolyse et sur la nature des ions qui existent dans l'éleclrolyte. D'une façon générale, un élément A ou un groupe d'éléments B font partie de l'anion (ou du cation) si, après l'électrolyse, l'analyse chimique indique un excès de A ou de B dans la portion anodique (ou la portion cathodique). Ici, bien entendu, l'analyse doit être globale et comprendre aussi bien la partie dissoute que les fractions de A ou de B qui se seraient déposées sur l'électrode ou dégagées à l'état gazeux. Ainsi dans l'électrolyse du sulfate de potassium, on trouve, du côté cathodique, un excès de sulfate de potassium ; ce résultat indique que K- chemine vers la cathode. On aurait constaté de même une augmentation de la quantité de SO^ dans la portion anodique (en précipitant, par exemple, à l'état de BaSOJ. Dans l'électrolyse de HCl avec des électrodes d'argent, on obtient un excès d'hydrogène du côté de la cathode (excès qui se dégage en partie) et un excès de chlore du coté de l'anode, en y comprenant celui du chlorure
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d'argent formé. Si Ton calcule ces excès en équivalenls, on trouve naturellement qu'ils sont inégaux et que le plus grand excès est du côté de l'électrode vers lequel se dirige l'ion le plus rapide (*).
(1) Soient a et a , le nombre total d'anions (exprimé en ëq.-gr.) qui se trouvent dans la portion anodique avant et après l'èleclrolyse, /"le nombre d'ions correspondant à la quantité d'électricité qui a traversé l'électrolyte; l'excès dû à l'èleclrolyse est a — a\ cet excès a traverse une certaine surface P menée dans la zone invariable, perpendiculairement aux lignes de courant {fig. i).
Or nous avons
a -X- f — a' = p, (perte anodique), d'où a — a = f -^ p^;
d'ailleurs -Ç." = —'— .
Supposons que la quantité d'électricité employée pour l'électrolyse soit égale à F coulombs (oGfi^o) ; alors f =: i (équiv.), et il vient
a-a=^i-2>,. et p, = --^.
c'est-à-dire a' — a = — . — ;
tel est le nombre d'anions qui traversent la surface P. On trouverait de même que le nombre de cations qui
traversent la même surface en sens inverse est — ; — .
Il -\- V
De là, le terme d'indice de transport ou de migration
donné aux vitesses relatives - — ; — et - — ; — . Nous
nous servirons plue tard de ce résultat.
Quand on a affaire à des substances aussi simples que KgSO^ ou IICl dont la structure chimique est bien connue, l'analyse chimique n'est pas indispensable; un simple coup d'œil fait reconnaître les deux ions. Mais il est des cas nombreux où les connaissances purement chimiques sont insuffisantes. Nous allons le montrer par quelques exemples.
Solution de tétrachlorure d'élain SnCl4. — Il semblerait que les ions sont Sn*"* et GT. Il résulte de l'analyse que la concentration de l'étain ne varie pas pendant l'éleclrolyse, autour de la cathode. On en conclut que l'étain ne prend point part au transport du courant, c'est-à-dire qu'il n'est pas ion. La vitesse relative de l'ion Cr est d'ailleurs sensiblement la même dans la solution précitée que dans l'acide chlorhydrique de concentration équivalente. Il s'ensuit que le chlorure stannique subit une hydrolyse presque complète en bioxyde colloïdal et en acide chlorhydrique
SnCl, -I- 2 H,0 = SnO^ + 4 HGl.
C'est l'acide HGl qui conduit le courant et l'étain ne se dépose à la cathode que par une réaction secondaire :
SnO, + 4H- + 4 0 -= Sn 4- 2H2O.
Ces conséquences relatives à l'état du chlorure
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slanniqiie dissous ont élé confirmées par la ihennochimio.
iMais c'est principalement sur la constitution des sels complexes que l'étude des changements de concentration pendant l'électrolyse jette une vive lumière. Ainsi dans le cyanure double d'argent et de potassium, l'expérience montre que l'argent se dirige vers l'anode (excès d'argent dans la portion anodique, après l'électrolyse} ; il fait donc partie d'un anion complexe et le sel se formulera K[Ag(CN)./]. Cependant l'argent se dépose quantitativement sur la cathode comme s'il était cation. Nous pouvons, en eiïet, prévoir que tous les ions complexes subissent euxmêmes une dissociation plus ou moins légère ; ainsi l'ion Ag(CN)/est lui-même très faiblement ionisé en argent et en CX' :
Ag(CN)/^Ag- + 2CN'(').
Cet ion Ag' se sépare sur la cathode à la place de K' et est régénéré au fur et à mesure.
Dans le ferrocyanure K,Fe(CN),,, le fer appartient également à un anion complexe; il se dirige vers l'anode pendant l'électrolyse ; l'ionisation secondaire que présentent les ions complexes est souvent tellement faible que le complexe ne
(') Plus tard, nous calculerons la concentration de ces ions Ag , qui est très faible; nous verrons également pourquoi l'argent se sépare de préférence au potassium.
possède aucune des réactions spéciales des ions simples qui entrent dans sa composition ; c'est le cas du ferrocyanure.
Enfin, il est des cas où le sel dont on soupçonne la complexité présente toutes les réactions de l'ion simple; tel le sulfate cupro-polassique KgSO,, CuSO^, 6H^0 dont les réactions ne se distinguent pas de celles du sulfate de cuivre ; l'analyse indique même un excès de cuivre du côté cathodique ; mais si l'on pousse plus loin, jusqu'à l'indice de transport du cuivre on ne trouve que 0,26 (pour une solution renfermant 0,291 mol. de sel par litre), au lieu de o,32-o,33 que donne le sulfate de cuivre à la même concentration : une partie de l'anion complexe Gu(S04)/ subsiste à cette dilution.
Ainsi l'étude des indices de transport des ions nous fournit un moyen efficace et souvent unique de déceler les ions complexes.
Constitution des ions complexes. — Les ions complexes se forment par la combinaison d'un ion simple et d'un corps qui, à l'état libre, est ou peu soluble ou faiblement ionisé ; ce corps est appelé la partie neutre du complexe.
Dans les sels doubles suivants :
KGN, AgCN 2 Kl, Hgl, 2 KGN, Hg(CN)2,
K^SO,, GuSO,, aq, les anions complexes sont Ag(CN),' Hgi;' Hg(CN)." Cu(SO,);'
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et les parties neutres
AgCN lïgl, Hg CN), CuSO,
Le complexe indique une tendance de la partie neutre à se mettre sous la forme d'ions; mais il faut remarquer que généralement l'ion simple d'un complexe est ce qu'on peut appeler un ion faihJe, c'est-à-dire qui ne communique pas aux molécules dont il fait partie une ionisation aussi prononcée que d'autres ions tels que NO3', Cl', I\-, 13a". Par opposition, nous nommerons ces derniers des ions forts ; ils contribuent rarement à la formation de complexes (M.
Électrolyse simultanée de deux sels. — Si l'on soumet à l'électrolyse une solution contenant un mélange de chlorure do potassium et d'iodure de potassium, on constate qu'à l'anode il ne se sépare que de l'iode ; cela ne doit pas surprendre puisque, en admettant que le chlore soit mis en liberté, il déplacerait aussitôt la quantité équivalente d'iode.
Mais ne pourrait-on pas élre tenté de croire que le courant a une préférence pour l'iodure « plus facile à décomposer » et que KCl n'est pas touché du tout?
(') On dit aussi que les ions ont plus ou moins iVèleclro-affinité, c'est à-dire une tendance plus ou moins jrrande à persister à l't'tat d'ion. (Abegi^ et Bodliinder, iJ^ijtj).
L'élude des vitesses relatives vient encore nous tirer d'affaire ; elle nous montre : i" que dans le chlorure et l'iodure de potassium à l'état de pureté les ions Cl' et V ont sensiblement le même indice de transport ; 2° que dans le mélange des deux sels en diverses proportions et avec des intensités de courant variables le rapport des quantités de chlore et d'iode reste le même avant et après l'électrolyse. Si le courant transportait principalement l'iode, la quantité de chlore aux environs de la cathode eût été relativement plus grande. Comme Cl' et F cheminent également vite, nous conclurons que les deux sels transportent le courant dans le rapport môme où ils existent dans la solution.
En général, dans une électrolyse simultanée les ions prennent part au transpont de l'électricité en raison de leur concentration et de leur vitesse respectives.
Il faudrait bien se garder de conclure de là que les ions se séparent aux électrodes dans ces pÉDportions. Nous avons déjà insisté sur ce fait à la fin du chapitre précédent.
CHAPITRE III
CONDUCTIBILITE DES ELECTROLYTES
La solution d'un électrolyte oppose au courant électrique une résistance analogue à celle d'un conducteur métallique (ou conducteur de première classe), résistance proportionnelle à la longueur et en raison inverse de la section. On désigne sous le nom de résistivité (ou résistance spécifique) la résistance d'un volume de liquide ayant i centimètre carré de base et i centimètre de hauteur volume cubique ou cylindrique . La résistivité s'exprime en ohms, comme la résistance.
L'inverse de la résistance est appelée conductance (ou conductibilité) ; l'inverse de la résistivité est la conductivité (ou conductance spécifique). La conductivité est donc égale à la conductance d'un volume liquide égal à i centimètre cube. Elle est désignée parla lettre grecque Y, (kappa). Soient un volume liquide ayant une longueur l (cm) et une section s (cm-), sa con-
y s ductance est égale à y-
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Mesure pratique de la conductance et de la conductivité des liquides. — Pour obtenir la conductance d'un éleclrolyte, on mesure la résistance de la portion de ce liquide comprise entre deux électrodes de position bien déterterminée. On se sert de vases de formes diverses, parmi lesquelles deux sont représentées par les fig. 3 et 4.
Les électrodes sont des lames de platine qui communiquent avec l'extérieur par des fils de même métal protégés sur presque toute leur longueur par un petit tube de verre. Dans cer-
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tains appareils, les électrodes sont fixées au couvercle isolant : électrodes d'Arrhénius (/î^. 3); dans d'autres, elles sont soutenues par les parois du vase que traversent les fils de platine (/i^. 4). L'expérience montre que l'électrolyte possède,
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dans ces vases, une résistance constante et bien déterminée, à la condition que le niveau du liquide dépasse les électrodes d'une hauteur au moins égale à leur intervalle. Dans ces conditions, les électrodes délimitent un certain volume de liquide, de section s et de longueur /. Soit /', la résistance trouvée. La conductance est
Supposons que nous ayons mesuré avec le même vase la résistance /' d'une solution-type, dont la conduclivité // est connue ; on a aussi
de ces deux égalités, on tire ', = — ; ou, en posant
Le nombre G est appelé la constante de Vappareil. Il est facile de la vérifier de temps à autre pour s'assurer que la position relative des électrodes est demeurée invariable.
II nous reste à dire comment on obtient la résistance r. La méthode la plus employée est actuellement celle de Kohlrausch, dite aux courants alternatifs et au téléphone (1880), avec la disposition du pont de Wheatstone, représentée schémali(juement par la fig. 5. Supposons que
44 CONDÙCTiBlLITÉ DES ELECTROLYTES *
les deux sommets opposés A et G du pont soient reliés aux deux pôles d'une petite bobine de Ruhmkoriï B, actionnée par un seul accumulateur et qu'entre les deux autres sommets MetN, on intercale le circuit d'un téléphone T ; lançons dans le système le courant induit de la bobine; le téléphone va bourdonner ; mais si entre les résistances des quatre branches du pont, on a la
CL
relation b = r j> '^ téléphone est muet ou bien le son passe au moins par un minimum facile à
Fi g. 5
percevoir et à fixer. On dispose l'appareil de résistance r sur la branche AM ; sur l'autre branche AN, on intercale une boîte de résistance dans laquelle on débouche une certaine résistance R connue. Les liaisons accessoires ?i\J, rA, RA, RN sont constituées par de gros fils de cuivre de résistance négligeable. Les deux autres branches du pont MG et GN sont constituées par un fil unique de platine iridié tendu sur une
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règle en bois, longue d'un mètre et graduée en millimètres. Un curseur C (relié à B) peut glisser sur le fil et délimiter à volonté les deux portions» et b. En un mot, le point C du schéma est mobile.
Tout élant disposé, on applique d'une main le téléphone à l'oreille et, de l'autre, on fait mouvoir le curseur sur le fil jusqu'au moment où, par tâtonnement, on a trouvé le point pour lequel le téléphone est muet ou présente le son minimum. Avec un peu d'habitude, on ï\:iQ le point G à moins d'un demi-millimètre près : on lit maintenant sa position sur la règle et on connaît ainsi les longueurs a et h.
En général, le fil MCN n'est pas suffisamment homogène pour qu'on puisse considérer sa résistance comme rigoureusement proportionnelle à la longueur, il est facile de le calibrer en mettant d'abord une autre boîte de résistance à la place de r. A chaque longueur a (millimètre) lue sur la règle correspond ainsi une longueur corrigée a telle que le rapport que nous avons appelé
plus haut 7- soit éoral à ,. Une fois le
fil calibré, Féodalité v^ = ? donne exac-
lement la valeur r de la résistance cherchée.
On répète ordinairement la mesure de r trois ou quatre fois en débouchant différentes valeurs deR.
La température exerce une grande influence
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sur la résistance des éleclrolytes, aussi pendant la durée des mesures, le récipient qui contient le liquide est plongé dans un thermostat dont la température est réglée à — de degré près.
L'expérience montre que le minimum téléphonique est plus facile à fixer qcjand les électrodes sont recouvertes de noir de platine (électrodes platinées) que si elles sont formées de lames de platine blanc et poli. On platine les électrodes par électrolyse avec une solution d'environ 3 Vo de chlorure de platine du commerce à laquelle on ajoute ,-^- de son poids (^) d'acétate de plomb. L'électrolyse dure environ cinq minutes pour chaque électrode, avec une f.é.m. de 4 volts et en réglant le courant jusqu'à ce qu'on voie un faible dégagement gazeux. Le platinage terminé, on lave un grand nombre de fois les électrodes avec de l'eau tiède.
Conductivité /- de quelques éleclrolytes, à 18°. — Dans les tableaux suivants, p désigne le poids de corps anhydre dissous dans loo grammes de solution, m, le nombre d'équiv.-gr. contenus dans un litre de solution.
Nous avons rassemblé, dans ces tableaux, des données relatives à plusieurs éleclrolytes caractéristiques, ce qui va nous permeltre de tirer quelques conclusions générales.
(1) Poids de la solution.
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f Remarquons d'abord que les acides forts, les bases fortes et les sels ont une conductivilé très supérieure à celle des acides faibles et des bases faibles représentés par Tacide acétique et l'ammoniaque. Cela lient, comme nous le verrons bienlôt, à ce que les corps de la première catégorie, que nousappellerons les hoiisêlectrolijtes^ émettent beaucoup plus d'ions que les autres (à la même concentration moléculaire). Les substances analogues à l'acide acétique et à l'ammoniaque sont souvent désignées sous le nom de demi-éleclrolytes à cause de leur faible conductivilé.
Nous observerons aussi que les électrolyles du tableau présentent tous (sauf NaCl) un maximum de conductivité pour une certaine concentration. Nous pouvions le prévoir : l'eau pure et l'acide chlorhydrique liquide ne conduisent pas le courant ; la conductivité du mélange (qui constilue un bon éleclrolyte) part de zéro et passe par un maximum pour redescendre de nouveau vers zéro. Quant au sel marin, la solution est saturée avant d'avoir atteint son maximum de conductivité lequel exige, en général. un certain degré de concentration, partant une solubilité suffisante.
Conductivités moléculaire et équivalente. — La conductibililé des élcctrolytes étant due aux ions, on conçoit que l'étude pure et
p. -Tu. MuLi.EB — Lois fondamentales de l'Electrocliimio l
sd
CONDUCTIBILITE DES ELECTROLYTES
simple de la conductivité ne puisse nous fournir que des renseignements très généraux.
Nous ne pourrons déceler de relations plus intimes entre les différents corps qu'en rapportant la conductibilité non plus à l'unité de volume, mais au volume de liquide qui tient en dissolution i mol.-gr. ou i éq.-gr. de chaque substance ; de là, les notions de conductivités moléculaire et équivalente.
La conductivité moléculaire ou équivalente d'un électrolyte est égale au produit de sa conductivité par le volume (exprimé en centimètres cubes) qui contient i moL-gr. ou i éq.-gr. de l'électrolyte.
Si nous conservons l'habitude de compter les volumes en litres, la conductivité moléculaire ou équivalente est égale à lo^xu, v désignant le nombre de litres de solution qui renferment 1 mol.-gr. ou 1 éq.-gr. de l'électrolyte. Ce nombre V est la dilution moléculaire ou équivalente,
l'inverse - est la concentration moléculaire ou
équivalente.
La conductivité équivalente d'un électrolyte est représentée par la lettre grecque majuscule A (lambda) ; on a A = lo^xi; où x désigne la conductivité, et v, la dilution équivalente.
Représentation physique de la conductivité équivalente. — Imaginons un vase parallélépipédique dont deux parois opposées mé-
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talliques sont séparées par un intervalle de i centimèlre (les autres parois ne conduisant pas). Supposons que le vase contienne i équiv. d'un électrolyte dissous dans v litres. La conductancQ de ce vase est égale à la conductivité équivalente de l'éleclrolyte. Car la section efficace 5 du vase (comptée sur les parois métalliques, en centimètres carrés) est donnée par l'égalité lo" v= s x i,
et sa conduclance est é^a\e h — = lo^y.y = A. ° 1
Quelque grand que soit ?-, uncourantqui irait d'une électrode à l'autre à travers le vase serait transporté par tous les ions de notre équivalent d'éleclrolyte.
Conductivité limite. Lois de Kohlrausch.
— (jue va t-il se passer si l'on augmente graduellement la dilution v (à température constante)? D'après les lois générales de l'équilibre, la dissociation croîtra, c'est-à-dire que les molécules neutres de l'électrolyte vont successivement s'ioniser; la conduclance de notre vase, égale à la conductivité équivalente A, ira en augmentant de plus en plus jusqu'au moment où toutes les molécules neutres seront pratiquement ionisées ; à partir de ce moment, on a beau faire croître v, A a atteint une limite impossible à dépasser (*). On peut prévoir de plus
(') Lorsque, dans l'expressioQ lo^xw.le volume v croît indéfiniment, % diminue de plus en plus et tend pratiqueijient vers zéro (en réalité vers la conductivité très faible de l'eau pure).
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que celle limite A oc ne dépend que de la nature des deux ions qui forment l'électrolyte, c'est-àdire du frottement individuel de ces ions contre le dissolvant.
En d'autres termes, la conductivité équivalente limite {conàuciiwiié de la molécule tout à fait ionisée) est la somme de deux nombres don* l'un est un coefficient caracléristique de l'anion, l'autre, un coefficient caractéristique du cation. Ces lois ont été découvertes par Kohlrausch (1876), sur les bons électrolytes, avant qu^on connût celles de l'ionisation.
Si nous nous bornons d'abord aux bons électrolytes, nous voyons, dans les tableaux de la p. 53, que la conductivité équivalente augmente à mesure que la concentration diminue et qu'elle semble bien près de la limite aux hautes dilutions de V = 2000 h V = 10000 litres, au moins chez les électrolytes univalents et chez ceux qui sont constitués par un ion bivalent et un ion univalent. Les molécules telles que CuSO^ formées de deux ions bivalents tendent plus lentement vers la limite.
CONDUCTIVITE EQUIVALENTE
Ccmductivitê équivalente de quelques électrolytes à i
KGl
NaCl
AgN03
98,27 102, :ii
II2,o3
IID,70
OO
III, I
10 OOO
ii3,3
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Une extrapolation graphique nous fournira la valeur des Ace (conduclivilé équivalente limite) des bons éleclrolytes. Nous avons dit que Ace est la somme de deux termes qui ne dépendent que de la nature des ions, Kohlrauscli a émis l'hypothèse (confirmée par l'expérience) que ces deux termes désignés par les lettres l^ et l^^ sont proportionnels aux indices de transport constant des ions correspondants dans les solutions diluées. Nous avons ainsi :
et
^ et w étant les vitesses de l'anion et du cation et n, l'indice de transport de l'anion dcuis l'élec- Irolyte considéré.
Ainsi quel que soit le corps dissous, à la condition qu'on puisse extrapoler son Ace , on vérifie les deux équations précédentes. La quantité l^ ou l^ est ainsi une valeur caractéristique que nous appellerons la mobilité de l'ion (à une température donnée).
Nous pouvons donc énoncer les deux lois suivantes : 1° La conductivité équivalente limite d'un éleclrolyte est égale à la somme des mobilités de ses ions ; 2° Le rapport des vitesses des ions est égal au rapport de leurs mobilités.
Aoc
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Ces deux lois paraissent tout à fait générales et vont nous permettre de calculer la conductivité équivalente limite des électrolytes médiocres (demi-électrolytes) dont l'ionisation est Irop faible pour qu'on puisse espérer l'atteindre aux dilutions ordinaires Q).
Ainsi le tableau (p. 53) montre que les conductivités de l'acide acétique et de l'ammoniaque sont fort éloignés de leur limite à la dilution de 5 000 litres. Comment ferons-nous pour calculer néanmoins la conductivité limite de l'acide acétique ? S'il était complètement ionisé, l'acide acétique serait formé d'ions acétiques CJI.jO^/ et d'ions II*. Les mobilités de ces deux ions se trouvent en les engageant cbacun de son côté dans un bon éleclrolyte. Ainsi la mobilité de l'hydrogène sera tirée d'expériences faites avec l'acide chlorhydrique (on trouve 329,8 à 18°), la mobilité de l'ion acétique s'obtiendra de la même manière en opérant sur l'acétate de soude (on trouve 35, 0 à 18°) (-). Et la conductivité
(') Une fois qu'on arrive a la dilution v = looo, les expériences de conduclibilité exijient déjà de grandes précautions ; à partir de r = 5 000 ou 10 000, les mesures sont artectées dans d'énormes proportions par les moindres impuretés de l'eau — traces d'aeide carbonique, verre dissous..., et les corrections deviennent incertaines.
(-) Voir p. (i(».
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limite de l'acide acétique, à 18°, sera
329,8 -h 35,0 rr= 364,8
Pour ramnioniaque constituée par les ions NH^' et OH', on additionne de même les mobilités de ces deux ions tirées la première de l'étude des sels d'ammonium (chlorure, nitrate), la seconde de l'étude des bases fortes (potasse ou soude).
C'est de cette façon que l'on a calculé la conductivité limite d'un grand nombre d'acides et de bases organiques qui ne sont pour la plupart que des demi électroly les. Nous verrons sous peu l'importance de ces valeurs.
Règle approchée relative aux sels neutres. — Les sels neutres formés d'ions univalents sont, à la même dilution, également éloignés de leur limite, c'est-à-dire A oc — A = D, où D dépend seulement de la dilution équivalente du sel (Ostwald 1887). Nous avons trouvé que D pouvait se mettre sous la forme
ce qui fournit les coefficients suivants pour les dilutions v les plus employées.
Ex., à 18° (A = 52,72) :
V 33,3 00 lou 200
5oo
d|i4,8 II, I 8,3 6,2
BASICITE D UN ACIDE
Ex., Bulyrate de sodium à 25° :
II, I
moyenne 85,;
On peut ainsi calculer, d'une fagon très suffisante pour la pratique les conductivités équivalentes limites des sels univalents.
Détermination de la basicité d'un acide. — Remarquons qu'à la température de 25°, la différence des conductivités équivalentes aux dilutions de 1024 et de 32 litres est égale à
Cette différence caractérise les sels univalents, en particulier, les sels de soude des acides monobasiques. Ostwald a montré sur un grand nombre d'exemples que la différence A, 004 — A.^^ des conductivités équivalentes des sels neutres de soude de beaucoup d'acides polybasiques est approximativement proportionnelle à la basicité de l'acide, c'est-à-dire à peu près égale d 72 X 11,3» '2 étant la basicité de l'acide.
(1) On passe progressivement de la dilution 32 à la dilution 102^ en opérant, par exemple, sur 20<^'^ d'un électrolyte (^dilution 32) ; l'opération terminée, on enlève avec une pipette lo'"^ et on ajoute lo'^' d'eau pure à la même température; on a ainsi la dilution 64 ; on continue de la même manière en doublant chaque fois 4a dilution.
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Coefficient d'icnisation des électrolytes.
— Nous avons dit, à maintes reprises, que la conductibilité des électrolytes est due seulement à la partie dissociée, c'est à-dire aux ions, et qu'elle dépend également des frottements que ces ions subissent de la part du liquide; quand la dilution est suffisante, les frottements deviennent constants, car on obtient alors des indices de transport invariables. A partir de ce moment, la conductibilité est influencée uniquement par le nombre d'ions, et la conductivité équivalente devient proportionnelle à ce nombre ; le rapport Y = -r— de la conductivité équivalente actuelle (dilution de v litres) à la conductivité équivalente limite (dilution infinie), mesure le coefficient d'ionisation (ou de dissociation électrolytique) du corps dissous, c'est-à-dire la fraction qui est ionisée.
On sait qu'on peut également déduire le coefficient d'ionisation d'autres expériences, en particulier de mesures cryoscopiques ; lorsque les solutions sont diluées (?; = lo ou 20 litres, au moins), on trouve un accord très satisfaisant entre les valeurs fournies par ces deux méthodes si différenles.
Le degré d'ionisation des bons électrolytes est toujours considérable. Voici quelques nombres valables à 18°; comme nous le verrons plus loin, la température n'exerce qu'une faible in-
COEt'FICIENT D IONISATION
fluonce sur le coefficient d'ionisation de ces électrolytes (').
KCl
jH,SO,
l BaCNOa),
^MgSO;
ony
Les électrolyles univalents viennent en tète avec une forte ionisation, même en solution demi-normale ; les corps formés d'un ion monovalent et d'un ion bivalent ne commencent à bien se dissocier que vers v = 20 ; enfin les riectrolyles conslitués par deux ions bivalents ont une ionisation relativement peu considérable.
On a fait de nombreux essais pour trouver une relation numérique enire le coefficient d'ionisation 7 et la dilution v. L'application pure et simple de la formule f^énérale de l'équilibre ne réussit pas dans le cas des bons éleclrolytes, et jusqu'à présent les raisons certaines de ce
(') Au contraire, la conductivité et la mobilité varient beaucoup avec la température.
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désaccord nous échappent, malgré de nombreuses tentatives d'explication.
Calcul définitif des mobilités. — De ce qui précède, il résulte que, si l'on connaît les vitesses relatives des ions dans une seule combinaison, on peut obtenir de proche en proche la mobilité des autres ions, à l'aide de la conductivilé limite (^), il suffit d'étudier une série de sels rangés de telle manière que chacun d'eux ait un ion commun avec l'un des précédenls. Le point de départ est le chlorure de potassium, on prend l'indice de transport du chlore égal à o,5o3; de ce nombre et de la conduclivilé limite de KC!, on déduit les mobilités à iS''
pour K-, 64,67 ; pour CF, 65,44.
La conductivité limite de LiCl donnera la somme des mobilités des ions Li* et Cl' et, en retranchantcelledeCr, on trouve, pour Li-, 33,44.
De la conduclivilé limite de NaCI, on tirera de même la mobilité de Na*... 43,55 et de NaNO^,, celle de NO^.. 61,78.
Les expériences de contrôle consistent à calculer la conduclivilé limite d'un sel formé de deux des ions précédents et à comparer le résultat avec la conduclivilé limite trouvée par une expérience directe (en s'aidant d'une formule
(1) Calculée ordinairement au moyen d'une formule empirique.
CIO
Ag-
'- so,-
Tl-
SCN'
CHaO..' ÔH'
Il est intéressant de remarquer que, de tous les ions, ce sont ceux de l'eau II* et 011 qui ont la plus grande mobilité; la vitesse de H* est cinq fois plus grande que celle du chlore ; la mobilité de OH' (174) ne doit pas être considérée comme établie définitivement, à cause de la difficulté que présentent les mesures de conductibilité des solutions alcalines.
(1) Les données relatives aux ions bivalents sont moins certaines.
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Vitesse absolue des ions. — Soit une solution contenant un éq.-gr. d'un éleclrolyte et suffisamment étendue pour que l'ionisation soit à peu près complète. Introduisons cette solution dans le vase éleclrolyliquedont il a été question lors de la définition de la conductivilé équivalente (p. 5i). La conductance totale est égale à Aoc . Faisons passer à travers le liquide un courant i (ampères) pendant le temps t (secondes) et soit E, la f.é.m. entre les deux électrodes (formées, on se rappelle, de deux parois conductrices parallèles, distantes de i centimètre); la loi d'Ohm nous donne
z = E.Aoc d'où z7 = E.AqcJ;
arrêtons le courant quand F coulombs ont traversé la cuve :
F = E.Aoc . t
on tire de là
1 E Aoc « ~ F •
Après le passage de F coulombs, l'équivalertt d'électrolyte est totalement décomposé et chaque couple d'ions a parcouru une longueur totale égale à i centimètre; la vitesse totale, égale à la somme des vitesses des deux ions, est donc
== -y H- W = E. -=^ = E -rr -t-
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et comme les vitesses sont indépendantes de la nature de l'électrolyle, on a nécessairement :
Ainsi la vitesse absolue de chaque ion est jiroportionnelle à laf.é.m. E, c'est-à-dire à la chute de potentiel par centimètre.
Pour une chute de potentiel de i volt par
centimètre, les vitesses absolues des ions sont
^A hégales à p- et ^ .
Dans ces conditions, on obtiendra la vitesse absolue d'un ion, en solution étendue, en divisant simplement sa mobilité par le nombre 96540; cette vitesse sera exprimée en centitimètres par seconde.
Voici quelques valeurs exprimées en millimètres par minute.
Désignation
Na-
OH
MobiHt^ à 180.
Vitesse en millimètres par minute. . .
'il, 6:
Demi-électrolytes. — Nous avons désigné sous ce nom (p. 49) les acides faibles et les bases faibles (principalement ceux de la chimie orga-
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nique), par exemple, l'acide acétique, l'ammoniaque, les aminés. Une propriété capitale sépare les demi-électrolyles des bons électrolytes, c'est qu'ici l'application de la loi générale de l'équilibre permet de calculer la constante de la dissociation électrolytique en partant des coefficients d'ionisation tirés des mesures de conductibilité.
L'équilibre entre la molécule neutre monovalente AB de l'électrolyte et des ions A' et B* est représenté par le schéma AB «=i A' -i- B*. Soient C,i, la concentration de la molécule neutre (nombre de mol.-gr. par litre), Cj, la concentration de chaque ion, la loi générale de l'équi-
libre(^) nous donne la relation ~ =: K, K étant
(1) La loi générale de l'équilibre des systèmes dilués (à température constante) se présente sous une forme très simple. Soit l'équation d'équilibre
n|Mj + rigM^ + .... <=± nM-i + n.JA,^^
où les n sont des nombres entiers et où les M désignent des molécules ou des ions^ c'est-à-dire des particules ou poids de matière qui obéissent à la loi d'Avogadro; soient C^jG^,... Co.C;,... les concentrations de chaque espèce de particule; la loi générale de l'équilibre est exprimée par la relation
-■^ * = const.
Dans le cas particulier de l'électrolyte uni\^lent Cl = C„; C2 = C4 = G.; n^ = n.2 = n^ = i.
DEMI-ELECTROLYTES
une coiislanle indépendante de la dilulion pourvu que celle-ci soit assez grande [V = lo à 20 litres au moins). Désignons par y (comme plus haut p. 58), le coefficient de dissociation éleclrolytîque ou d'ionisation, on a
Cn
et, en remplaçant dans l'équation d'équilibre, il vient ; — ^- — r- = K. C'est la formule d'Ostwald
n888) qui régit l'équilibre des demi-électrolytes et dont l'exactitude a été vérifiée dans plusieurs centaines de cas. Exemple :
Acide acétique à 26*
Ax
Même calcul avec Ax = 41 + 365 = 406
lo-'K
io"^K
iM
iT)
i,.So
rj.o;
(l)Nc
)us avons corrigé une fauto t
l'impression, reproduite par
tous les
livres qui donnent ici 'AÀ.V,.
P. -Th. Mullkh — Lois fondamentales do l'Électrocbimie ô
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On voit que la conslance de K est très salisfaisanle. Le nombre adopté jusqu'à présent pour la mobilité de l'ion H* à 25° est 347. Les expériences très soignées de A. -A. Noyés et G. -V. Sammet (1902) fournissent le chiffre plus grand de 365 (exactement 364,9). Nous avons refait le calcul avec celte nouvelle donnée qui abaisse naturellement un peu la valeur de la constante.
Signification physique de K. Coefficient d'affinité des acides et des bases- — La constante d'équilibre est d'autant plus grande que, pour une concentration donnée, l'ionisation est plus avancée (Cj grand, C;î petit). Supposons que nous choisissions le volume v' de telle façon que
— - — = 1, ce qui correspond à y = o,Gi8o3,
ou 61,8 7o; 0" aura R=z ^.
Ainsi la constante K est laconcenlralion pour laquelle l'ionisation de l'électrolyte atteint 61 ,8 °/q. Cette concentralion est d'autant plus élevée que la tendance à l'ioniscition est plus prononcée. Or les acides et les bases ont des propriétés acides ou basiques proportionnelles au nombre d'ions H* ou OH' et ce nombre d'ions est le môme pour tous les acides (ou les bases) lorsque la molécule est dissoute dans le volume xi' dont il vient d'être question. C'est pour ce motif que l'on donne à la constante K le nom de coefficient dC affinité des acides ou des bases. Ce coefficient
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mesure ce qu'on a eoulume d'appeler en chimie la force d'un acide ou d'une base (en solulion aqueuse).
L'expérience montre, comme il fallait s'y attendre, que les coefficients d'affinité dépendent à un haut degré de la constitution chimique des corps.
Coefficients d'affinité d'acides (*) à la température de 2b°
Acides
lo-K
Formique HCOOH
Actitique Clfj.COOII
o,oui8
Piopionique CH,.CH, COOH . . . .
o,uoi3
Butyrique CH,.CH.>.CH...(;OOii. . . .
Lactique CH,. CIL OH). COOH . . . .
o,oi38
;i-oxy-propionique CH2(0H).CH._,.C00H .
O.OOJI
Mono<Iilora(»-li(iue CH.CI.Cn.MCOOn .
Cyanac<^tique CN.GU.,.COOH . . . .
Dichloracétique CHGI2.COOH . . . .
0 chloro-benzoïque QH- (Cl) .COOH i,vi .
o-Dilro-benzoiqueC.,H.^NO.).COOH 1,2 .
o,6iG
m // n If !,:> .
m-bromobenzoïque CoH;(Br).COOH. !,3.
ni-Uuoi-o benzoïque Cj;H;(K).COOH. i,!) •
o,oi3(i
m-cyanobcnzoïque C^Hi(CN).COOH. i,3 .
(') Pour acidt (à 2r»«).
la mobilité de H', est prise à 34;
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Coefficients cV affinités de hases
Bases
lo-K
Ammoniaque NH;.OH
MéUiylamine CH3.NH,.0H
Éthylamine CH:5.CH2.NH,.OH . . . . Propylamine GH.vCHo.CHo.NHg.OH . .
Diméthylamine (CHalo-NHo.OH . . . Diùthylamine (CoH;,)o.NH.,.OH . . . . Dipropylamine (CsH^jo.NHo.OH . . . Triméthylaraine (GH3)3 NH.OH. . . . Triéthylamine (G2H;;),.NH.0H . . . .
o,oG4
A l'inspection de ces quelques nombres, nous constatons aussitôt l'influence des radicaux « négatifs » qui exaltent l'acidité. L'acide ^-oxy-propionique est déjà plus fort que l'acide propionique, mais si la substitution se fait près du carboxyle (acide lactique), l'acidité est beaucoup plus prononcée. Deux radicaux négatifs exercent naturellement une plus grande action (acide dicliloracétique comparé à l'acide monocbloracétique et à l'acide acétique). Remarquons l'influence de la position dans les dérivés de l'acide benzoïque, l'acide en ortho étant toujours le plus fort. La marche du coefficient d'affinité nous renseigne aussi clairement sur le caractère plus ou moins négatif du radical substituant. En nous bornant aux acides benzoïques métasubstitués, nous voyons en tête le groupe nitré
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NO- (o,o345), ensuite vient le radical cyané CN (0,01991, puis le chlore (o,oi55), enfin le brome et le fluor (0,0137 ^^ 0,01 36).
Les bases ont été moins étudiées que les acides, le tableau montre Tinfluence assez irrégulière de l'introduction de groupes méthyles dans la molécule de l'ammoniaque (Bredig, 1894). La basicilé des aminés est plus forte que celle de l'ammoniaque, les aminés secondaires sont plus dissociées que les aminés primaires et tertiaires. Quant aux ammoniaques quaternaires telles que N(CH3)^.0H, elles renirentdans la catégorie des bons électrolytes, comparables à la potasse et à la soude; la conductivité ne permet pas d'en trouver le coefficient d'affinité.
Acides polybasiques. — La formule de dilution n'est évidemment valable que pour les électrolyles binaires; l'expérience montre cependant que les acides bibasiques fournissent une bonne constante tant que le coefficient d'ionisation 7 ne dépasse pas o,5. Nous en conclurons qu'aux moyennes dilutions, l'acide bibasicjue n'émet qu'i:n seul ion IL. La dissociation de l'acide maloniquo, par exemple, se fera d'après le schéma
HO.GO.CIÏ,.COOII ^ IL -+- O.CO.CIL.COOII'.
Le coefficient d'affinité des acides polvbasiques ne représente donc que la force de leur
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première acidité. Dès que l'acide commence à émettre d'autres ions H*, la formule de dilution ne donne plus de constante.
Estimation approchée de la conductivité limite. — Ostwald a observé que les anions organiques formés de plus de 12a i3 atomes ont une mobilité qui ne dépend presque plus que du nombre d'atomes, si bien que, pour avoir, à 3 ou 4 unités près, la mobilité d'un anion inconnu, il suffit de comj)ter le nombre des atomes et de comparer avec les mobilités déjà connues.
Influence de la température sur la conductibilité dans les électrolytes. — Dans les pages précédentes, nous avons appris que la conductivité d'un électrolyle dépend de deux facteurs, la mobilité des ions et le coefficient d'ionisation. Le frottement des ions dans leur marche est d'autant plus faible que la viscosité du milieu est plus petite; nous pouvons donc affirmer que la mobilité des ions ira en croissant avec la température.
Quant au coefficient d'ionisation, il n'est pas possible de prévoir dans quel sens il variera par élévation de température. Cela dépend de la chaleur d'ionisation de l'électrolyte, c'est-à-dire de la quanlité de chaleur dégagée ou absorbée par le corps en passant de l'état dissous non ionisé à l'état d'ionisation complète. S'il y a absorption de chaleur, le coefficient d'ionisation
INFLUENCE DE LA TEMPERATURE
croît avec la tompéraliiro et la condiicilvité va néccsficu remcnt on augmentant; s'il y a dégagement de chaleur l'ionisation diminue lorsque la température s'élève et la conduclivité peut croître ou décroître suivant que l'emporte l'elîet de la mobilité ou celui de l'ionisation (Arrhénius, 1889).
Chez les bons électrolytes, l'ionisation est grande, ses variations ne se font pas sentir ; aussi la conductivilé s'élève toujours avec \u température. Voici quelques exemples où x indique la conduclivité à la température t, et y.^^ la conduclivité à o" :
Solution de H^SO. à 20 7^ :
/. = ■/f,(i -h 0,02 16 i — 4,0810"' ^'); Solution de II.SO* à 3o \\, :
Solution de KCl à 20 ®/o •
Solution de MgCL, à 3o "^ :
Ces formules sont valables dans l'intervalle de o"-4o° et pour Il.SO, do o'^-jo".
Au contraire, Tacide hyi)()pliosphoreux présenle un maximum de conductivilé à 54", l'acide ortho-loluique à 84°.
APPLICATIONS DES MESURES DE CONDUCTIBILITÉ
1. Détermination de la solubilité des sels très peu solubles. — Les solutions des sels 1res peu solubles tels que AgCl, ont une conduclivilé v' très faible qui comprend, en outre, la conduclivilé •/ des impuretés inévitables de l'eau. On mesure ■/ dans des expériences préliminaires failes, à la même température sur le même échantillon d'eau et l'on prend pour la conduclivilé X du sel dissous la différence v' — •/!' (^). Étant donnée la faible solubilité, on admet que le sel est totalement ionisé, partant, que sa conduclivilé moléculaire est égale à la conduclivilé limite qui est connue :
lo-'xf
Aoc = Ix -\- h
Ik et ?K désignent la mobilité des doux ions à la température considérée. De cette égalité, on lire - , concentration équivalente du sel dissous.
Exemple : La conduclivilé propre d'une solution de bromure d'argent à la température de 210,1 s'élève à 7,6.10-^; la conduclivilé limite
(1) Nous verrons bientôt la justification de celte correction, p. 77.
à la même température étant i3i, on en déduit
- = ^3 = D,7.io-'
équivalent par litre, ou bien
5,7.10-" X 187,9 X 10^ = 0,107 milligramme par litre, le poids moléculaire de AgBr étant 187,9. La solubilité de l'iodure d'argent est encore plus faible : o,oo35 milligrammes par litre (Kohirausch et Dolezalek, 1901).
2. Ionisation de l'eau. — Rien que l'eau pure offre au courant une résistance énorme, elle possède cependant une certaine conductivité due à la présence d'une petite quantité d'ions II- et 0 ir ('). Celte conductivité /. a été mesurée à diverses températures avec un grand soin par Kobirauscb et Ileydweiller (1894). Etant donnée l'exlréme dilution des ions H- et OU', la conductivité équivalente trouvée expérimentalement est égale, sans erreur sensible, à la conductivité limite, c'est-à-dire à la somme des mobilités :
A -^ 10-^ y.v = Ace = /h H- /on.
(') Il y a même lieu d'admettre une dissociation minime de 011' en ion bivalent 0' :
Oir ;i=* 0' + II- (voir p. i3(,)
f.a condiiclivitt- de l'oau jmre, à i8*^, est l'gale 3,8.10-^
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Des expérionces de conductibilité failes suides solutions ^— équivalentes de ïICI, KOiï et
I ooo *
KGI fournissent la somme des mobilités In'-h Ion' h diverses températures. La relation
10^ y.c z=: lu' -{- /oh'
donne ainsi la concentration c = - que possèdent les ions H* et OIF dans l'eau (nombre d'ions-grammes par litre).
Concentvntion des ions de Veau à diverses tenipérattires
c|(o,35!o39|o,r)G| 0,80 1 1,09! 1,4:1 1,9312,4818,5) Ix 10-'
Ainsi, à 25^, un litre d'eau ne renferme qu'un dix-millionième de gramme d'hydrogène à l'état ionisé. Si petite que paraisse celte quantité, elle suffit pour provoquer les phénomènes dlti/drO' lyse (^) des sels des acides et des bases faibles. On peut môme les calculer quantitativement en s'appuyant sur les nombres précédents.
3. Constitution des bases des matières colorantes dérivées du triphénylméthane. — On admet que les sels de ces matières
(1) Décomposition partielle en acide libre et base libre ; par exemple, dans une solution de cyanure de potassium :
KCN + HoO ^=± HCN + KOH.
BASES DÉRIVÉES DU TRIPHÉNYLMÉTHANE
colorantes ont la fornio qninoniqiio ; par exomple, le chlorure du violet cristallisé est représenté par le schéma
|-(GH,), N — C, IL], C = C,}h = N (Cil,), Cl.
Si Ton neutralise par la quantité équivalenle de soude, on met en liherté une hase incolore à laquelle on attribue la forme carbinolique
[cif,),. N.c,Hj3. C. on.
En étudiant la conductibilité du système aussitôt après l'addition de la soude, on a pu se rendre compte que la transformation du sel quinonique en base carbinolique n'est ni inslantanée, ni directe ; on passe par l'intermédiaire d'une hase quinonique. En un mot, si nous représentons par R, le cation quinonique des sels colorés et par R, — OU, la base carbinolique incolore, la neulralisation par la soude s'elîoctue en deux phases : d'abord double décomposition proprement di(e
RCI -f- NaOII -> ROIl H- NaCl
l'ionisation de ces quatre corps étant sensiblement la même et fort avancée ; puis transformation progressive de R.OII, corps ionisé (R'-hOII) base véritable et colorée en base incolore non ionisée : R- -\- OU' -> R, OH (Ilanl/sch, u)()()). Si la seconde réaction n'est pas trop rapide elle sera décelée par la baisse continue et pro-
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gressive de la conductibilité, laquelle tendra vers celle de NaCl. Et si l'on défalque cette dernière, la conductibilité de la solution diminuera jusqu'à zéro. Voici, à titre d'exemple, une série de nombres obtenus, à la température o°, pour une solution V = 256 du chlorure de violet cristallisé ; on représenle par loo la conductivilé limite de la base R OII (R- 4- OH') égale à i36,3.
Au bout de ^' 1 ^' 1 ^^' 1 ^•^' \ 2"' 1 '^^' 1 ^^^ p'' '/J -^^ la conduct. était8i,8l78,6|74,3l7i,8|68,7k'i,7|.Vi,9l 3(i,4|2i,9
La transformation est beaucoup plus rapide à la température de 25° ; au bout de 5 heures, il ne reste qu'environ 3 ^/^ de base quinonique libre.
CONDUCTIBILITÉ DES MÉLANGES D'ÉLEGTROLYTES
Si nous supposons que l'électrolyte est enfermé dans le vase parallélépipédique dont les parois conductrices parallèles sont distantes de 1 centimètre (voir p. 5o), la conductance de la solution est lo^xa, x désignant laconduclivité et a, le volume (en litres). Soient deux électrolytes dont les volumes sont a^ et a^ (litres) et les conductivités x^ et x^, les condnctances seront
io^y..a. et io^x,«.
Mélanjreons ces deux électrolvtes et admettons
MELANGES D KLECTROLYTES il
qu'ils n* oui aucune action l'un sur l'aulre, c'està-dire que le mélange contient les mêmes ions que la solution primitive et en égale quantité; nous pouvons prévoir, par analogie avec la loi de la conductibilité métallique, que la conductance totale sera la somme des deux conductances partielles
io^/.a= loV-jûi -h \o^y..^a., ou
a étant le volume du mélange, /- sa conductivité (toutes ces données se rapportant, bien entendu, à la même température). L'expérience confirme cette prévision qui s'applique principalement au mélange de sels neutres :
y a = /irtj H- /-off^ ~\~ x^nfj 4-
Nous avons vu que les sels neutres en mélange équimoléculaire ont sensiblement le même coefficient d'ionisation, la nature et le nombre d'ions restent donc à peu prés invariables.
Dans le cas où chacun des électrolytes possède le même volume que le mélange, l'égalité précédente devient
c'est-à-dire que la conductivité du mélange est égale à la somme des conduclivités des électrolytes.
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On met cette règle à profit pour trouver la conduclivité propre /., d'un sel dissous. Ce sel occupant le même volume que le dissolvant dont la conduclivité est v-o (en y comprenant les impuretés inévitables), on a le droit d'écrire
d'où la valeur de Xj. Mais il faut noter que cette correction n'est légitime que si les impuretés du dissolvant n'exercent aucime actio7i sur le corps dissous (*).
La règle de l'addition desconductances ou des conductivilés ne s'applique plus :
1° Lorsque le mélange des électrolytes donne lieu à une réaction chimique capable de changer la nature des corps et leur coefficient d'ionisation, c'est-à-dire la nature et le nombre dos ions ; exemple : mélange d'un acide et d'une base, dans lequel disparaissent des ions 11* et 011' ; mélange de deux sels capables de former un sel double, c'est-à-dire un nouvel ion (complexe).
2° Lorsque la nature des ions restant la môme, leur nombre vient à varier. C'est ce qui arrive si l'on mélangje des électrolytes qui possèdent un ion commun, ainsi deux acides (ion com-
(1) Par exemple, si l'eau contient des traces d'acide carbonique dissous, on ne saurait appliquer la correction aux solutions étendues des acides faibles, pour des raisons qui sont exposées un peu plus loin (solutions homo-ioniques).
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riiun 11), deux bases ^iun commun OHj, de l'acide acélique et de l'acétate de soude \ion commun CJI.jO/), de l'ammoniaque et du chlorure d'ammonium fiou commun NH,/), etc. Nous donnerons à ces corps le nom àltoriio-ioniques. Soit un électrolyte AC, son équilibre est ligure par le schéma
AC ^ A -h C.
Représentons la concentration des diverses particules par leurs symboles mis entre crochets ; l'équation d'équilibre est
Ajoutons à cet électrolyte un cor[)s homoionique, et supposons Fanion commun ; cela revient à augmenter la concentration de [A], K étant une constante, il s'ensuit forcément que [CJ doit diminuer ('] ; c'est-à-dire qu'une partie des cations C se combine aux anionsA pour donner des molécules neutres AC ; le nombre des ions de l'électrolyte a diminué et la conductance du mélange'sera plus''petite que la somme des conductances.
Ce raisonnement, très général, s'applique particulièrement au cas des demi-électrolyles ([ui
(•) Il suffit de remarquer que [C] ne peut ni augmenter, ni rester invariable ; car K augmenterait, ce qui est impossible.
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suivent fidèlement la loi de dilution ; l'ionisation de ces corps n'est pas bien avancée, aussi peut-on la rendre très faible par l'addition d'un bon électrolyte bomo-ionique. Les exemples purement chimiques abondent : l'ammoniaque libre fait neltement virer la phtaléine, ajoutons-y du chlorure d'ammonium (que Ton peut même rendre basique par une goutte d'ammoniaque), la couleur rouge disparaît. L'hydrogène sulfuré ne précipite presque pas l'acétate ferreux additionné d'acide acétique ; la précipitation a lieu en présence d'acétate de soude.
Quelles conditions doivent remplir deux solutions homo-ioniques pour que laconductance du mélange soit égale à la somme des conductances partielles ? 11 faut que le nombre total des ions soit le même avant et après le mélange, c'est-àdire que le coefficient d'ionisation de chaque électrolyte reste invariable.
On démontre qu'il en est ainsi lorsque la concentration des molécules dissociées (ou de l'ion commun) est la mêmepour les deux électrolytes. On dit alors que les solutions sont iso-ioniques. Pour les solutions acides, on emploie souvent le mot isoJiydriqiie, (Arrhénius, 1888).
Application. — Quelle est la concentration d'une solution d'acide chlorhydrique isohydrique avec une solution décime d'acide acétique, à 1 8° ?
Cherchons d'abord le coefficient d'ionisatioli
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de la solution acétique ; la conductivilé moléculaire pour 0 = 10 est 4. 60, la conduclivité limite 364,8 (p. 56) ; par suite
7 = .-f— — - rr= 0,0126.
La concentraliou des molécules dissociées (ou de l'ion II-) est donc
Telle doit être aussi la concentration des molécules dissociées de IIGl (ou des ions H-). Cet acide fort est presque totalement ionisé à celte petite concentration et l'on commettra une erreur insignifiante en prenant 0,00126 pour la concentration totale de IIGl. La dilution moléculaire correspondante sera donc
Ainsi, au j)oint de vue de l'acidité vraie, actuellement présente, une solution —. normale de IIGl équivaut, volume à volume, à une solution - normale de C.,IL().,. Ges solutions sont isohydriques ; un litre de chacune d'elles renferme, à 18°, le môme poids d'ions IL.
Dissolvants autres que l'eau. Pouvoir ionisant. — La conduclivité des corps dissous est due essentiellement au nombre des ions et à leur mobilité. Pour qu'un corps donné possède la
p. -Tu. MuLLBR — Lois fomlainentales de l'Électrochiuiie 0
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conductibilité élnctrolytiqne, deux condilions sont donc nécessaires :
1" Le corps doit être susceptible d'émettre des ions ; nous avons vu que les corps de nature saline possèdent cette propriélé à un haut degré.
2° Cette ionisation potentielle doit être réalisée, c'est-à-dire il faut que le dissolvant favorise la dissociation des molécules neutres, qu'il ait un certain pouvoir ionisant. L'eau arrive en tête des dissolvants usuels avec un pouvoir ionisant très élevé; après elle, il convient de signaler les alcools (méthylique, éthylique, allylique), l'acétone, certains nitriles, Tamcnoniac liquide NH,, l'anhydride sulfureux liquide SO^, Tacide cyanhydrique liquide GNH.etc. Le pouvoir ionisant dépend de la constitution chimique du dissolvant, mais on ne connaît pas de classification rigoureuse. Nous pouvons dire que, d'une façon générale, les solutions faites dans les carbures d'hydrogène et leurs dérivés halogènes ne conduisent pas le courant; le pouvoir ionisant des alcools va en diminuant avec le nombre des atomes de carbone.
On a essayé également de classer les dissolvants d'après certaines propriétés physiques : constante diélectrique (Nernst, 1893); association moléculaire (Dutoit et Aston, 1897). L'eau jouit ici, comme dans beaucoup d'autres cas, de propriétés exceptionnelles : sa constante di-
CONDUCTIBILITÉ DES SELS FONDUS
électrique (80) est fort «'levée, elle n'est dépassée que par celle de l'acide cyanhydrique (95) et de l'eau oxvirénée (t)?.) : une solution de Kï dans HGN conduit, dans les mômes conditions, quatre fois mieux que dans l'eau. On conçoit d'ailleurs que, dans un milieu à grande constante diélectrique, les charges de noms contraires des ions se maintiennent séparées avec plus de facilité. Cette propriété assez générale, n'est cependant pas absolue : la conductivité de AgNOj est beaucoup plus forte au sein du propionitrile (constante diélectrique : 26,5) que dans le benzonitrile (constante diélectrique : 26,0), malgré les constantes diélectriques sensiblement égales ; les molécules du propionitrile sont associées à l'état liquide, celle du benzonitrile ne le sont pas.
L'association moléculaire n'est pas indispensable non plus à l'existence du pouvoir ionisant : les solutions salines faites dans la pyridine et le benzonitrile sont conductrices et cependant ces deux liquides ne sont pas associés.
Remarquons que l'eau possède en même temps l'association moléculaire (à la température ordinaire, 80 '\^,j du liquide existe à l'état de molécules doubles) et une grande constante diélectrique.
Conductibilité des sels fondus. — Les sels fondus sont des électrolytes au même titre que les sels dissous ; la loi de F'araday leur est appli-
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cable (p. 20). On admet, par analogie, qu'ils renferment les mômes ions qu'à l'état dissous, soit pour le sel marin Na* et Cl', pour l'azotate d'argent Ag- et NO/, pour la potasse K* et OH', etc. La substance n'étant pas susceptible de dilution, il n'y a pas lieu de chercber la conduclivité limite, ni le coefficient d'ionisation.
Voici la conduclivité de quelques sels à diverses températures :
NH;.N03
AgNOa
3ioo 1,09
NaGl \
On reconnaît rinfluence de la température. Rappelons que l'électrolyte aqueux qui conduit le mieux à la température de 18% l'acide azotique à 3i Vo» possède une conduclivité égale à
Les électrolyles solides ont déjà une certaine conductibilité dans le voisinage de leur point de fusion, elle augmente avec la températureetpeutalteindre, pour certains mêlanges^une valeur cinq à six fois plus grande que celle des meilleurs électrolytes dissous, à la température ordinaire. Les filaments des lampes à incandescence Nernstsont précisément constitués par des mélanges d'électrolytes solides.
CHAPITRE IV
FORCES ELEGTROMOTRICES
L'étude des forces électromolrices est d'une iniporlance capitale; c'est elle qui va nous renseigner sur la quantité d'énergie mise en œuvre dans les phénomènes électrochimiques, sur les conditions de possibilité des opérations électrolytiques, sur la manière dont se fait la décharge des ions aux électrodes et l'ordre dans lequel se succèdent les décharges quand il y a plusieurs ions.
Nous désignerons sous le nom de pile (couple ou éiémenl) un système formé de deux conducteurs métalliques réunis par un ou plusieurs conducteurs de seconde classe ; l'expérience montre qu'il se produit un courant électrique au moment de la fermeture du circuit ; l'intensité et la durée du courant dépendent des matériaux constitutifs de la pile.
La force êleclronioti'ice (en abrégé f.é.m.) du couple est la dilTérence de potentiel (en abrégé d.d.p.) (jui existe en circuit ouvert entre les
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deux conducteurs de première classe, c'est-à-dire entre les pôles de Ja pile (^). Cette d.d.p. est égale à la somme des d.d.p. que l'on rencontre en allant d'un pôle à l'autre, à travers le circuit. Les différences de potentiel naissent au contact de deux surfaces hétérogènes. Nous avons donc à étudier : i'' la d.d.p. qui se produit au contact de deux conducteurs liquides ; 2° celle qui se forme à la surface des électrodes, c'est-àdire au contact de conducteurs de première et de seconde classe. Ainsi dans la pile Daniell, nous avons trois d. d. p. : Zn|ZnSO/^, Gu|GuS04, ZnSOJGuSO,.
Remarquons qu'en circuit fermé, nous avons également un contact hétérogène entre les deux électrodes qui ne sont pas nécessairement constituées par le même métal. Les d.d.p. entre corps solides semblent être très petites et ne jouent d'ailleurs aucun rôle dans les phénomènes que nous allons étudier et qui sont essentielle-
(*) Appelons E, la f.é.m. de la pile, r, sa résistance intérieure (mesurée, par exemple, à l'aide de la méthode des courants alternatifs), r', la résistance du circuit métallique. Soient E', la d.d.p. entre les deux extrémités de r', en circuit fermé, et i, le courant fourni par la pile ; on a
/_ E E' ^.^.^ E=E-li + '~\
On voit que E' se rapproche d'autant plus de la f.é.m. E que la résistance extérieure r' est plus grande, c'est-à-dire que le courant i est plus petit.
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nionl déterminés par les variations de pression osinoliqiie des ions.
Avant de décrire les procédés de mesures expérimentales, nous allons montrer comment on peut calculer les d.d.p. dans un certain nombre de cas simples.
Contact de deux solutions diversement concentrées du même électrolyte. — Nous verrons plus loin comment on réalise expérimentalement le contact de deux solutions on évitant aulant que possible leur mélange trop rapide. Pour simplifier l'exposé, nous supposerons ici que les ^ deux liquides sont maintenus séparés par une paroi fictive M (fig. 6), la solution concentrée étant à gauclie, la diluée à droite ; des électrodes appropriées plongent dans chacun des compartiments du vase et peuvent être réunies de manière à fermer le circuit. Puisque nous prenons un seul électrolyte, nous n'avons alTaire qu'à deux ions ; à cause de la diflérence de concentration les ions de la portion concentrée cherchent à se mélanger à ceux de la partie diluée et inversement; si nous considérons l'elFet produit au bout d'un instant de contact, nous voyons qu'il est en faveur du liquide concentré ; le nombre, d'ailleurs très faible,
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d'ions transportés de gauche à droite pendant le premier monaent de diffusion est plus grand que celui transporté de droite à gauche. D'une façon générale, nous n'avons, dans un transport de ce genre, qu'à tenir compte de la diffusion de la portion concentrée, c'est elle qui règle qualitativement le sens du phénomène.
Mais les deux ions cheminent, nous le savons, avec des vitesses différentes; supposons d'abord que le cation soit le plus rapide : au bout d'un instant de contact, nous aurons, à droite de la paroi fictive M, un excès de cations et, par conséquent, à gauche, un excès d'anions. N'oublions pas que les ions sont porteurs de charges électriques. Tout le long de la surface de contact, il se produira donc une couclte double d'électricité, positive à droite, négative à gauche.
Si le cation est plus rapide que l'anion, la solution diluée est positive par rapport à la concentrée {fig. 6) ; c'est le cas des acides dissous puisque, de tous les ions, c'est H- qui possède la plus grande vitesse ; citons aussi les sels organiques de potasse dont l'anion chemine moins vite que K-.
Si l'anion est plus rapide que le cation, la solulion diluée est négative par rapport à la concentrée : c'est le cas des bases, l'ion OH' ayant, après H-, la plus grande rapidité ; le chlorure de sodium se comporte de même, etc.
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Ainsi la formalion de la couche double électrique, c'est-à-dire de la d.d.p. est due à l'inégale vitesse de diffusion des ions ; les deux charges électriques de noms contraires qui se font vis-àvis exercent l'une sur Taulreune attraction électrostatique qui s'oppose à la diffusion, à la séparation de plus en plus grande des ions; il en résulte un équilibre caractérisé par la grandeur de la d.d.p. de contact.
Supposons qu'on ferme le circuit de manière à obtenir un courant qui sera engendré par le contact hétérogène de nos liquides; faisons abstraction de la d.d.p. autour des électrodes et admettons que l'électrolyse soit simple (p. 20). 11 est facile de voir que TelTet de ce courant spontané est de tendre vers l'égalisation des concentrations. Prenons, par exemple, le cas où le cation marche plus vite que l'an ion ; nous venons de constater qu'alors la solution diluée est positive, l'électrode qui y plonge sera l'électrode positive pour l'extérieur ; elle jouera, pendant cette électrolyse spontanée, le rôle de cathode ; or la liqueur se concentre du côté où va rion le plus rapide (j). 27), c'est-à-dire ici du côté de la cathode : la solution diluée se concentre. De môme, si c'est la vitesse de l'anion qui l'emporte, car alors l'électrode plongeant dans la solution diluée devient anode.
La d.d.p. est corrélative de la différence de
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concentration des solu lions et de l'inégalilé de vitesse de transport des deux ions.
Maintenant que nous savons comment se fait la couche double d'électricité au contact des deux solutions, nous sommes en mesure de calculer la valeur de la d.d.p. e (volts)
Soient Cj , la concentration 7noléculairedes ions dans la solution concentrée, c^,. dans la solution diluée. Faisons passer F coulombs à travers la surface de séparation de la solution concentrée vers la solution diluée. Nous supposerons que la vitesse u du cation est plus grande que la vitesse v de l'anion et, pour simplifier, que Téleclrolyte est univalent. Le nombre de cationsgrammes qui traversent la surface dans le sens
du courant est é^al à mote de la p. 35),
ces cations passent de la concentration c^ h la concentration c^, le travail osmo tique créé de ce chef est donc
T.^logg(cal.-gr
T étant la température absolue supposée constante.
En même temps, la surface est traversée en sens inverse par anions-srrammes qui
(1) Voir en appendice, p. 179. Le coeflicient exact est 4r'>77-
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passent de la coiicenlralion c^ à la concenlralion Cj ; le travail osiiiolique correspondant est, par suite
4,6 T. — ^^ log -^ ou - 4,G T. — ^- log ^-i.
Le travail osnioti([ue total est égala la somme algébrique, c'esl-à-dire
4,6 T. --"-'' log^ (cal.-gr.).
Ce travail osmotique est équivalent au travail électrique effectué pendant le passage de F coulombs, c'est-à-dire s F joules ou £ F X 0,24 (') calories. En égalant ces deux expressions du même travail, nous aurons
4^G T. '■^~^' log -• =zF X 0,24.
d'où
4,6 ic— V , c,
£ = i, 7 1 . log - >
et, tous calculs faits
z = 1,08. 10 *. T log ^
(Nernst, 1888) ;'),
Comme il fallait s'y attendre, la d.d.p. entre doux solutions diversement concentrées dépend non seulement des concentrations, mais aussi
C) exactement 0,2392 (voir p. 176, note).
(2) Voir p. 181 le calcul du coefficient : 1,9823. 10 -*.
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de la différence relative des vitesses (ou des
mobilités) des deux ions.
Calcul numérique. — Quelle est la d.d.p.
au contact de deux solutions de HGl dont l'une
est 10 fois plus concentrée que l'autre? (par
exemple, une solution centime et une solution
/-> décime : -' = lo). La mobilité de H* est à 18°
égale à ^29, 8, celle de Cl' vaut 65,44,
L'ionisation n'étant pas complète, nous devons
remplacer les concentrations équivalentes c, et
c, par la concentration des ions, Ci x -^-^ et
c, X -r~^ c'est-à-dire au lieu de -^ écrire -—-^ ;
ici -! = ^-, \og -* devient 0,977 11 ^^
Nous dirons plus loin comment s'effectuent les vérifications expérimentales.
Il est possible également de calculer la d.d.p. entre deux électrolytes univalents quelconques (Planck, 1890); les formules se compliquent, mais la concordance est satisfaisante entre la théorie et l'expérience.
Ces combinaisons d'électrolytes ont reçu le nom de chaînes de liquides ou piles de diffusion.
D.D.P. ENTRE UN METAL ET UN ELECTROLYTE
II esf facile de prévoir le signe de la d.d.p., lorsque l'ion le plus rapide est, chez l'un des électrolyles, le cation et, chez l'autre, l'anion ; le second est alors positif par rapport au premier. Soit, parexenfiple, de l'acide chlorhydrique HGl au contact d'une solution de bromure de lithium LiHr; II" dilîusantplusvileque Cl' laissera l'acide chargé négativement, de même, Br* diffusant plus vite que Li-, le sel se chargera positivement ; les deux effets sont concordants.
Différence de potentiel entre un métal et un électrolyte. Pression dionisation. — La notion de pression d'ionisation est un pou subtile; pour bien la faire saisir, nous dirons d'abord quelques mots de la pression de vaporisation et de la pression de dissolution.
Soit un liquide enfermé dans un cylindre vertical muni d'un piston de section s ; la tension de la vapeur émise par ce liquide étant p, le piston est pressé par une ïorce ps ; si, sur l'autre face du piston, on pose un poids m <^ ps, le liquide se vaporise peu àpeu et finit pardisparaîlre, le piston monte ; si ?7i ^ ps, le piston descend, la vapeur se condense et se convertit totalement en liquide ; enfin si 77i = ps, il y a équilibre. On voit comment intervient ici la pression ou tension de vaporisation du li(juide (').
(') On suppose le cylindre à rintérieui* d'un vase vide d'air pour n'avoir pas à s'inquiéter de la pression atmosphéri([ue.
Mettons maintenant dans' le cylindre une solution saturée d'un corps, par exemple de sol marin, avec un excès de corps solide, et supposons le piston hémiperméable et le tout plongé dans le dissolvant pur (eau). Soit p, la pression ûsmotique de la solution saturée ; le piston est soumis à la pression ps ; si m <i ps, le piston s'élève graduellement, l'eau pénètre et dissout petit à petitle sel, ilsuffitque la différence entre m et ps soit petite pour que le phénomène se fasse avec lenteur et que la solution entière reste sensible ment saturée. L'inverse se produit si m'^ps; l'eau pure sort à travers la paroi hémiperméable, le sel se dépose jusqu'au moment où il n'existe plus que la phase solide; l'équilibre a lieu comme dans l'exemple précédent quand m = ps.
Nous voyons que, dans un cas, le liquide a une tendance à se vaporiser, dans l'autre, le corps solide a une tendance à se dissoudre, la pression de dissolution du sel joue un rôle analogue à celui de la pression de vaporisation de Peau.
En se laissant guider par des idées analogues, on a été conduit à attribuer aux métaux et aux métalloïdes, en contact avec l'eau ou les solutions aqueuses, une tendance à passer à l'état d'ions ; chaque métal, chaque métalloïde est caractérisé dans des conditions données par une certaine pression d'ionisation ou de dissolution électro-
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bjtiqiie (Nernst, 1889). Ainsi une lame de zinc plonr^éodans l'eau émet dos ionsZ>?*" positifs et se charge négativement ; en d'aulres termes, il se forme une couche double d'électricité dont le support est, d'une part, la lame de zinc (négative) et de l'autre, les ions Zn** (positifs), c'esl-à-dire la solution ; et la {)ression d'ionisation F du zinc est précisément égale, au moment de l'équilibre, à la pression osmotique des ions de la couche double. Ces ions sont en quantité impondérable et, jusqu'à présent, n'ont pu être décelés par une expérience directe ; l'hypothèse de la pression d'ionisation sera vérifiée par les conséquences qu'on en tire.
Conséquence qualitative : Déplacement (Tun métal par lui autre. — Nous verrons que la pression d'ionisation du fer est beaucoup plus grande que celle du cuivre (p. l'.VX). Si l'on vient à immerger une lame de fer dans une solution de sulfale de cuivre les ions Cu*' attirés par la charge négative du fer métallique, repoussés par la charge positive de la solution se précipitent sur le fer qu'ils couvrent de cuivre métallique, abandonnant leurchargeàla quantité équivalente de fer qui se dissout à i'élat d'ions Fe-.
Drgngoment (Thgdrogène. — Plongeons une lame de zinc dans une solution d'acide sulfurique. La pression d'ionisation du zinc est très grande, le métal attire les ions H* ; ceux-ci
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cèdent leur charge, se coaverlissent en hydrogène moléculaire qui se dégage etsont remplacés dans la sohilion par le poids équivalent du zinc (formation d'un sel de zinc).
Conséquence quantitative : Calcul de la d.d.p, £ entre un métal et la solution d'un de ses sels. — Supposons notre lame de zinc plongée dans la solution d'un sel de zinc, dont les ions ont une pression osmolique égale à 79. Faisons passer F coulombs dans l'électrolyte en prenant le zinc comme anode; il se dissout 1 éq.-gr. de zinc ou ~ atome- gr., d'une façon générale, i alome-gr., n étant la valence du métal. Pendant cette dissolution, 1 éq.-gr. d'ions Zn-- ont passé delà pression osmotique P de la couche double (P — pression d'ionisation de Zn) à la pression osmotiquep des ions de la solution, effectuant ainsi un travail
osmotique égal à - . 4,6 T lop^ ~ cal.
Le travail électrique correspondant a pour expression
£ F X 0,24 cal.
d'où l'équation
et
-. 4,6. T log^^^eF X 0,24
e = - . -, ,s 1 loo: — =^
:-i,98. 10-^i Tlog^(volts).
PILES OU CHAÎNES DE CONCENTRATION
Le raisonnement n'est correct que si le phénomène est réversible, ce qui est bien le cas; en renversant le sens du courant on peut reprécipiter le zinc de la solution, et aussi lenlement qu'on veut. Ces sortes d'électrodes constituées par un métal qui plonge dans la solution d'un de ses sels, sont appelées, pour cette raison, des électrodes réversibles par rapport au cation. Nous donnerons, à la d.d.p. t, le nom de potentiel de décharge de l'ion Zn*- (voir p. i44)la raison de celte dénomination).
Piles ou chaînes de concentration. — Les notions qui précèdent vont nous permetire de calculer facilement la f.é.m. des piles de concentration et de soumettre ainsi la théorie à une première vérification expérimentale. Une pile (ou chaîne, ou couple) de concentration est un système constitué par deux électrodes du même métal qui plongent chacune dans la solution d'un de leurs sels, la concentration moléculaire des sels étant dilTérentes.
Ainsi le cation est commun, l'anion peut être le même ou non. Les deux liquides sont ou bien en contact immédiat, ou bien réunis par un électrolyle neutre.
Nous choisirons pour commencer deux élec. trodcs d'argent qui plongent dans des solutions diversement concentrées de nitrate d'argenl. Par exemple, pour fixer les idées, deux bâtonnets
P.-Th. Mulleh — Lois fondamentales de l'Électrorhimie "
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d'argont sont disposés suivant l'axe de doux tubes à essai renfermant les deux solutions ; au moment des mesures, on fait communiquer le contenu des deux tubes par l'intermédiaire d'un petit siphon capillaire rempli de l'une des solutions. Dans la fig. 7 schématique^ A et A' représentent les électrodes ; les deux électrolytes sont censés séparés par la paroi fictive M. Nous ^ indiquerons un peu plus loin comment on mesure la d.d.p.
entre A et A'. Elle se compose, comme on voit, de la somme algébrique de trois d.d.p,, les différences aux électrodes qui sont de signes contraires et la d.d.p. au conlact des deux solutions. En consultant les tables de la p. 61, nous trouvons que les mobilités des ions Ag* et NO./ sont respectivement 54,02 et 61,78 à 18"*; l'anion étant le plus rapide, c'est la solution diluée qui est négative par rapport à la concentrée (p. 88). L'argent fait partie de ces métaux dont la pression d'ionisation P est extrêmement petite ; la valeur absolue de la d.d.p. à l'une des électrodes est donc
conc diliice.
Fi-. 1
Tloî
(p = pression osmotique des ions Ag*) ; c'est donc l'électrode plongeant dans la solution con-
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centrée qui va donner la plus grande d.d.p. ; l'argent élanl positif par rapport à la solution, on voit que cette d.d.p. a le même signe que celle due au contact des éleclrolyles. Le pôle + de celle pile est l'électrode plongeant dans la solution concentrée.
Cela posé, appelonsy>, elp.,, les pressions osmoliqucs des ions Ag* de la solution concentrée et de la solution étendue,?/, la vitesse du calion Ag", V, celle de l'anion NO./, les valeurs arilhmétiques des d.d.p. sont :
à l'électrode de la solution concentrée :
P^ au contact des solutions :
,98.10-^Tlo^ ^,
1,08,10 -^T^^ ^log^-i
it -\- V ^ p.,
à l'électrode de la solution diluée :
1,98.10-^ Tlog^-
La somme de ces d.d.p., en tenant compte des signes, est donc
i,98.io-^Triog^^-+-'^^=^log^-Iog??^l=^
= .,o«.."-'.tI'ioï^'-+-"--"io^?^'1.
L Pi u -\- V ^ p.,\ finalement
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Remarques. — i» Celte formule est générale et s'applique à toutes les piles de concentration dont les électrodes sont réversibles par rapport au cation ; il est aisé de se rendre compte qu'elle reste la même dans le cas d'un métal à grande pression d'ionisation, et aussi quand le cation est plus rapide que l'anion.
2° La pression d'ionisation P disparaît dans l'expression de la f.é.m. ; celle-ci ne dépend que des concentrations et de la vitesse des ions, en particulier de celle de l'anion.
3° La d.d.p. au contact des électrodes et des
liquides est égal à 1,98.10—'^. T log — tandis
que la d.d.p. due au contact des deux liquides est égale à la précédente multipliée par la fraclion '-\ l'action des électrodes est donc
toujours prépondérante et, dans tous les cas, le pùle positif de la pile est constitué par le métal immergé dans la solution concentrée. Si l'on ferme la pile, les ions métalliques se précipitent sur le pôle positif (cathode) et se forment aux dépens du pôle négatif (anode soluble) : la solution diluée se concentre et la solution concentrée s'appauvrit.
Exemple mimériqiie. — Électrodes d'argent ; solutions d'azotate d'argent l'une décime, l'autre centime, à 18°, T = 291, u = 54,02, v = 61,78 ;
Pi 0,0
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si l'on admet, dans une première approximation, que l'ionisation est complète
Tenons comple maintenant du coefficient d'ionisalion. Les conductivités moléculaires des solutions sont respectivement 94,33 et 107,80 ; le rapport des pressions osmotiques est donc
le logarithme de ce rapport est 0,94203 (an lieu
de 1), par suite
L'expérience directe a donné o',o55. La différence o',oo3 est encore de l'ordre des erreurs expérimentales.
Avant de continuer l'exposé théorique, nous allons indiquer brièvement comment on mesure les f. é. m.
Mesure des forces électromotrices. — On ramène la détermination de toutes les d.d.p. à la mesure de la d.d.p. entre deux conducteurs métalliques ; ainsi, dans k cas précédent, le travail exi)érimcntal consiste à mesurer la d.d.p. entre les deux électrodes de la pile de concentration.
On se sert généralement de la méthode de compensation de Poggendorf (1812). Le cou-
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Fig. 8
rant constant d'un ou deux accumulateurs P {fig. 8) traverse une résistance AB, par exemple, le fil tendu de i mètre que nous avons déjà employé dans la mesure des résislances (p. 45). La f. é. m. à mesurer, E, est disposée sur le circuit
dérivé AGEM de telle sorle que les pôles positifs de l'ac- B cumulateur et du système E soient reliés tous deux à A.
M est un point mobile sur AH; G représente un galvanomètre à miroir ou un électromètre capillaire intercalé sur le même circuit que E. La d. d. p. entre les points M et A croît au fur et à mesure que le point mobile M s'éloigne de A. On trouvera donc, après quelques tâtonnements, une position de M telle que la d. d, p. entre M et A soit égale à E :
E = pot. A — pot. M.
A ce moment, il ne passe aucun courant dans le circuit dérivé; le galvanomètre reste au zéro. On note la position du point M. On introduit maintenant, dans le même circuit dérivé, à la place de E, une f. é. m. comme E' (un étalon) et
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on cherche un point M', analogue à M, qui compense celle f. c. m. E' ; on a alors
E' = pot. A — pot. M'.
Ces deux égalités nous donnent
E pot. A — pot. M résist. AM
E' ~ pot. A — pot. M' resist. AM' *
Si les résistances sont connues il suffit de multiplier leur rapport par E' pour avoir la valeur de la f. é. m. E. Le calibrage du Gl se fait comme il a élé indiqué à la p. 45.
Il est très commode de remplacer le fil par deux boîtes de résistance identiques AM et Ml> (/<V- *.))» '^ circuit dérivé étant grellé aux deux extrémités de la première boîte. Pour maintenir la constance du courant de raccumulalenr, on s'arrange de manière que la somme des ré-
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sistances débouchées dans les deux boîtes reste invariable et égale à la résistance totale de Tune des boîtes. On ne conserve que les chevilles d'une seule boîte et si l'on débouche n ohms dans AM, on bouche n ohms dans MB. Supposons les boîtes de loooo ohms chacune et la f.é.m. à mesurer inférieure à 2 volts, ce qui est le cas le plus fréquent. On n'emploie alors qu'un seul accumulateur, si bien qu'entre A et B, nous avons une d. d. p. d'environ 2 volts ; chaque ohm débouché dans AM correspond ainsi à 0^,0002. Si les instruments de zéro (électromètre ou galvanomètre) sont assez sensibles et la f.é. m. E suffisaimuent constante, on pourra la mesurer à 0^,0002 près.
L'électromètre capillaire dû à Lippmann (1876) se compose d'untubeCétiré à un bout de manière à présenter une partie capillaire {fig. 10). On le remplit de mercure et on le plonge verticalement dans un vase contenant de l'acide sulfurique étendu A et une large surface de mercure B. Si l'on ferme le circuit ABGA, en reliant les deux mercures par un fil de plalinc, on constate que le ménisque capillaire (observé avec le microscope M) prend une position invariable que nous appellerons le zéro de l'instrument. Vienton à introduire, sur le circuit, une f.é. m. s (qui doit être inférieure à 1 volt), le ménisque se met en mouvement et se fixe dans une autre posi-
ETALONS
tion, car la variation de charge de la couche double, ménisque-acide, détermine une variation correspondante de la tension superficielle du mercure. Lorsque Ion compense la f.é.u).^ par une autre égale et de sens contraire, comme on l'a décrit plus haut, le ménisque revient au
zéro. Dans la méthode de compensation de Poggendorf, l'électroinètre capillaire, aussi bien que les galvanomètres, sont simplement des instruments de zéro (jui indiquent l'absence de courant dans le circuit comprenant la f.é.m. E.
Étalons de force électromotrice. — Les étalons de f. é. m. sont des j)iles qui satisfont aux conditions suivantes :
1° Leur f.é.m. doit demeurer invariable (à ()',oooi près) lorsqu'on maintient rélément à la môme température par exemple, à 20°).
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1^ La pile étant soumise aux variations de température ordinaire des laboratoires sa f.é.m. doit reprendre la valeur qu'elle avait auparavant quand on revient à la température primitive
3° La f.é.m. ne doit pas varier si l'élément est traversé par un courant dans l'un ou l'autre sens, à la condition qu'on ne dépasse pas certaines limites.
4° Il faut que la pile soit facilement reproductible, c'est-à-dire que toutes celles construites sur le même modèle aient des f.é.m. identiques.
D'après ce que nous avons appris jusqu'à présent sur la manière dont naissent les f.é.m., on conçoit que, pour réaliser les conditions qui précèdent, les surfaces de contact dans la pile doivent rester rigoureusement semblables; il ne faudra donc employer que des matériaux très purs et maintenir constamment la même concentration de l'électrolyte. Les réactions de la pile devront être réversibles de façon que l'électrolyse ne crée pas de produits nouveaux ; et, comme le simple passage du courant amène des variations de concentration dans le voisinage des électrodes, on s'arrangera 'de manière que, pendant les tâtonnements inévitables des mesures, le courant qui traverse la pile, dans un sens ou dans l'autre, soit aussi faible que possible (un cent-millième d'ampère au plus) et ne se pro-
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longe que pendant quelques instants. Il est prudent d'intercaler sur le circuit dérivé A(jEM (/?</.. 9), une grande résistance (de 10"' à 10'' ohms) qu'on ne supprime qu'au niomenloù on a trouvé à 2 ou 3 ohms près la valeur de la résistance AM dans la boîte.
Ces précautions, indispensables quand on manie un étalon, doivent être prises également dans les mesures exactes de la plupart des f. é. m.
Pile-étalon Weston (1892). — Parmi les éléments peu nombreux qui satisfont aux conditions énoncées plus haut, il faut citer, en première ligne, la pile Weston. Sa l'orme habituelle
Amalgame, de. cajUmuun,
Fii:. 11
est celle d'un H {flg. 11). Le pôle positif est constitué par du mercure pur (|ue l'on voit au fond de l'un des tubes à essai ; le pôle négatif est un amalgame de cadmium contenant de 12 a i3 "/o de cadmium ; cet amalgame, solide à la tempe-
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rature ordinaire, est très fusible et s'introduit à l'état liquide au fond de l'autre tube à essai. Deux fils de plaline amalgamés, soudés dans le verre, servent de prises de courant pour le mercure et l'amalgame. L'éleclrolyte est une solution saturée de sulfate de cadmium GdSO^, ^ 11^0 remplissant les deux tubes ainsi que le tube horizontal qui les relie. Pour maintenir la saturation, on dépose sur l'amalgame une couche de cristaux de sulfate de cadmium. Le mercure est recouvert d'une pâte de sulfate mercureux Hg^SO,, que l'on prépare en broyant intimement dans un mortier le sulfate mercureux avec du mercure et des cristaux de sulfate de cadmium ; on emploie, pour la liaison de la pâte, une solution saturée de sulfate de cadmium. Les deux tubes sont fermés par des bouchons paraffinés.
La f. é. m., en volts internationaux, de l'élément ainsi construit avec des matériaux purs, est donnée par la formule
Et = 1,0186 — o,oooo38 {t — 20)
— 0,000 ooo65 [t — 20)2 volts internationaux.
On voit qu'il faut une variation de température de 5° pour produire une différence de
o',ooo2 ou de moins de r— en valeur relative,
' 5ooo
C'est là un grand avantage de l'élément Weston.
La Compagnie électrique Weston met en vente
des éléments transportables brevetés, où l'élec-
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trolyle est formé non plus par une solulion de sulfate de cadmium saturée à toute température, c'est-à-dire renfermant un excès de cristaux, mais une solution saturée à 4" ; la f.é.m. de ces étalons peut être considérée comme tout à fait indépendante de la température ; elle est égale à 1,0190 volts internationaux.
Réactions de Vêlement Weston. — Si le courant qui traverse la pile va à Texlérieur du mercure vers l'amalgame (sens du courant spontané) le Cd est anode et se dissout sous la forme de sulfate (') :
Cd-I- 2 @=:Cd--.
Le mercure est cathode et il se j)récipile des ions mercureux
ng,- -+- 2 e = 2Hg (=).
Si le courant circule en sens inverse le cadmium est cathode, il se précipite du cadmium ; le mercure est anode, il se forme du sulfale mercureux qui, étant en excès, se j)récipite. Les transformations sont exprimées par la formule
Cd -\- Ilg.SO, ^ CdSO. -+- 'iHg
qu'on lira de gauche à droite pour la décharge
(^) Ce sulfale se piijcipite si l'éleclrolyte est saturé.
(-) Le cation des sels mercureux est formé uniquement du complexe bivalent Ilir^*, au moins pour le nitrate et jusqu'à la dilution -^— éq. (Ogjr, 1898).
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spontanée, de droite à gauche, pour le courant inverse.
Piles de concentration de seconde espèce. — Les piles de concentration étudiées précédemment (p. 97) sont réversibles pour le cation ; ce sont les chaînes de concentration de première espèce. Un artifice permet aussi de construire des électrodes réversibles par rapport à l'anion et d'en faire des chaînes de concentration de seconde espèce. On choisit un métal approprié capable de former un sel très peu soluble KCl. avec l'anion, on enduit le métal d'une couche de ce sel et on Bff^a^ plonge l'électrode dans une sojlg lution qui renferme l'anion.
j^. Ainsi une électrode réversible
par rapport à l'ion Cl' seracons- ^'S- ^- tiluée par un bâtonnet d'argent
recouvert de chlorure d'argent, ou par une lame de cuivre recouverte de chlorure cuivreux, ou par une surface de mercure recouverte de calomel.
Ordinairement, on choisit ce dernier métal à cause du grand degré de pureté qu'il peut acquérir.
Considérons une de ces électrodes mercure-calomel [fig. 12) baignée par une solution de chlorure de potassium ; mettons-la en relation par
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un siphon capillairo rompli de KCl avoe une au Ire électrode réversible de façon à permellre le passage d'un courant dans la pile ainsi constituée. Si le mercure est anode, l'ion Cl' s'y décharge et donne du calomel qui se précipite, puisque la solution est saturée de chlorure mercureux :
2CI' -+- 2 @ -h 2llg = IlgoGI^.
Si le mercure est cathode, les ions Ilg,*" qui existent en petite quantité (le calomel étant fort peu soluble) se déchargent et reforment du mercure ordinaire
Hgj" -1-2 0== 2llg liquide.
Lorsque le courant est assez faible_, le calomel a le temps de se dissoudre au fur et à mesure et il reste dans Téleclrolyte la quantité d'ions Cl' équivalente au mercure précipité (').
En résumé, quand le mercure est anode, il disparaît des ions Cl', quand le mercure est cathode il se reforme des ions Cl'. Nous avons donc vraiment une électrode réversible pour Fanion. Tout se passe comme si Télectrode était une lame do clilore solide comparable à une lame de zinc plongée dans le sulfate de zinc ou à une plaque d'argent immergée dans l'azotate d'argent.
(•) Remarquons que ce ne sont pas les ions Hj^^*", en très petit nombre, qui conduisent le courant, mais bien les ions de l'ëlectrolyte.
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La d.d.p. (le ces électrodes réversibles ne dépend que de la concentration des ions ; elle est fort constante puisque, grâce à la réversibilité, la nature des surfaces de contact reste inaltérée ; en particulier, si les piles de concentration de première ou de seconde espèce sont parcourues par des courants suffisamment faibles, il ne se produit pas de dégagement de gaz, pas d'occlusion gazeuse dans la surface des électrodes. On dit que ces électrodes réversibles pour le cation ou l'anion, sont impolarisahles . Le sel solide peu soluble qui entoure l'électrode réversible pour l'anion est appelé dèpolarisaiit.
En réunissant par un siphon capillaire deux électrodes réversibles pour le même anion et plongées dans deux solutions de concentrations différentes, on constitue une pile de concentration de seconde espèce analogue en tous points à celles de première espèce et dont la f. é. m. peut se calculer par un raisonnement semblable.
Prenons comme exemple deux électrodes réversibles pour (11' immero;ées dans des solutions de HCl de concentration c^ et c^ (Cj >» c^), les pressions osmotiques de Cl' étant respectivement Pi et ^2- Nous représenterons l'agencement de la pile en écrivant
llg I Hg,CI„ MCI I HCl, Ilg.Cl, I Hg. Pi Pi
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Quant au schéma figuratif, il est toujours le même (p. 87 et 98), la paroi fictive M {fig. 10) séparant les deux électrolyles. L'ion Cl' jouant le même rôle qu'un mêlai, nous lui donnerons une tension d'ionisation P que l'on peut prévoir très grande (la plupart des chlorures étant forlemenl dissociés); la d. d. p.
sera donc
IjQS.T log -
COTic. dUuec.
Fi?. 10
C'est le potentiel de l'électrode plongeant dans la solution diluée qui va l'emporler. Nous savons d'ailleurs (p. 88) que, lors du contact enlre deux acides de concentration différente, la solution diluée est positive par rapport à la concentrée. La d.d.p. totale est donc égale en valeur absolue à
i,98.io-\Tr-log--i-log-H-^^^=^Iog^l = = i,98.io-\Triog^-^4- '-^— l^log^-H
ou
^,. log^^ (Nernst, 1889).
Nous renvoyons aux remarques faites à propos des chaînes de concentration de première
p. -Tu. MuLLBn — Lois fomlamenlalos de l'Éleclrocbimie 8
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espèce (p. loo). Ici comme là, ce sont les éleclrodes qui ont la part la plus importante dans la d.d.p.
totale, puisque la fraction est nécessaire-
ment inférieure à i. Le pôle positif de la pile est toujours l'électrode immergée dans la solution diluée, et il est facile de reconnaître que, pendant la décharge de la pile, cette solution se concentre.
La f.é.m. étant indépendante de la pression d'ionisation, on doit trouver les mêmes résultats quelle que soit la nature de l'électrode qui sert de substratum à l'anion : une lame d'argent recouverte de chlorure d'argent a donné sensiblement les mômes chilTres que l'électrode mercurecalomel.
Il ne faudrait pas croire que l'anion dût être nécessairement formé d'un seul atome. On a fait des piles de concentration avec des anions plus compliqués, par exemple, avec l'oxhydrile OH en prenant comme éleclrolyte, des alcalis, comme dépolarisant, de l'oxyde de mercure.
Une condition essentielle de bon fonctionnement des électrodes réversibles, c'est que la solubilité du dépolarisant soit aussi faible que possible ; réleclrolyte seul doit prendre part au transporl du courant, mais non les cations du dépolarisant. En somme il y a parallélisme complet entre les piles réversibles pour l'anion et celles réversibles pour le cation (voir p. 124).
ELECTRODE NOttMALE AU CALOWEL
Électrode normale au calomel. — Nous voyons que les mesures de d. d. p. se ramènent à celles de la f. é. m. do piles réversibles. Si nous voulons connaître expérimentalement la d. d. p. £ correspondant à un certain contact hétéro<,à'ne, il faudra construire une pile comprenant ce contact ; on introduit ainsi forcément deux autres contacts qui donneront les d. d. p. Ej et t., ; ia f. é. m. totaleEest égale à la somme algébrique des f. é. m. partielles E = e + e, + -.,.
On mesure E et, si l'on connaît e^ et i.^, on en déduit la valeur de £. "^'Z'ô&N
Parmi les contacts auxiliaires dont on fait un usage très fréquent figure l'electrodenoj^male d'Ost\vald(i893) formée d'après le schéma
IIglIIg,CI„KCl normal (électrode au calomel). Fig. 14
La petite fiole {fig. i4) contient du mercure sur lequel on a versé une couche de calomel
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préalablement broyé avec du mercure et une solution normale de KCl ; Télectrolyte est une solution normale de chlorure de potassium (74^%6o de KCl par litre). Le bouchon porte un tube de verre droit qui protège un fil de platine plongeant dans le mercure et servant de prise de courant, et un tube recourbé qui se prolonge par un tube de caoutchouc muni d'une pince et d'un bec très étroit en verre. Au moment des mesures, on ouvre la pince et on plonge le bec de l'électrode dans un petit vase contenant aussi une solution normale de KCl et qui communique par un siphon avec l'électrode que l'on veut mesurer. On renouvelle à chaque expérience cette solution de KCl. L'ensemble constitue une pile dont la f. é. m. E est déterminée expérimentalement.
Prenant les mêmes lettres que plus haut, nous appellerons s, la d. d. p. inconnue de l'électrode, Ej, la d. d. p. de l'électrode au calomel, t^, la d. d. p. au contact des deux électrolytes (chaîne de liquides, p. 92) et nous aurons
L'électrode normale au calomel n'est, en somme, qu'une électrode réversible pour l'anion Cl' ; elle se distingue par sa grande constance ; sa d. d.p. reste invariable à moins de o''^oooi et elle est très facilement reproductible.
ÉLECTRODE NORMALE AU CALOMEL
Nous ne possédons pas encore de procédé à l'abri de toute objection, qui nous permette de mesurer ime d. d. p. en valeur absolue. En se basant sur certaines théories et expériences d*éleclro-capillarité que nous ne mentionnerons pas ici, on arrive à conclure que la d. d. p. de l'électrode normale au calomel est de o^',36, le mercure étant positif par rapport à l'éleclrolyte. Nous adopterons ce nombre par convention et nous aurons une valeur conventionnelle de E, à la condition de connaître s^,.
Cette d. d. p. t., entre deux électrolytes est, en général, fort petite; elle peut affecter néanmoins l'exactitndedes résullats. Pour la réduire au minimum, on choisit autant que possible des électrolytes dont les ions ne présentent pas de trop grandes ditîérences de mobilité, de façon à rendre la diffusion aussi faible que possible. A ce point de vue, l'électrode normale est avantageuse, la différence entre les mobilités de K* et de Cl' ne s'élevant qu'à environ 1,2 %.
Avant de passer aux applications, nous insisterons encore sur un point fondamental de la théorie des pressions d'ionisation : l'égalité
£ = 1,08. io~* T li)^ -
ne fait dépendre la f. é. m. d'une électrode métallique réversible que de la concentration (ou de la pression osmolique) des ions de ce métal ;
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en particulier_, elle doit être indépendanle de l'anion qui figure dans l'électrolyte. Ce fait capital a^'é[è vérifié à diverses reprises.
Application. Détermination de la solubilité de certains sels très peu solubles. — Formons une pile de concentration tivec deux électrodes d'argent immergées dans des solutions de sels d'argent de concentrations très différentes, Tune étant, par exemple, faite d'azotate d'argent décime, l'autre étant une solution saturée de chlorure d'argent dans le chlorure de potassium. Les électrodes ne pouvant ici se toucher immédiatement, on les réunit par une solution de nitrate de potassium. L'expérience montre que la solubilité n'est pour ainsi dire pas influencée par la présence d'un corps (non homo-ionique) tel que KNO3 ; on en profite pour ajouter ce sel aux deux électrolytes AgNOg et KCl ; on annule ainsi presque complètement la d. d. p. entre ces électrolytes et la solution de KNO3 qui sert d'intermédiaire. La pile de concentration dont nous allons calculer la f. é. m., à 18", est donc représentée par le schéma
Ag I AgN03(,„)+KN03U„) I KN03(„,o | KCI(.)+ + KNO3U,.), AgCllAg.
Soient Cj et Cg, la concentration des ions Ag. dans la solution concentrée et dans la diluée, p^ et p^, les pressions osmotiques correspon-
SOLIIBILITF: DRS sels peu SOLUnLES 119
danles; la f. é. m. cherchée est
E=i,98..o-».T(log^-log^^i]
P désignant la pression d'ionisation de l'argent, ou
E= i,98.io-\T log^
puisque ^-^ = ^(p. 180). T:= 273° + iS-^^^i 291.
Cl =3 0,1 X -^-^^r ^= 0,08 10, 110. 80
le quotient représentant le rapport - — , c'est-à-
dire le coefficient d'ionisation de la solution décime de AgNOj.
Le calcul de c, est un peu plus compliqué ; la solubilité de AgCl dans l'eau pure est, d'après la conductivité moléculaire do la solution, supposée totalement ionisée (p. 72), égale à s r= i,o38 X io~^ mol.-gr. par litre (à 18°) ; cette solubilité est abaissée par la présence de la solution normale de KCI, homo-ionique (').
(1) Une solution saturée d'un sel peu soluble AM contient presque tout le sel à l'état d'ions A' et M- ; la partie non dissociée est en quantité néj^ligeable, à cause de la ij:rande dilution, et d'ailleurs constante, puisqu'il y a un excis de sel solide. Désignons, comme nous l'avons déjà fait (p. 79), les concentrations par les symboles des molécules ou des ions, mis entre croc/iets ; la loi t^énérale de l'équilibre (p. 64) appliquée au
D'après la loi générale de l'équilibre, on a en solution aqueuse
[Ag-] [Cl'] = const. = «2 puisque s désigne aussi, dans l'eau pure, la concentration des ions Ag- et Cl' ; ce qu'on peut encore écrire
c, X [Cl'] = s\ Au sein de la solution normale de KCl, la concentration des ions Cl' est égale à
sel dissous nous donne
"-TamI"^ ''"''•'
et comme le dénominateur est constant de lui-même dans la solution saturée, on a aussi [A'] [M'] = const.
Ce produit constant a reçu le nom de produit de solubilité; il caractérise le sel dissous, tant qu'on a affaire à une solution aqueuse étendue (Ostwald, i894/. L'action d'un homo-ionique est alors évidente : si l'on ajoute un selsoluble possédant l'ion A', par exemple, on augmente le terme [A'] du produit de solubilité, par suite, il faut que l'autre facteur [M-] diminue ; il disparaît donc des ions M' qui passent d'abord à l'état de molécules neutres AM, et celles-ci se précipitent dans la solution saturée. En d'autres termes, une partie du sel dissous se précipite ; l'addition d'un sel homo-ionique diminue la solubilité dû sel déjà peu soluble.
(^) Les ions Cl' correspondant aux ions Ag- sont en quantité négligeable à cûlé de ceux correspondant à K-. Les nombres 98,27 et i3o,ii représentent la conductivité moléculaire de la solution normale de KGI et la conductivité limite de ce sel.
SOLUBILITÉ DE SELS PEU SOLUBLES
donc
ou
et, par suite
lo- =--— ^— = o^^oD3.
L'expérience directe a donné o'',5i.
Le problème que nous venons de résoudre nous donne la marche à suivre pour trouver la solubilité d'un sel peu solubleAM, pourvu que le métal M du sel puisse servir d'électrode, c'est-à-dire soit stable en présence de Teau. On fait une pile de concentration avec deux électrodes M, l'une d'elles plongeant dans la solution d'un sel soluhle AjM de concentration connue, l'autre est entourée du sel insoluble AM et l'éleclrolyte est ici constitué par un sel AMi, homo-ionique de AM, de concentration connue. La f.é.m. de
celte pile dépend du rapport -■ ou ' des pres-
sions osmotiqucs ou concentrations des ions M dans la solution concentrée ^p,) et dans la solution du sel peu soluble (p.,). Ou mesure cette f.é.m. E ; si nous négligeons la d.d.p. engendrée au contact des électroly tes — et nous savons
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comment on peut la rendre très petite — l'équation
E= 1,98.10-^ T iog ^
nous donnera la valeur de c^. Nous avons le droit d'admettre que le sel peu soluble est tout à fait ionisé dans sa solution ; c, est donc aussi la concentration totale du sel dissous au sein de l'électrolyle homo-ionique. Enfin l'application de la loi générale de l'équilibre nous fournira la concentration s du sel dans l'eau pure, ou la solubilité cherchée. On ajoute Fhomo-ionique pour assurer la conductance de la solution ; cette addition diminuant la solubilité du sel AM, partant, la concentration de l'ion M, augmente par là même la f.é.m. de la pile.
Exemple : Dêlerinination de la solubilité du bromure d'argent. — La pile de concentration était constituée d'après le schéma
Ag|AgN03(o,i)lKN03|KBr(o,i) + AgBr|Ag
elle avait, à 25° (ï = 298), la f.é.m. de o%599 (Goodwin, 1894). D'où l'équation
E = 1,98. 10 -^ X 298 Xlog ^^ ^ 0,599
' ' ii5,8o
(•) Coefficient d'ionisation - — de la solution décime d'azotate d'argent, à 18° (sensiblement la même qu'à 25»).
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conconlration do l'ion Ag* dans la solution décime d'azolale d'argent.
D'après la loi de l'équilibre, on a, dans la solution de AgBr
[Ag-] [Br'] =- S-' ou c, X [Hr'] = s-\
or
[Br'] = 0,1 X ''t'I^'^ == «'"^'^^»-'^- ^ ^ iJ2,3o
On tire facilement de ces égalités
5=7,1756 X 10 "' mol. -gr. par litre
ou o"",i37 de AgBr par litre. Nous avons vu (p. 73) que, d'après la conductivilé, on trouve 0™", 107 de AgBr par litre à 21°. On ne saurait exiger une plus grande concordance entre deux méthodes aussi différentes, d'autant plus qu'une partie de la divergence est imputable à la différence des températures.
Nous sommes ainsi en possession de deux méthodes électriques nous permettant de déterminer au moins l'ordre de la solubilité dos sels pratiquement insolubles. Quand on peut les employer concurremment, elles se contrôlent mutuellement, mais lorsque la solubilité tombe au-dessous d'une certaine limite, il est difficile d'éliminer l'inlluence dos impuretés de l'eau et
(') ('oefficient d'ionisation ~ de la solulion décime de KBr, à it>°.
124 FORCES ÉLECTKOAIOTRICES
la précision des mesures de conductibilité devient quelque peu illusoire. C'est alors qu'intervient avec succès le procédé électrométrique, lad.d.p. croissant à mesure que la solubilité devient plus faible. Par contre, on est obligé de se borner aux sels des métaux qui ne s'altèrent pas au sein de l'eau.
Identité des électrodes réversibles de première et de seconde espèce. — Dans les piles déconcentration dont nous venons d'étudier laf.é.m.,nous avons considéré les deux électrodes comme réversibles par rapport au cation Ag*. Mais l'électrode d'argent entourée de clilorure d'argent et baignée de cblorure de potassium (ou de Aglîr h- KBr) n'est autre chose, d'après la définition, qu'une électrode réversible pour l'anion Cl' (ou Br').
De la môme manière, on peut envisager, à volonté, l'électrode normale au calomel comme réversible pour l'anion, le chlorure mercureux servant de dépolarisant, ou comme réversible pour le cation Hg^i
La d.d.p. d'une électrode réversible dépend donc essentiellement de l'équilibre entre le m,étal et ses ions. Pour que la d.d.p. reste invariable, il faut que la concentration des ions soit parfaitement déterminée. De là nécessité absolue de plonger le métal dans un éleclrolyte qui contienne une quantité dèfmie d'ions du mêlai,
PILES DE CONCENTRATION AVEC SELS COMPLEXES
cette quantité pouvant d'ailleurs devenir extrêmement petite (p. 129). On conçoit ainsi l'impossibililé d'obtenir une d.d.p. constante quand l'électrode est immergée, soit dansdefeau pure, soit dans un éleclrolyte qui ne renferme pas d'ions de l'électrode.
Piles de concentration formées avec des sels complexes. — De tout ce qui précède, il résulte que la f.é.m. des piles de concentration est
donnée par l'équation E= 1,98. 10 ~*. T log —
^2 à la condition qu'on puisse négliger la d.d.p. au
contact des électrolytes ; Cj et c^ désignant les concentrations des ions qui correspondent aux électrodesréversibles.Nousavonsvérifiécette égalité avec des selsbien peu solubles, comme Ag Br ; mais nous savons que la solution saturée de beaucoup de ces corps — même en présence d'iiomoioniques — ne représente pas la limite de raréfaction des ions. Pour atteindre des concentrations encore plus faibles il faut s'adresser aux combinaisons complexes (voir p. 3;) dont beaucoup ne donnent pas les réactions ordinaires d'ions. Nous allons élucider la question en étudiant les composés de l'argent, métal très enclin à former des combinaisons complexes. L'ion Ag* des solutions d'azotate, par exemple, est caractérisé, entre autres réactions, par le précipité de chlorure d'argent, pratiquement insoluble dans l'eau
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qu'il forme en rencontrant l'ion Cl'. Soit s, le produit de solubilité de ce sel [Ag-] [Gl'J ■= s.
Dans ce qui va suivre, nous admettrons pour plus de précision que le réactif est en solution uniéquivalente(iéq. par litre), c'est-à-dire qu'ici le précipité est en contact avec une solution normale de KCl. La concentration [Ag*] de l'ion Ag' est déterminée, puisqu'on a fixé celle des ions Cl'. Ajoutons de l'ammoniaque, nous voyons le précipité se redissoudre; il faut donc que le produit TAg*] [Cl'] soit devenu plus petit que s, ou que la concentration des ions argent, [Ag], ait diminué. Il se forme, dans ces conditions, une combinaison complexe dont le cation a pour formule Ag(NH3)/. Ce cation se dissocie à son tour, mais fournit moins d'ions Ag* que AgCl (en présence d'une solution normale d'ammoniaque).
En opérant dans les mêmes conditions avec Kl^r nous reconnaissons que AgBr se dissout avec beaucoup plus de difficulté; il faut un excès d'ammoniaque. En fin, avec Kl, on obtient de l'iodure d'argent qui pratiquement n'est plus soluble dans l'ammoniaque ; au contraire Kl précipite à l'état d'iodure le chlorure d'argent dissous dans l'ammoniaque. Ainsi les solutions saturées de AgBr dans KBr (i éq.) et de Agi dans Kl (i éq.) émettent moins d'ions Ag* que le complexe ammoniacal.
PILES DE CONCENTRATION AVEC SELS COMPLEXES
Employons mainlenant un aiilre réactif, l'hyposulfile de soude Na^Sj). ; nous pouvons y dissoudre le chlorure el le bromure d'argent, mais non riodure ; la concentralion de l'ion Ag* émis par l'anion complexe AgSoO'3 qui se forme est donc plus petite que celle des solutions de AgCl et de AgI3r mais plus grande que celle de la solution de Agi.
Le cyanure de potassium dissout facilement les combinaisons de l'argent avec les trois halogènes en donnant l'anion complexe Ag (CN)^' (p. 3;); celui-ci, extrêmement stable, fournit moins d'ions Ag* que la solution d'iodure d'argent, pourtant si peu soluble.
Enfin le gaz sulfhydrique H^S et les sulfures alcalins précipitent tous les composés de Targent y compris le cyanure double (en solution uni-équivalente). De toutes les combinaisons complexes ou non de l'argent, c'est donc la solution saturée du sulfure Ag^S qui possède le plus petit produit de solubilité et qui renferme le moins d'ions Ag*.
En nous laissant guider par ces considérations purement chimiques, nous classerons les solutions qui précèdent dans l'ordre suivant, tel que la concentration des ions Ag* aille sans cesse en décroissant.
i) AgCl ppté dans une solution unl-éq. de KCl. o^'.Sr 2) Sel d'argent dissous dans une sohition uni-
éq. d 'aiiinioniaque o, î).\
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3) AgBi' ppté dans une solution uni-éq. de KBr. 0^,64
4) Sel d'argent dissous dans une solution uni-
éq. d'hyposulfite de soude o, 84
f)) Agi ppté dans une solution uni-éq. de Kl . o, 91 G) Sel d'argent dissous dans une solution uniéq. de cyanure de potassium i, 3i
7) Sulfure d'argent AgoS précipité dans une
solution uni-éq. de sulfure de sodium, . i, 36
Dans le cas des précipités, les ions sont rares à cause de la faible solubilité de ces sels (AgCI, AgBr, Ag I, Ag^S) rendue encore plus petite par la présence de l'homo-ionique (KCI, KBr, Kl Na^S). Dans les complexes, la quantité totale d'argent dissous peut être considérable, mais la partie qui existe sous la forme d'ions est minime.
Ajoutons qu'en solution concentrée, le cyanure de potassium dissout môme le sulfure d'argent, c'est-à-dire que le complexe Ag (CN)^', en présence d'un excès de son homo-ionique KGN, émet encore moins d'ions Ag* que la solution de sulfure d'argent.
Les nombres qui figurent dans le tableau précédent indiquent la f.é.m. des piles de concentration disposées suivant le schéma
AgIAgNOg (0,1 éq.)|KN03 (1 éq.)|solution pauvre en ions Ag*|Ag.
L'azotate d'argent décime émet des ions de concentration Cj = o,o8i5, d'ailleurs la concentration C2 des ions Ag* du composé argenlique
VALEUR ABSOLUE DES D.O.P
diminue constamment depuis le chlorure jusqu'au sulfure ; les f.é.m. doivent donc aller en croissant. Les prévisions sont en tous points confirmées par l'expérience (Ostwald, 1892).
Pour avoir une idée des faibles concentrations qu'on atteint, nous calculerons la valeur de C2 dans le cas extrême du sulfure d'argent au sein du sulfure de sodium (à 26°) ; de l'équation
1,36 = 1,98.10-* X 298 X lo^ ^'^^^^
on lire c^ = 7)93. 10 ""^^ ion-gr. Ag' ou équiv.gr. AgjS par litre; cela correspond à 1 éq.-gr. de sulfure d'argent dissous dans 1,26. 10-^ litres ou sensiblement i milligramme de sulfure d'argent dans 10' ' litres.
VALEUU AnSOLUE (CONVENTIONNELLE) DES DIFFÉUENCES DE POTENTIEL
Série des tensions. — Jusqu'à présent, nous nous sommes borné à calculer la f.é.m. totale de certaines piles, tout en constatant que cette Lé. m. se compose de la somme algébrique des d.d.p. qui naissent aux divers contacts hétérogènes et principalement au contact électrode-électrolyle. Il est intéressant de faire un pas de plus et d'essayer de fixer la valeur numéri(iue de la d. d. p. à chaque électrode (réversible). Soit un métal M
P.-Tii. Mdli.er — Lois fonilauientaleK de l'Électrocliiinie \)
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qui plonge dans la solution uni-équivalente de l'un de ses sels ; nous formerons une pile d'après le schéma
M I sel de M I KCl (i éq.), Hg^CI^ | Hg en interposant, s'il le faut, du nitrate de potassium entre les deux électrolyles; bref, on fait un couple avec Télectrode normale et l'électrode à étudier. On cherche expérimentalement quel est le pôle positif de cette pile et on mesure sa f.é.m. E. Si l'on néglige, comme on le fait souvent, la d. d. p. au contact des électrolyles, la f.é.m. E est la somme algébrique de la d. d. p. x cherchée et de la d.d.p. conventionnelle de l'électrode normale, soit actuellement 0^^,560 (p. 1 17). Deux cas peuvent se présenter suivant le sens dans lequel circule le courant de la pile ; le mieux est d'élucider la question par deux exemples numériques.
1° Le couple
Zn|ZnSO,(i éq.)... Ilg.Gl, | Hg a une f.é.m. égale à i'',o84, le mercure étant le pôle positif, c'est-à-dire que, dans l'électrolyte, le courant marche du zinc vers le mercure. On représente la pile par le schéma (^) :
Zn I ZnSO, Hg.Cl, | Hg
(^) Mode de représentation indiqué par Le Blanc (iSgS).
VALEUR ABSOLUE DES D.D.P
la grande flèche indiquant le sens du courant dans l'électrolyle, la petite flèche, le sens du courant qui serait dû à rélectrode normale seule (dont le mercure est toujours positif). Il en résulte à première vue que la d.d.p. x sera égale à
1,084 — o,56o := 0,624 et qu'elle est dirigée dans le même sens que la d.d.p. de rélectrode normale; ce qu'on figure par le symbole suivant
Zn I ZnSO,.
Ainsi, dans l'électrode
Zn I ZnSO,(i éq.) Xà, solution est positive par rapport au métal. Ces résultats sont exprimés par l'écrilure symbolique suivante
Zn I ZnSO^ (i éq.) = -\- o%524.
2*' Le couple
Cu I CuSO, (1 éq.) HgjCI, | Hg
a pour f.é.m. 0^,025, le cuivre élant le pôle positif. Nous écrirons
Cu 1 CuSO, Hg.CI, I Hg
la d.d.p. X est contraire à celle de l'électrode normale, ce qui donne
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La solution de sulfale de cuivre ( i éq .) est donc négative par rapport au cuivre, ce que nous écrirons symboliquement
Cu I CuSO,^ (i éq.) =^ — o%585.
De môme, pour l'électrode normale
Hg I Hg^Cl, -H KCl (i éq.) =-- — o%56o.
Le tableau suivant contient les d.d.p. entre les principaux métaux et métalloïdes et la solution uni- équivalente de leurs io;i.s (Wilsmore, 1900). On désigne souvent ces potentiels de décharge (p. 97) sous le nom de potentiels électrohj tiques. Les nombres de la première colonne sont rapportés à l'électrode normale au calomel ( — 0' ,56o) ce sont les potentiels dits absolus. Ceux de la seconde colonne se rapportent à l'électrode à hydrogène dont il sera question un peu plus loin (p. i38). Les nombres entre parenthèses ont été déduits des chaleurs de formation des sels correspondants (p. 167) et sont sans doute moins sûrs.
Dans le tableau qui suit, les métaux sont rangés suivant un ordre parfaitement déterminé que l'on désigne sous le nom de série des tensions. Nous reconnaissons en tète les corps qui ont la plus grande tendance à passer à l'état d'ions : métaux alcalins, alcalino-terreux, puis Al, Mn, Zn_, etc. A la fin de la liste figurent, au
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Potentiels clectrolytiques
(+ 2,çp)
Na
Cu
— o,6oG
Ba
As
Sr
Bi
< — o,6fi8
Ca
Sb
Mg
Hg
Al
xMn
Pd
Zn
Pt
Cd
Au
Fe
+ o,og:)
Tl
Co
Ni
Br
Sn
Pb
Jombre liéterininé par Erieli Nt fil 1er (l'.)0-2).
contraire, les métaux qui ont une tendance à se précipiter ; parmi eux, se rencontrent les métaux précieux ou 7iohles : Ag, Pt, Au ; de là, vient l'expression qu'un métal est plus noble ou moins noble qu'un autre suivant qu'il est placé plus ou moins loin dans la série des tensions.
Cette classification n'est valable que si, comme dans le tableau, les concentrations des ions sont les mêmes, par exemple, uni-équivalentes ou peu éloignées de la concentration uni équiva-
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lente. Si la concentration de l'ion devient lo'" fois plus petite, la d. d. p. augmente (à 18°) de
1,08.10-'^ X 291 X — = o,o58. - volts
(n étant la valence du métal).
Ainsi, pour une solution — ^ éq. d'ions Zn** ,
le potentiel de décharge de l'ion-zinc augmente
de o,o58 X - = o'',o87.
Il devient
Calcul de la f. é. m. des piles réversibles formées de deux métaux. — Considérons une pile construite d'après le schéma
M I sel de M | sel de M' | M'
où M et M' sont deux métaux différenls; les électrolytes se touchant, soit directement, soit par l'intermédiaire d'une solution d'azotate de potassium. Négligeons les d. d. p. au contact des électrolytes ; la f. é. m. E de la pile est égale ht — z', les e désignant les d. d. p. métal-électrolyte. Si l'on choisit les métaux parmi ceux du tableau précédent, avec les mêmes concentrations des ions, on aura aussitôt la valeur de la f. é. m.
Exem'ple. — Calcul de la f. é. m. d'une pile Daniell, qui répond au schéma
Zn 1 ZnSO, | CuSO, | Cu.
PILES RÉVERSIBLES FORMEES DE DEUX .METAUX
Si les concentrations des ions Zq"* etCu" sont uni-équivalentes, nous choisissons dans le tableau de Wilsmore
d'où
E = £ — i' = r,io.
Cest bien la f. é. m. d'une pile Daniell ordinaire.
La formule
-. - e' = 1,98.10-'. T(iog| - log jy)
rend compte de toutes les particularités des piles genre Daniell ; P et p se rapportant au zinc, P' et^', au cuivre, on voit que la f. é. m. doit augmenter quand la concentration du sulfate de zinc diminue (p décroissant;, ou quand la concentration du sulfate de cuivre augmente (p' croissant) ; c'est bien ce que montre l'expérience.
Les piles du genre Daniell, sont difficiles à reproduire à plus d'un millivolt près, surtout à cause de la diffusion qui, entraînant le sulfate de cuivre dans le voisinage du zinc, diminue la f. é. m. et la fait varier. Quand les électrolytes sont dilués, les différences atteignent aisément 5 à 6 millivolts. Voici des nombres obtenus en prenant de grantles précautions, tant pour la j)ureté des matériaux que pour éviter la dilTusion
(>) Voir p. i4») pour la convention des signes.
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(Cohen et Commelin, igoo). L'un des électroly.tes était une solution de sulfate de cuivre saturée à i5° (19^', 25 de GuSO^ dans 100 grammes d'eau); le sulfate de zinc avait une concentration variable : m grammes de ZnSO^, 7H2O pour 100 grammes d'eau. Les mesures furent exécutées à iS" dans un thermostat.
i,io4
1,081 (solution saturée)
On voit que la f. é. m. augmente constamment, comme le veut la théorie, à mesure que le sulfate de zinc devient plus dilué.
Piles à gaz. Électrodes à gaz. — Remplissons une éprouvette d'hydrogène, posons-la sur une petite cuve contenant une solution acide, puis introduisons dans l'éprouvetle une lame de platine platiné, de telle sorte que la presque totalité du métal soit immergée dans le gaz, la partie inférieure plongeant seule dans le liquide ; nous constituons ainsi une électrode à hydrogène ; le platine poreux qui absorbe facilement les gaz
PILES A GAZ. ÉLECTRODES A «AZ
sert simplement d'intermédiaire entre les molécules E.2 ^® l'hydrogène gazeux et les ions H- de la solution acide (*). Si, au moyen d'un siphon, on met en relation deux de ces électrodes plongées dans des éleclrolytes de concentrations différentes, on constate une certaine f. é. m. qui ne dépend que du quotient des concentrations c^ et Cj des ions II* ; on a, en un mot, une véritable pile de concentration réversible à électrodes d'Aydrogène. On a pu vérifier sur ces couples la formule ordinaire
E= 1,98.10-'. T. logî-'.
Nous avons donc le droit d'étendre aux gaz occlus dans le platine la notion de pression d'ionisation, qui j)ermet de donner une explication si simple de la f. é. m. des piles réversibles. Seulement ici la pression d'ionisation dépendra non seulement de la température mais encore de la pression du gaz qui environne l'électrode.
Électrode-type à Iwjdrogène. — Formons une électrode à hydrogène immergée dans une solution uni-équivalente d'ions II* et entourée d'une atmosphère d'hydrogène pur, le gaz se déga-
(') La lame de platine est unie à un fil de même métal qui passe, soit à travers la paroi de l'éprouvette, soit à travers 1 e'.ectroljte (protégé par un tube de verre) et qui sert de prise de courant.
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géant bulle à bulle à travers l'éleclrolyle, dans le voisinage immédiat du platine. Cette électrode a une d. d. p. parfaitement déterminée, égale à — o'',277 par rapport à l'électrode normale au calomel ( — o%56o).
Beaucoup d'auteurs emploient cette électrode à hydrogène comme électrode-type en posant par convention sa d. d. p. égale à zéro. Cette convention légitime revient simplement à ajouter un nombre constant (+ o'',277) aux potentiels absolus ; ce nombre disparaît dans les calculs de f. é. m. Les potentiels de décharge rapportés à l'électrode à hydrogène sont consignés dans la seconde colonne du tableau de la p. i33. Et les métaux sont d'autant plus positifs qu'ils s'éloignent plus de l'hydrogène du côté du potassium, d'autant plus négatifs qu'ils s'éloignent plus de l'hydrogène du côté de l'or.
Pile à hydrogène et oxygène. — L'électrode à oxygène se construit avec une lame de platine platinée de la même manière que celle à hydrogène ; la combinaison de ces deux électrodes constitue la pile à oxygène et hydrogène dont la f. é. m., égale à r,i, est sensiblement indépendante de la nature et de la concentration de l'électrolyte qui baigne les électrodes (acide, base, sel). Arrêtons-nous un inslant sur ce dernier fait. Dans l'électrode à hydrogène, la d.d.p. provient du contact des ions H* avec l'hydrogène
PILES A GAZ. ÉLECTRODES A GAZ
gazeux occlus dans le platine
H, I H- = 1.98.10"*. T logÇ^.
Dans l'électrode à oxygène, la d.d.p. est due fort probablement au contact de l'oxygène moléculaire O2 (occlus dans le platine) et des ions bivalents 0" (voir p. 73)
„_i,98.io-* ^ P,^
P, et P^ désignent les pressions d'ionisation de II^ et de 0^, p^ et p.,, les pressions osmotiques des ions H* et 0". La f.é.m. de la pile hydrogène-oxygène est la somme algébrique des deux d.d.p., c'est-à-dire
1,98.10""* r,. / , P, , P,\ -^ . T 2 log -* -\- log -^ =
= 1,98. 10- '\ Tlog--'-î-^
Dans les solutions étendues règne l'équilibre
ce qui donne, d'après la loi générale de l'équilibre,
;îj l)^ =rr const.
Ainsi, à température et pression constantes, les
deux termes de la fraction — ' — - sont invaria-
P\ Vi blés, ce qui entraîne la constance de la f. é. m.
de la pile à oxygène et hydrogène, quel que soit
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l'éleclrolyte. L'électrode à oxygène est le pôle positif de cet élément ; en circuit fermé, les ions H* de l'électrolyte se déchargent sur l'électrode à oxygène (cathode), les ions 0" sur l'électrode à hydrogène (anode) ; il se fait ainsi de l'eau sur les deux électrodes; les volumes gazeux disparaissent dans le rapport de 2 vol. d'hydrogène pour 1 vol. d'oxygène. L'électrolyte devient basique autour de la cathode/ acide autour de l'anode.
Dans le tableau II (p. i33), la d.d.p. de l'électrode à oxygène est donnée comme égale à 1', 1 c'est-à-dire à la f.é.m. de la pile à hydrogène et oxygène ; on a, en effet
et nous avons posé par convention H, I H- (1 éq.) = 0.
De même, la d.d.p. de l'électrode à chlore (r,35) est égale à la d.d.p. de la pile hydrogène-chlore ;
1,35 = H2 I H- (1 éq.) 4- C\, I Cl' (1 éq.)
Convention des signes. — Pour représenter les d.d.p. des électrodes métalliques, émettant des cations, nous avons donné à la valeur numérique, le signe de l'électrolyte (p. i3i), qui est toujours positif quand la pression osmotique p des ions est suffisamment petite; de celte façon,
CONVENTION DES SIGNES
a d.d.p. est représentée en grandeur et en signe par l'expression
1,08. 10" ^ T , P z = -^ log -;
dans le cas où P «< p, elle devient négalive.
Avec les électrodes non mélalliq'.ies émettan des anions, l'électrolyle est négatif pour des valeurs suffisamment petites de ^ ; si donc, nous convenons de donner à leur d.d.p. le signe contraire de l'électrolyte, la même formule représentera, en grandeur et en signe, la d.d.p. des électrodes non métalliques.
Il résulte de celte convention de joignes que la f.é.m. d'une pile réversible est égale à la différence algébrique des d.d.p. des électrodes quand celles-ci sont toutes deux métalliques (ex. : piles du genre Daniell), ou toutes deux non métalliques. La f.é.m. est égale à la somme algébrique de la d.d.p. des électrodes quand l'une est métallique, l'autre non métallique 'exemple : piles à gaz H, et 0,, piles à gaz IT, et Cl.j).
Et l'on voit facilement que si l'on associe deux électrodes métalliques, le plus grand potentiel (valeur algébrique) correspond au pôle négatif. Si l'on associe deux électrodes non métalliques, le plus grand potentiel correspond au pôle positif. Enfin, (juand on combine une électrode métallique avec une électrode non métallique,
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celte dernière constitue nécessairement le pôle positif dans les cas d'équilibre stable ; si la f.é.m. devenait négative (algébriquement), il n'y aurait plus d'équilibre (voir p. 161).
THÉORIE DE L'ÉLECTROLYSE
Nous avons vu que la loi de Faraday exige simplement que, pendant l'électrolyse, le même nombre de valences soient simultanément libérées aux deux électrodes, quelle que soit lanature de ces valences. Avec un électrolyte binaire AM, nous avons affaire non seulement aux ions A'et M* qui déterminent la conductibililé de la solution, mais encore aux ions de l'eau IT et OH' (et même 0") ; dans un mélange de deux électrolylesAjMj et Ag Mg, nous rencontrons les anions A',, X\ et OH' (ou 0") et les calions M',, M% et H*. Nous supposons les électrodes inattaquables; quels sont les couples d'ions qui vont se séparer? Admettons d'abord que les électrodes soient réversibles pour tous les ions et que nous connaissions de plus les d.d.p. électrode-ion (potentiel de décharge de l'ion). Augmentons graduellement la f.é.m. que nous appliquons aux bornes de la cuve électrolytique ; nous ne constatons d'abord aucun courant, mais, à un certain moment, cette f.é.m. E sera égale à la £2 des potentiels de décharge de
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deux de nos ions I, (anion), soit A', ou A'.> ou OH' et lo (cation), soit M-, ou M-.^^ ou H* ; à partir de ce moment, ces deuxcouplesd'ionsvontsedécharger sur leurs électrodes respectives, à l'exclusion des couples d'autres ions qui font partie de la solution. Ainsi l'électrolyse se produit quand la tension E aux bornes de la cuve est devenue suffisante pour qu'il puisse simultanément se séparer un des anions et un des cations de l'électrolyle. Nous appellerons cette f.é.m. E, la tension ou le potentiel de décomposition du corps Ij I,; elle est précisément égale à e, H- t.,, f.é.m. de la pile réversible que l'on construirait avec les deux ions Ij et L, (Le Blanc, 1892).
D'une fa (;on générale, la tension de décomposition d'un sel AM est égale à la somme des d.d.p. des électrodes réversibles pour l'anion A et pour le cation M, à la concentration du bain électrolytique.
Séparations successives des métaux. — Soit une solution de plusieurs sels métalliques (métaux M,, Mj. M3) ; nous pouvons supposer que l'anion est unique ; appelons e, le potentiel de décbarge de l'anion, s,, z.^, £3, les potentiels de décharge des métaux, le tout pour une concentration uni-équivalente de chaque ion. Les tensions de décomposition sont, par ordre de grandeur croissante
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Si donc, nous appliquons une f.é.m. constante comprise entre £ -+- e, et £ H- z^, le métal Mj seul pourra se déposer sur la cathode (ordinairement en platine), et si la durée de l'électrolyseest suffisante, Télectrolyte se débarrassera peu à peu de ce métal M^ dont on connaîtra la quantité par l'augmentation de poids de la cathode. C'est le principe de la séparation quantitative des métaux par voie électrolytique (Le Blanc et Freudenberg, 1893).
En somme, on voit que, pour contraindre un métal Mj^ à se déposer, il faut compenser son potentiel électrolytique Sj, c'est pour celte raison que nous avons appelé t^ le potentiel de décharge de l'ion M-^.
En étudiant le phénomène de plus près, on a constaté que l'électrolyse et le dépôt métallique commencent un peu avant la compensation totale de £j ; cela tient à ce qu'au début la couche métallique déposée sur la cathode de platine est extrêmement mince, comme s'il se formait un alliage dont la pression d'ionisation est plus petite que celle du métal massif; lorsque cette couche a atteint une certaine épaisseur (d'ailleurs très faible), l'électrode se comporte comme une lame de métal pur et possède alors la pression d'ionisation définitive P et, par suite, le potentiel de décharge
£z^i,98. lo-^Tlog?
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qui correspond à la concentration de ses ions. Il n'est pas possible d'enlever à la solution les dernières traces du métal M,, car au fur et à mesure que les ions M*, se raréfient, p diminue et le potentiel de décharge augmente; on serait ainsi amené à élever la f. é. m. aux bornes de de la cuve, mais alors on risque de précipiter le métal suivant Mj. Quelle est la limite que l'on peut atteindre pratiquement ? Supposons qu'on veuille précipiter de l'argent; si l'on arrête l'électrolvse quand la solution est — - équi-
valente par rapport au sel d'argent, loo centimètres cubes de liquide ne renferment plus que
io8.io~^
= i,o8.io~-' gr.
soit un milligramme d'argent, et si l'on est parti d'une solution normale, le potentiel de décharge a crû pendant l'électrolyse de
X 4 V -3 ^ or
Le potentiel de décharge de Ag* primitivement égal à — o',77 (dans le système de l'électrode à hydrogène, p. i33) monte peu à peu jusqu'à — 0^,77 -f- o',23 = — o'',54(^). Enjetantuncoup
(•; Si le potentiel de d«^charj,^e de l'anion est, par exemple, £= i^'.G;, la tension de décojnposilion sera, au début, 1^,67 — o\77 = ov,9o: à la lin, iv^67— o^,54 = = 1^,13, car les tensions s'ajoutent algébriquement. Ce
P. -Tu. Mlli.er — Lois fonilamenlales de 1 Élcflrocliiinie 10
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d'œil sur le tableau de la p. i33, on constate qu'il sera aisé de séparer l'argent du cuivre ( — o'',33), du plomb (-h o'',i5), etc., tandis qu'on ne réussirait pas en présence de mercure ( — 0^,75), bien qu'il soit un peu moins négatif que l'argent, en solution uni-équivalente.
En résumé, la séparation électrolylique des métaux est basée sur la réversibililé parfaite des électrodes métalliques. Ce procédé de triage est le seul pratique lorsque l'un des métaux est noyé dans une grande masse de l'autre. On a pu doser ainsi l'argent contenu dans 20 000 fois son poids de plomb argentifère (Arth et Nicolas,
Le processus est moins simple quand il se produit un dégagement gazeux sur les électrodes. Nous allons étudier avec quelque détail le dégagement d'hydrogène sur la cathode et d'oxygène sur l'anode.
La méthode qui donne les résultats les plus exacts consiste à employer deux électrodes de superficies très ditîérentes, telles qu'une large lame de platine platiné et un petit fil métallique (2 millimètres de long, un demi-millimètre de diamètre). Dans ces conditions, la petite électrode se sature très vite du gaz qui se dégage ou
sont ces tensions de décomposition qu'il faut vaincre à l'aide d'une f.é.m. contraire appliquée aux bornes de la cuve.
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tend à se dégager à sa surface, les elTels se répercutent aussitôt sur la f.é.rn., tandis que la grande électrode se comporte comme si elle était réversible; on dit que la petite électrode se polarise 7'apidemejit et que la grande est impolarisable.
Tension de décharge de l'hydrogène. — Pour étudier le potentiel de décharge de l'hydrogène, nous choisirons donc une grande anode de platine platiné baignée d'oxygènC; et une petite cathode. Le système étant immergé dans un éleclrolyle donné (acide ou base), on lui applique une f.é.m. croissante, connue à o',oo5 près, et on note l'intensité du courant, puis on dresse une courbe ayant pour abscisse la f.é.m. et pour ordonnée l'intensité. L'examen de la courbe nous montre au début une intensité tiès petite, à peine croissante, puis tout à coup on voit un point anguleux et l'intensité augmente rapidement.
Si la cathode est en platine, ou mieux encore, en platine platiné, le point anguleux a pour abscisse i', i ; c'est pour cette d. d. p. que commencent la formation et le dégagement visible de bulles d'hydrogène. A ce moment, la petite cathode ne présente presque aucune d.d.p. visà-vis l'électrode normale d'hydrogène plongée dans le même électrolyle (Nernst et Glaser,
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Le dégagement d'hydrogène à la surface du platine platiné est donc un phénomène sensiblement réversible. Il n'en est plus de môme lorsque la cathode est formée d'un autre métal ; au moment où l'on voit se produire des bulles de gaz Hj, on constate, par rapport à l'électrode normale d'hydrogène, un excès de tension h qui peut devenir considérable. Voici un tableau de ces tensions (Caspari, 1899); l'électrolyte était formé d'une solution d'acide sulfurique (1 éq.), sauf pour le zinc où l'on employait une solution de sulfate de zinc (1 éq.).
Symboles
h (volts)
Symboles
h ^volts)
Pt platiné
Cd
Au
Sn
Pt poli
Pb
Ag
Zn
Ni
Hg
Cu
Ces survoltages dépendent sans doute de la facilité plus ou moins grande avec laquelle les surfaces métalliques absorbent l'hydrogène; la surface mercurielle, la plus polie de toutes, présente le maximum de survoltage (^).
(1) L'étude du palladium, qui forme un alliage avec l'hydrogène, ne rentre pas dans cette catégorie.
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L'existence de ces excès de tensions nous explique un certain nombre de faits qui pouvaient paraître anormaux. Pendant la charge de l'accumulateur, il se dépose du plomb sur la plaque négative (cathode), alors que le tableau de la p. i33. ferait prévoir un dégagement d'hydrogène; le plomb est, en effet, plus positif que l'hydrogène, -H o^ij pour une solution saturée de chlorure et environ o'',î>2 dans la solution de sulfate de plomb dont la solubilité est moindre ('). Malgré cela, l'hydrogène ne se dégage pas, puisqu'il lui faut un survoltage de o'',64 par rapport à l'électrode réversible. C'est seulement en fin de charge, quand le sulfate de plomb des électrodes a disparu, que le voltage s'élève et qu'apparaissent les dégagements de gaz. Ainsi, grâce au survoltage, le plomb se dépose avant que les bulles d'hydrogène puissent se former.
De même, en présence des potentiels de décharge du cadmium (-h 0^^,42) et du zinc (-h o'',77), voir p. i33, il ne semblerait pas qu'il fût possible de séparer éleclrolytiquement ces métaux en milieu acide, l'hydrogène devant se dégager tumultueusement. Le tableau des survoilages nous montre que, sur le cadmium, la
(') (>alcul fait en admellant que le chlorure de plomb se dis3out à raison de 7?'", 4 par litre et que la solubilit»^ du sulfate de plomb est de o-'',o4'j par litre, dans l'accumulateur.
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tension de dégagement de l'hydrogène atteint o',48 et, en fait, le cadmium se précipite quantitativement en présence de zinc, sur une cathode de platine cadmiée, l'électrolyte étant composé d'acide sulfurique additionné de sulfate d'ammoniaque (Hollard, 1903). Le dégagement d'hydrogène (4- o'',48) s'interpose entre le dépôt du cadmium (0^,42^ et celui du zinc(o'',77) ^^ empêche complètement la séparation de ce dernier.
Tension de décharge de Toxygéne. — Prenons une grande cathode de platine platiné et une petite anode et traçons, comme plus haut, la courbe qui a pour abscisse les f.é.m. et pour ordonnée l'intensité du courant. L'expérience nous donne deux points anguleux, le premier à 1^1 est indépendant de l'électrolyte et delà nature de V anode ; nous reconnaissons la f. é. m. de la pile réversible à oxygène et hydrogène. On n'observe jamais de dégagement d'oxygène pour cette f. é. m., mais si l'on prolonge l'électrolyse, on constate qu'il se produit un oxydant autre que l'eau oxygénée et dont l'individualité n'est pas encore connue.
La formation de bulles visibles correspond à un second point anguleux plus accentué que le premier et qui varie avec la nature de l'électrode, comme l'indique le tableau suivant dont les nombres sont rapportés à l'électrode normale à hydrogène plongée dans le même éleclrolyte —
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potasse uni-équivalenle (Cœhn el Osaka, 1903).
Ni 9pon<,'ieux
Pb
Ni poli
Ag
Co
Cd
Pt platiné
Pd
Fe
Pt poli
Cu
Au
Une partie de ces métaux s'oxydent avant qu'on aperroive le dégagement gazeux. Le platine platiné ne joue pas ici le même rôle que vis-àvis rhydrogène; il ne permet pas le dégagement réversible de l'oxygène (à parlir des ions O") ; le survollage esc de 0^^,35 à o',4o. le platine poli est encore moins favorable à la formation des bulles. Ainsi la propriété que les métaux possèdent de relarder les dégagements gazeux dépend non seulement de la nature de ces métaux, mais encore de celle des gaz.
Pour l'intelligence de ces faits, nous ajouterons qu'on n'obtient de l'ozone en quantité appréciable qu'à partir de i',67 et que, pour cette d. d. p., la formation de l'ozone est réversible, l'éleclrocle étant constituée par une lame de platine (Gr/ifenberg, 1902). La d.d.j). 1,67 est considérée comme la tension de décharge des ions Uli', si bien que la production réversible de l'ozone se ferait suivant l'équalion GOH -^ 6 ff, Î-O3 -+- 3H,0.
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On voit que l'histoire anodique di^ l'oxygène est assez complexe; nous la résumerons dans les lignes suivantes (les potentiels sont rapportés à l'électrode normale à hydrogène) :
A i%i quelle que soit l'électrode, décharge des ions 0" et formation d'un oxydant. Entre 1^,28 et i'',67, suivant la nature de l'électrode, la décharge des mêmes ions 0" fournit de l'oxygène gazeux, dès qu'on a vaincu la résistance que le métal oppose à la création des bulles. Quant aux ions 0", ils sont régénérés au fur et à mesure, par les OH' (p. 73). Enfin à r',67, décharge des ions OH' avec formation d'ozone. Le premier et le troisième processus sont seuls réversibles (iM et 1,67).
Conséquence intéressante»: l'oxygène dégagé au-dessous de r',67 "® contient pas d'ozone ; bien plus, si l'on dépasse la d.d.p. i'',67 avec une anode, telle que le nickel, capable de dégager le gaz oxygène au-dessous de cette d. d. p. on n'obtient pas d'ozone, comme si les OH', par suite d'une action catalyliquedu métal passaient très vite à l'état d'ions 0" qui se déchargent aussitôt : 2 0" -1- 2 g) = 0,.
Autres points anguleux anodiques. — Continuons l'expérience qui nous a donné les potentiels de décharge de l'oxygène en prenant des électrodes en platine et comme électrolyte des acides concentrés; élevons progressivement
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la f.é.m. au-delà de 1^,67 ; noire courbe enregistre encore un nouveau point an^^uleux si l'acide est univalent^ deux points nouveaux si l'acide est bivalent (outre les tensions, r;i et
Acides
Voltage
Acides
Voltase
Azotique
iv,88
Propionique
SuUurique
I, 9.5 et 2,65
Butyrique
Pliosphorique
I, 96 et 2,18
I?enzoïque
Formique
Tartrique
I, 85 et 2.2
Acétique
Phtalique
I, 97 et 2,6
Bose, 1898),
11 est naturel de penser que ces points anguleux correspondent aux potentiels de décharge des autres ions de l'électrolyte ; ainsi l'ion NO3' perd sa charge sous 1^^,88, l'ion SO^" sous i^,Ç)d. Le second point anguleux des acides bibasiques répond à l'autre anion ; la tension de décharge de IISO,' s'élève à 2^^,65.
Ces tensions de décharge, supérieures à celle de l'oxygène gazeux (r,67), ne sont bien visibles qu'en solution concentrée, alors que la dissociation de l'eau est plus faible encore que dans les liquides neutres et (|iie la vitesse de formation des ions H et 011' devient sans doule moindre. D'une façon générale, le potentiel de décharge d'un nouvel ion ne sera net que si cet
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ion est en grande abondance par rapport à ceux qui se déchargent avant lui. Pour déceler, par exemple, la tension de décharge de 1 ion IISO4', on a pris une solution de 8 éq. d'acide sulfurique saturée de bisulfate KHSO,.
La tension de décharge des ions halogènes Cl', Br', r est inférieure à 1^,67 ; le tableau de la p. i33en donne la valeur en solution uni équivalente. Cette tension dépend nettement de la concentration, elle augmente avec la dilution puisque lésions halogènes se raréfient. Ainsi l'acide chlorhydrique donne i'',26 en solution 2 éq., r,62 en solution jg éq., les liquides plus dilués fournissent la tension 1^,67 et, à partir de ce point, l'électrolyte ne se décompose plus en Hj et CIg, mais bien en Hg et 0^.
On n'a pu jusqu'ici trouver directement la tension de décharge vraie des métaux alcalins et alcalino-terreux, qui décomposent l'eau ; il semble se former d'abord des hydrures ou des alliages très instables avec le plaline.
Électrolyse d'un sel. — Nous avons dit (p. 143) quela tension de décomposition d'un électrolyte AM est égale à la somme des potentiels de décharge de ses ions A' et M* . Voyons à présent le sens précis qu'il faut donner à celte proposition. Les ions A' et M* ne se déchargeront normalement que si les gaz 0^ et II^ ne se dégagent pas à leur lieu et place.
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Dans les deux exemples suivants, nous supposerons que les éleclrodes sont en platine.
i" Électrolijse d'une solution concentrée de çJilorure de zinc (60 gr. ZnCl^ pour 100 gr. dVau). — La tension de décomposition est a wp/i<5 i',35 -f- o',77 = 2', 12 (tableau de la p. i33). Le chlore se dégage sur l'anode; le zinc se dépose sur la cathode, l'hydrogène n'arrive pas à former de bulles, car la concentration des ions lien solution neutre étant égale à io~' (p. 74)» leur potentiel de décharge s'élève à
Ce nombre doit être augmenté du survoltage relatif au zinc (p. 1.48), soit 0^,70 ; la tension de décharge de l'hydrogène gazeux atteint donc ici o,4i -h 0,70= 1^,11, supérieure au potentiel de décharge du zinc (0^,7 7). La tension de décomposition du chlorure de zinc ZnCio est donc bien égale à la somme des tensions de décharge de ses deux ions.
2° Electroh/se d'une solution de cJilorure de xodium. — A l'anode, le chlore se dégage, mais à la cathode c'est l'hydros^ène qui se décharge aux lieu et place de Na* dont le potentiel électrolyliijue est sans doute fort élevé. La tension de décomposition pratique de NaCl est ainsi égale à la somme des tensions de décharge de IL et CV. Admettons i',3() pour Cl (solution
1 éq. do NaCI). Le potentiel de décharge de H* dépend de la concentration de cet ion dans le voisinage de la cathode; en solution neutre, nous avons trouvé plus haut o^,4i ; l'électrolyse peut donc commencer avec une f.é.m. de 1 ,36 -h o,4i = i^?77 (*)• Mais la décharge de H* laisse dans Téleclrolyte la quantité équivalente d'ions OH', c'est-à-dire de base ; supposons, pour fixer les idées, que ces OH' soient en concentration uni-équivaleule tout contre la cathode. D'après les nombres donnés à la p. 74, on a, à 18°
H-][OH']== (0,8. 10- V
et pour
le potentiel de décharge de H* atteint par suite
1,98. 10-* X 291 X log ^^^^^'^_,5 = o^88
et la f. é. m. s'élève, dans ce cas, à 1,36 -h 0,88 = 2^24.
3° Électrohjse d'une solution de sulfate de sodium [ou de corps analogues). — C'est le cas
(1) Aux i'.é.m. ainsi calculées, il faut ajouter, bien entendu, dans la pratique, la d.d.p. ir qui correspond à la résistance ohmique r du liquide compris entre les électrodes; i désignant l'intensité du courant.
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général où les tensions de décharge de Fanion et du cation sont grandes et où l'on observe un dégagement gazeux aux deux électrodes (oxygène et hydrogène). A l'anode, la solution perd des OH', il reste les H- ; à la cathode, le liquide abandonne des H*, il reste des OH' ; l'électrolyle devient donc acide autour de l'anode, basique autour de la cathode. Etudions ce cas d'un peu plus près, les électrodes étant formées de métaux non attaquables. Soient s, le survoltage à l'anode (p. i5i), s', le survoltage à la cathode (p. 148), c, la concentration des ions H- prè< de l'anode, c', la concentration des ions H" près de la cathode ;. s- et .s' sont rapportés à l'électrode dhydrogène réversible que nous pouvons supposer plongée successivement dans nos électrolyles (où les ions H* ont les concentrations c et c'). La f.é.m. lors du dégagement des gaz est donc égale à
D = S H- s' -h A lo"r -, " c
(avec A = 1,98. io"~* x 291, à 18°).
Supposons, une fois le régime établi, que les ions H- et 011' soient en solution 1 éq. dans le voisinage des électrodes ; alors
d'où
A log !> = o%88 ;
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si les électrodes sont en platine, on a
s =-- i^yÇfj, s' = 0 (sensiblement) et
l'expérience directe indique environ 2^,20 pour les éleclrolyles formés d^un acide fort et d'une base forte ; nous en concluons que la concentration des H- dans la proximité de l'anode et des OH' dans celle de la cathode est moins qu'uni-équivalenle. N'oublions pas que ces deux ions possèdent une grande vitesse de migration et quittent rapidement leurs électrodes respectives, La tension de décomposition des sels d'acides faibles (acétate de soude) ou de bases faibles (sulfate d'ammonium) est toujours plus petite que celle des composés d'acides forts et de bases fortes (Le Blanc, 1891), — différence: 0', 1 à o',2. La formule précédente le fait prévoir : l'acétate de soude, par exemple, se comporte à la cathode comme le sulfate de soude (mêmec'); mais à l'anode, l'acide formé étant peu dissocié, c est plus petit. De même, le sulfate d'ammoniaque nous fournit à l'anode la même acidité que le sulfate de soude, tandis qu'à la cathode les OH' prennent la concentration faible de l'ammoniaque ionisée, mais comme [H*]. [OH'J = const. si [OH'] est petit [H*] = c' sera plus grand.
Dans les deux cas, le tenue A log - est plus
petit et par suite aussi D (*).
Décomposition de l'eau. — Lors de l'électrolyse des sels oxygénés c'est l'eau qui fait les frais de la décomposition par le courant, son oxygène se dégage à l'anode, son hydrogène à la cathode, les ions du sel assurent simplement le transport de l'électricilé, ils ne se déchargent pas. Il y a donc véritable décomposition primaire de l'eau. Si l'on dépasse progressivement la f. é. m. D calculée plus haut et qu'on augmente par suite la densité du courant on peut atteindre la tension de décharge des ions du sel ; c'est seulement dans ce cas que ces ions prennent part à l'électrolyse en même temps que ceux de l'eau et en produisant des 7*6!'ac^io??s secondaires diverses :
2 SO/' -h 4 © 4- 2 H^O = 2II2SO, -h 0, ; K- -f 20 4- 2 11,0 = 2 KOIl 4- 1I„ etc.
Cette décharge des ions SO^'ou K* implique la rareté des ions de l'eau, soit par suite de la plus grande concentration de l'acide anodique ou do la hase cathodique (augmentation du terme
(i) Si l'acid.» ou la base faibles est détruit au fur et à mesure par l'électrolyse, le raiao*iQeraeat s'applique a fortiori.
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A log -,y soit parce que la réactioa H,0->H- -+-0H'
ne se fait pas avec une vitesse suffisante.
Électrolyse des acides et des bases. — Lors de l'éleclrolyse des acides et des bases, le milieu ne change pas de nature dans le voisinage des électrodes, la concentration seule varie ; elle croît du coté anodique dans le cas des acides, du côté cathodique dans le cas des bases; les deux efîets tendent à augmenter le rapport ^,, mais bien moins que dans l'électrolyse des sels, aussi la tension de décomposition s'écarte-t-elle fort peu de r,67 (électrodes de platine). La règle ne s'applique évidemment pas aux acides halogènes et à quelques autres dont les ions ont un potentiel de décharge inférieur
Remarquons que, dans l'électrolyse des acides et des bases, caractérisée par la tension r,67, nous avons atïaire non plus à une décomposition primaire complète de l'eau, mais bien à une demi-décomposilion. Ainsi l'acide sulfurique H^SO^ fournit le cation IL, l'anion OH' provenantde l'eau ; inversement, la potasse KOH donne l'ion OH', tandis qu'à la cathode, l'eau
cède les H*.
En résumé, pas de décomposition primaire
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de l'eau quand la tension de déconn position, entre éleclrodes de platine, est inférieure à r.G;
(ex. : solution concentrée deHCl, de CdBr^ ),
ou quand l'hydrogène ne peut se dégager par suite de survoltage (ZnCI^)- Demi-décomposition cathodique avec les hases et les sels alcalins ou alcalino terreux deshalogènes(KOH, XaCl...). Demi-décomposilion anodique avec les acides et les sels métalliques oxygénés (H^SO,, AgNOg...). Enfin décomposition complète de l'eau avec les sels oxygénés alcalins et alcalino-terreux (K^SO^, NaClOg, NaCjHgOj), au moins quand le courant n'est pas très intense.
En somme, dans touteélectrolyse, laconduclihilité est assurée par l'ensemble des ions en raison de leur nombre et de leur mobilité; mais un ion ne peut perdre sa charge sur les électrodes que si son potentiel de décharge, dans le voisinage immédiat de l'électrode, possède une valeur déterminée : l'ion dont la tension de décharge est la plus petite se sépare avant les autres.
Tension de décomposition négative. — En examinant le tableau de la p. i33, on calcule pour l'iodure d'argent la tension de décomposition 0,52 — G,-- = — ()',25, tension négative qui indique que ce sel se décomposerait de luimême si sa solubilité alteignait la valeur de 1 éq. par litre ; l'iodure d'argent n'est stable,
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au sein de l'eau, que grâce à sa très faible solubilité : 1,5. io"~^éq. par litre. A cette dilution, le potentiel de décharge des ions Ag* et F dépasse de 0^,456 (*) celui qui correspond à la concentration normale, soit o'^jQ! pour les deux ions et la tension de décomposition de l'iodure dissous s'élève en réalité à
Problème. — La connaissance des survoltages relalifs aux dégagements gazeux (p. i48 et i5i) permet de résoudre un problème intéressant. Quelle est la f.é.m. minimum capable de décomposer l'eau d'une façon visible ? On voit qu'il faut prendre une cathode de platine platiné et une anode de nickel spongieux, et comme électrolyle de la potasse, pour ne pas dissoudre l'anode. Dans ces conditions, on observe un dégagement gazeux à partir de i',3.
Par contre, si l'on choisit une calhode en zinc bien amalgamé et une anode en or, immergées dans une solution d'acide sulfurique le voilage minimum correspondant au dégagement gazeux s'élève à
CHAPITRE V
Lorsqu'une pile de f. é. m. E (voUs) fournit un courant i (ampères) pendant le lemps / secondes), elle dépense une certaine quantité d'énergie égale à E it joules.
L'idée la plus simple qui se présente d'abord est que cette énergie provient des réactions chimiques de la pile.
Soit Q, la quantité df3 chaleur totale, évaluée en grandes calories (*), qui est dégagée par les réactions chimiques de la pile pendant le passage de F coulombs, c'est-à-dire lors du transport de 1 équiv. gr. électro-chimique.
La quantité de chaleur qui correspond au passage de it coulombs est égale à Tv it et si l'on achnet que la tolalité de la chaleur chimique est
(H Calories-kiloj^^'amuie = i ooo cal. gr. C'est l'unité employée en thermoclùinie ; en abrégé Cal., avec un C majuscule.
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transformée en énergie électrique, on obtient l'équation
Eit X 7— rr— U = ^ it-
(1 joule = -...- cal. k}r.).
On en tire
Réciproquement
La relation E ^=:Q X o,o433 est connue sous le nom dérègle de Thomson (i85i).
L'expérience a montré qu'elle n'est qu'approchée; souvent elle ne permet qu'un calcul assez grossier de la f.é.m., les divergences pouvant s'élever jusqu'à 3o %.
Prenons comme exemple la pile (non réversible) de Volta formée d'une lame de zinc et d'une lame de cuivre qui plongent dans de l'acide sulfurique étendu. Le zinc est le pôle négatif et joue le rôle d'anode; la réaction chimique est exprimée par l'équation
Zn -+- H2SO, = ZnSO, -h H^,
l'hydrogène se dégage sur le cuivre. Les tableaux de thermochimie nous indiquent pour la chaleur
de formation de H^SO, dissous, 210,1 Cal. ; pour la chaleur de formation de ZnSO^ dissous : 248,0 Cal. La quantité de chaleur dégagée pendant la dissolution d'un alome-gr. de zinc est donc
248,0 — 210,1 = 37,9 Cal. ;
comme le zinc est bivalent, on a, pour 1 équivalent
Q = ^= 18,95 Cal.
Appliquons la règle de Thomson :
L'expérience directe donne pour la pile au repos de 1' à i"", 1.
Les indications de la règle de Thomson sont tantôt plus grandes, tantôt plus petites que la f, é. m. expérimeniale. Nous devons en conclure qu'il se produit dans la pile des absorptions ou des dégagements de chaleur parasites, indépendants des réactions chimiques. On admet que ces effets sont localisés sur les électrodes, c'està-dire au contact des conducteurs de première et de seconde classes ; ils sont analogues à l'effet Peltier qui se produit au contact de deux métaux.
La règle de Thomson est employée fréquemment pour prévoir approj:i)native7ne?it la f.é.m.
nécessaire à une éleclrolyse dans des condilions déterminées.
Soit, par exemple, une solution de sulfate de sodium entre une anode de cuivre et une cathode de fer. A l'anode attaquable, il se forme du sulfate de cuivre dissous ; dans le compartiment cathodique, nous obtiendrons de la soude caustique avec dégagement d'hydrogène. La formule globale de la réaction est
Na^ SO, + Cu 4- 2 H,0 ==
CuSO, -h 2NaOH -i- 2 Hj. (réaction bivalente).
On lit dans les tableaux de thermochimie (*). Chaleur de formation de :
1 raol.-gr. de NaaSOi dissous 328Cal,5
// d'eau liquide 69 Cal., ici 2 X 69. i38, o
// de CuSO; dissous 197, 5
// de NaOH dissous 112 Cal, 5, ici
La chaleur totale absorbée par la réaction bivalente est de
46G,5 — 422,5 =44»t^Cal.
Et pour 1 équivalent électro-chimique
U = ^-^^ = 22,0 Lai.
(1) Les tableaux les plus complets se trouvent à la fin du grand ouvrage de thermocliimie de Bertlielot, t. II (1897).
Par suite
La meilleure fanon (') d'obtenir la f.é.m. minimum nécessaire dans une éleclrolyse donnée consiste à faire une expérience directe de laboratoire analogue à celles décrile plus haut (p. 147). c'est-à-dire à porter en abscisse la f. é. m. croissante à partir de zéro, en ordonnée l'intensité correspondanle ; un coude brusque dans la courbe indique la tension de décomposition minimum dans les conditions de Vexpérience.
C'est ainsi que Le Blanc a trouvé 2'',09 pour une solution (1 éq.) de sulfate de nickel, entre deux électrodes de plaline. Le calcul Ihermochimique relatif à l'équation bivalente :
xMSO, -^ 11,0 =z Ni 4- II.SO, -\- ^ 0„
donne 0 = 43,8 Cal. (pour 1 éq.),d'où E = l^90. Cas des piles réversibles- — L'application rigoureuse et simultanée des deux principes de la thermodynamique n'est possible que dans le cas des phénomènes réversibles. Gibbs (1875) et Ilelmholtz (1882) ont montré que l'on obtient alors l'équation
E = 0,0433 Q -ht ^;.
(') Quand on ne connaît pat exactement le* potentiels de décharge des ions dans les conditions imposées par rélsctrtlvse.
Q désigne, comme plus haut, la quantité de chaleur (grandes calories) dégagée par les réactions chimiques de la pile, pendant sa décharge spontanée, lors du passage de F coulombs; Test
la température absolue et -™, la dérivée de la
f.é.m. de la pile par rapport à la température ; pratiquement c'est la variation de la f. é. m. correspondant à une variation de température de i°, et on la désigne d'habitude sous le nom de coefficient de température de l'élément.
On voit que la règle de Thomson ne s'applique rigoureusement que dans un seul cas, quand le coefficient de température est nul ; c'est-à-dire quand la f. é. m. est indépendante de la température. Remarquons qu'alors Q est aussi indépendant de la température.
Si la f.é.m. diminue par suite d'une élévation de température, le coefficient de température est négatif et la f.é.m. est plus petite que ne l'indique la règle de Thomson ; toute la chaleur chimique ne se transforme donc pas en énergie électrique ; une partie se dissipe dans la pile qui s'échauffe pendant la décharge spontanée.
Réciproquement, lorsqu'une pile s'échaufTe pendant ladécharge, c'est que sa f.é.m. diminue par élévation de température.
Exemple. — Soit rélénient
Ag I AgCl I ZnCl^ 4- 100 H,0 | Zn,
E = i'',oi5.
Coefficient de température :
Chaleur chimique : Q = 26,02 Cal. correspondant à la réaction
- Zn 4- A-Cl:=iZnCl, + A-.
L'énergie électrique est
i,oi5 X 23,1 = 23,45 Cal.
La quantité de chaleur dissipée dans la pile est donc égale à
26,02 — 23.45 = 2,67 Cal.
soit 9,88 '^/q de l'énergie thermocliimique. Si nous la calculons à l'aide du coefficient de température, nous trouvons
= 23,1 X 273 X o,oo()4o2 = 2,54 Cal.
la concordance est satisfaisante (John, 1893).
Quand la f.é.m. augnienle avec la température, le coefficient de température est positif; Ténergie électrique est plus grande que la quan-
tité de chaleur fournie par les réactions de la pile ; celle-ci se refroidit pendant la décharge. Si Ton maintient l'élément dans une enceinte à température constante, pour empêcher le refroidissement, ):: çiie transforme en énergie électrique une certaine portion de la chaleur ambiante.
Réciproquement, lorsqu'un élément se refroidit pendant la décharge, c'est que sa f.é.m. croît avec la température.
Exemple. — Pile de Bugarszky (1897) :
Hg I Ug, C\, -+- KGl(o,oi éq.) I KN03(i éq.) |
KOH(o,oi éq,)+ Ucrfi I Hg.
F.é.m. à i8°,5 : E = o^l636; coefficient de température : -^-„^ = + 0,000837 j chaleur Iher-
mochimique : Q == — i^^\6i. La réaction chimique pendant la décharge spontanée de la pile est
^Hg.CI^ + KOH =-^Hg,0 -+-^Il20 + KCl
(réaction endothermique).
Energie électrique correspondant à 1 équiv. :
o,i636 X 23,1 = 3Cai,78.
Excès de l'énergie électrique sur la chaleur thermochimique :
3,78 — (— iC«i,64) ^- 5t:ai,42.
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Nous calculons, à l'aide du coefficient de température
, dE 23,1. T -,w, =2.3, 1 X 291,5 X o, 000837 = 5^''', G4.
La pile de Bugarszky est intéressante, car elle nous montre que des réactions même endothermiques sont susceptibles de donner naissance à un courant électrique.
La f.é.m. d'une pile (multipliée par 23, i) est la mesure de Vènergie libre des réactions chimiques de la pile, c'est-à-dire de l'énergie ulililisable, intégralement transformable en énergie mécanique. Nous avons vu que l'énergie libre ne se confond rigoureusement avec la quantité de chaleur dégagée par la réaction réversible que dans un seul cas, quand le coefficient de température de la pile est nul. Pratiquement, la différence atteint lo ° ,,, à la température ordinaire, dès que le coefficient de température est égal à j-^- de la f.é.m. ; la différence tombe à 1 °/^ lorsque ce coefficient égale o-;-^ de la f. é. m., la pile Daniell réalise ce dernier cas
( -T^ r=z -h o,oo()o34); aussi trouvons-nous une
concordance suffisante; entre sa f.é.m. (i',<k) à i',io)et celle (^ue donne la régie de Thomsoii (i%o85;.
L'accumulateur au plomb nous offre succès-
sivementles divers cas prévus par la formule de ïlelinhollz. Cet élément, parfaitement réversible pour les petites intensités, peut être considéré comme formé de deux électrodes réversibles : la positive émettant des ions PbOg" (ions des plombites), la négative émettant des ions Pb"*. La f.é.m. dépend donc essentiellement du terme
log - relatif au plomb, la pression osmotique p
des ions Ph' étant déterminée par la solubilité du sulfate de plomb, c'est-à-dire en dernière analyse, par la concentration de l'acide sulfurique. La réaction chimique de décharge est donnée par l'équation
PbO^ -f- Pb -f- 2 H^SO, == 2 PbSO, + 2 H,0
elle so rapporte à 2 équivalents électrochimiques. La quantité de chaleur dégagée ainsi que le coefficient de température dépendent de la concentration de l'acide sulfurique.
Tant que l'électrolyle renferme moins de 1,4 éq. d'acide par litre (densité i,o44) le coefficient de température est négatif; il croît avec la teneur en acide, est égal à zéro pour la densité 1,044 et devient ensuiie positif. La formule de Thomson ne s'applique donc exactement qu'à la concentration de 1^4 ^q- La thermochimie nous donne ici :
Q = 43Caî,87,
d'où
Trouvé directement 1^,89 à i'',9o.
Pour les accumulateurs qui servent dans la pratique, l'acide est plus concentré. Avec la densité i,i5, la f.é.m. s'élève à 2'',o (à 1 ou 2 centivolts près); Q est égal maintenant à 43*^*', 60. La règle de Thomson indique i',888; la différence (environ o',i) dépasse de beaucoup les erreurs expérimentales ; inais à présent l'accumulateur a un coefficient de température positif 4-0, ooo4; on a, à 17° :
T -^ = 290 X o,ooo4 = o',i iG ;
la f.é.m. calculée est donc, en réalité i,888 -h 0,116 = -î'.ooA, nombre qui s'accorde bien avec l'expérience.
Dans les conditions ordinaires, la f.é.m. de raccumuiateur au plomb dépasse de 6 ^o celle calculée par la simple règle de Thomson, et si l'intensité du courant est suffisamment faible pour qu'on puisse négliger TefTet Joule (échauffement dû à la résistance intérieure), l'accumulateur se refroidit pendant la décharge.
La proposition suivante résume qualitativement ce qui précède :
Le signe du coefficient de température est tel qu'il tend à s'opposer à l'augmentation de la f.é.m. due aux variations de température.
Travail produit par un gaz qui se détend lentement à température constante. Détente isotherme et réversible. — Evaluons d'abord le travail extérieur qui correspond à la production d'une vapeur saturée, sous la pression constante p.
Un cylindre muni d'un piston renferme de l'eau; on maintient le tout à la température absolue T ; soit p, la pression de la vapeur d'eau saturée à cette température. Si la face supérieure du piston est soumise à une pression tant soit peu inférieure à/), le piston se soulève lentement et il se forme de la vapeur d'eau.
Calculons le travail de la pression constante j) quand le volume de la vapeur produite est égal à V mètres cubes. Soient s, la surface du piston exprimée en mètres carrés, l, la longueur dont le piston s'est déplacé, exprimée en mètres ; enQn comptons la pression en kilogrammespoids par mètre carré (kg par m^). La force pressant sur le piston est ps kg ; la distance parcourue étant /, le travail sera ps X l = p X si
kilogrammètres (kgm) et comme v =^ si mètres cubes le travail est égal à 'pv kgm.
Ainsi le produit d'un volume par une pression représente un travail exprimé en kgm si l'on a soin d'évaluer le volume en mètres cubes et la pression en h g par m-.
Le gaz obéissant aux lois de Mariotte et de
Gay-Lussac, on sait que l'expression —; est une
quantité constante pour une masse donnée du gaz :
pv _p^ T -^ 273'
Pq et Vq désignant la pression et le volume de la
masse de gaz à la température zéro (273" absolus).
Convenons de prendre pour chaque gaz une masseégale à son poids moléculaire, c'est-à-dire raisonnons chaque fois sur la molécule-gramme
du gaz considéré. L'expression ^ = '-^ r= R
devient alors une constante absolue R {coîistante des gaz), puisque, d'après le principe d'Avogadro, les poids moléculaires de tous les gaz occupent le même volume dans les mêmes conditions de température et de pression.
Pour trouver la valeur de la constante H, il suffit de faire le calcul une fois, dans un cas particulier; nous choisirons la moléc.-gr. d'oxy-
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gone (32^'";, à la température zéro et sous la pression de 760™™, de mercure (à 0°). Prenons les unités de volume et de pression indiquées plus haut : la masse d'un litre d'oxygène est dans les conditions normales (o°,76o™°^, 4^° de latitude, niveau delà mer) égale à i^'",429(') (Morley, 1896^ donc
Vf, = — ; (mètres cubes).
La densité du mercure à 0° est 13,596; par suite, la pression sur 1 décimètre carré est de 7,6 X 13'''?, 696 et sur i mètre carré
Po = 7j6 X 13,596 X 100 (kg par m^)
Avec ces unités^ on obtient
et l'on a
pv = 0,8476.1 (Ugm). Souvent on évalue ce travail en petites calories (ou calories-grammes). La calorie-gramme de 20° est égale à
4,181 joules (2) = ^|g^g ^,^ = 0,4264 kgm ;
(') A Paris, 1^^,42945.
(2) L* calorie de ao» est égale à la calorie moyeone de o à 60° (Gallendar et Barnes, 1899); à 10°, elle vaut 4,190 joules; à lo», 4,i85 joules. Réciproquement, I joule =• 0,2392 cal.-gr. de 20".
(^) 9,806 mètres, accélération de la pesanteur au niveau de la mer, sous la latitude de 45° (A Paris 9,809)..
réciproquement i kgm = , = 2,34^ cal.-gr.
et l'on pourra aussi écrire :
pv (kgm) == 0,8476 X 2,345 X T (cal.-gr.) ou
pv (kgm) = 1,9879 X T (cal.-gr.) {').
Tout ce qui précède s'applique identiquement à la pression osmotique des molécules dissoutes.
Exemples. — Si l'on forme lentement 1 mol.gr. de vapeur saturée d'un corps quelconque, à Ici température de 20° (voir p. 93) le travail extérieur est égal à
1,9879 X (273 + 20) = 1,988 X 293 = 582 cal. gr. = 0,58 grande calorie.
De même, quandon dissout lentement 1 mol.gr. d'un corps quelconque, à 20°, la solution restant saturée, le travail de la pression osmotique (voir p. 94) aura la même valeur : 682 cal.-gr., bien que le volume final diffère d'une substance à l'autre.
D'ailleurs, le travail est proportionnel à la masse du corps mis en œuvre, car à température et à pression constantes, le volume est proportionnel à la masse; par exemple, si l'on fabrique 100 granimesde vapeurd'eau saturée à2o° (poids moléculaire : ILO = 18 gr.), le travail
[}) Dans les calculs rapides, on écrit souvent pv (formule de Van t'Hoff).
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extérieur est égal à
582 X —^ cal.-gr. = ;^23G cal. =
3,24 grandes calories.
Si l'on dissout lentement 100 grammes de sucre
3 2 0" (solution saturée), le poids moléculaire du
sucre étant C^2l{.2fi^^ ^= 342-% le travail osmo-
tique est égal à
— = 170 cal.-gr. = 0,1 7 grande calorie.
Remarque, — La formule générale pv ^= RT ne s'applique évidemment que si l'on a alïaire à une molécule-gramme, c'est-à-dire à une particule définie par la loi d'Avogadro ; lorsque, par suite de dissociation ou d'ionisation, la moléculegramme d'où l'on part se transforme en imol. gr. ou en ^ (mol.-gr. -+- ion-gr.), le travail précédent doit être multiplié par i.
Cela posé, considérons le cas général où une mol.-gr. ou un ion-gr. se détend lentement de la pression p^ à la pression /?j, à la température constante ï (absolue). Soit p^ la pression correspondant au volume v. Entre ces deux variables, on a constamment la relation pv = RT. Le travail relatif à l'augmentation de volume infiniment petit dv est pdv et le travail total :
pdv.
De l'équation pv = RT, on tire
RT , , RT dp .
V = — et dv = — R 1 -T
le travail est, par suite
^,.. = -Rt/ f = RT/ f.
= RT (log. nép. y), — log. nép. )).,) = RTlog. nép. ^ii(kgm).
Le môme travail évalué en calories-grammes
X T X log. nép
=-^ i,98;9 X 2, 3026 X Tlogi^^(')
Pi
==4,5/7 X Tlog. ^' (cal.-gr.).
Ainsi chaque fois qu'une mol.-gr. d'un gaz passe lentement de la pression p, à la pression p,, à la température absolue T, le travail correspondant est égal à
4,577 T. log ^^ (cnl.-gr.).
Le travail a précisément la mrmc valeur quand
(') Le signe lug d.'signe les logarithmes ordinaires à hase m; le mottule de transformation e»t 2,3oa0,
une mol.-gr. d'un corps dissous ou bien un ion-gr. quelconque passe, à la température constante T, de la pression osmotique p^ à la pression osmoliquepj.
Comme plus haut, le travail est proportionnel à la masse du corps mis en œuvre ; si l'on opère avec le poids a d'une substance dont le poids moléculaire est M, le travail, lors du changement de pression (gazeuse ou osmotique), est
^ X 4,577 X ïlog^|(cal.-gr.)
Remarques. — 1° Nous avons désigné sous le nom de concentration moléculaire c (p. 5o), le nombre de mol.-gr. ou d'ion-gr. contenu dans 1 litre, à la température T ; cette quantité est précisément proportionnelle a la pression, car à température et volume constants, la pression (gazeuse ou osmotique) varie en raison directe de la masse du corps ; on a donc
(c,, concentration au début, Cj, concentration à la fin) et l'expression du Iravail, pour une mol.-gr. ou un ion-gr., est
4,577 T log ^-i (cal.-gr.).
2° Le coefficient de la formule de Nernst
(p. 91 et 96) est — y-r^ ou, plus exactement, 0,24 r
c'est-à-dire en remontant à l'origine de ces nombres et se rappelant que
Ce coefficient (1,9823. lo"*) multiplié par 10*, est, par hasard, presque égal au coefficient 1,9879 de la formule de Van t'Hofî.
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