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PAIIIS. — IMP. SIMON RAÇON ET COMP., RUE d'eRFURTU, 1.
DE LA PREMIÈRE ÉDITION
Depuis dix ans environ, la chimie est entrée dans une phase nouvelle. Les progrès de chaque jour lui ont imprimé des modifications profondes et^ elle est caractérisée aujourd'hui par ce travail de synthèse générale qui, de la . coordination des phénomènes, dégage les lois et fonde une théorie.
En 1855, Gerhardt ouvrit largement cette voie par la publication de son admirable traité de chimie organique.
En même temps qu'il systématisait les connaissances de son époque, d'autres travailleurs non moins infatigables, MM. Wurtz, Cannizzaro, Hofmann, Willamson et beaucoup d'autres, aussi fervents, apportaient le contingent de leur activité.
Parfois, il est vrai, leurs découvertes entraînaient d'importantes modifications au plan primitif de l'édifice, mais on peut affirmer que les idées de Gerhardt n'étaient point entamées en ce qu'elles avaient de fécond, d'essentiel, de logiquement conçu.
De cette série de travaux.est sorti un ensemble de théories sur lesquelles repose aujourd'hui la science chimique.
Ces théories sont professées à peu près partout : en Aile
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magne, en Angleterre, en Italie. En France, où pourtant elles ont pris naissance, on n'en parle pas encore.
La plupart des chimistes reconnaissent qu'il est temps de mettre un terme à un système d'étude essentiellement rétrograde et faux ; mais ils hésitent, en songeant au peu de secours que leur enseignement oral trouverait dans la foule des ouvrages élémentaires de chimie qui, avec la notation ancienne, propagent encore des idées surannées.
Si les considérations que nous exposons ici n'amenaient pas naturellement sous notre plume le nom de M. Wurtz, la vive sympathie qui nous attache à sa personne et surtout notre estime pour son caractère et les puissantes facultés de son esprit, suffiraient pour nous dicter l'éloge des belles Leçons de philosophie chimique qu'il vient de publier.
Ce livre est une date : c'est la chimie faisant une halte au milieu de ses conquêtes et reposant ses regards tantôt sur les chemins parcourus, tantôt sur les horizons à atteindre.
Mais un livre qui présente une science sous des points de vue aussi élevés, ne saurait convenir à ceux qui recherchent une initiation à cette science.
Les sommets intellectuels ne s'atteignent pas d'un coup d'aile ; des stations inférieures sont nécessaires, et l'ouvrage que nous offrons au public n'a que la prétention d'être un point de départ. •
Bien qu'élémentaire, il expose les théories modernes et contient les indications indispensables pour servir de guide à ceux qui veulent s'élever vers les régions supérieures de la chimie.
La partie descriptive en paraîtra peut-être trop abrégée, si on la compare aux développements théoriques qu'on y trouve. Telle qu'elle est, elle suffît cependant aux élèves et dépasse même de beaucoup le cadre ordinaire de leurs études.
Nous nous sommes demandédans le début s'il ne vaudra it pas mieux la restreindre plus encore, et la borner aux applications de la chimie à la médecine, faire en un mot une
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chimie médicale ; mais nous avons cru devoir abandonner ce premier projet. Les médecins n'auMnt une idée réelle des parties de la chimte qui leur sont directement utiles que lorsqu ils se résigneront à étudier cette science dans son ensemble. Nous avons espéré obtenir ce résultat en mettant autant que possible la chimie à leur portée sous un petit nombre de pages, et notre titre d'agrégé à la Faculté de médecine de Paris nous autorise à penser que notre livre deviendra un ouvrage classique pour la jeunesse médicale.
Selon nous, les étudiants s'engagent dans une feusse voie lorsqu'ils négligent la connaissance des lois pour s'attacher simplement à la notion matérielle d'une foule de faits dont ils surchargent inutilement leur mémoire. Les ouvrages spéciaux, d'ailleurs, sont à leur portée lorsqu'ils veulent aborder la pratique ; et le premier élément d'une manipulation sérieuse consiste dans un jugement assaini par une doctrine positive qui apprenne à ménager les tâtonnements et à se rendre compte des imprévus. Nous sommes cependant loin de prétendre que l'étudiant doive se limiter à la philosophie chimique et ignorer absolument les propriétés des corps. Seulement, ici encore, nous sortons des sentiers battus. On a l'habitude d'étudier isolément les caractères des divers corps, et Ton remarque à peine les caractères de groupe. Nous ferons l'inverse. Ainsi, en chimie organique, au lieu de passer successivement en revue les divers alcools, nous donnerons les caractères du groupe alcool, que nous ferons suivre du nom et des formules des corps qui le composent. Il sera ensuite facile à l'élève d'appliquer à chacun d'eux les propriétés générales qui appartiennent à tous.
Celte méthode ne nous empêchera pas, du reste, de signaler, dans un paragraphe spécial, venant après chaque groupe, le nom, les propriétés utiles et les modes usuels de préparation des corps les plus employés que ces divers groupes renferment.
L'élève n'ayant, de cette manière, qu'à retenir quelques
IT PREFACE
séries de propriétés au lieu d'en retenir un nombre considérable, les conservera plus fidèlement dans sa mémoire.
Ce procédé nous a toujours réussi -dans renseignement particulier, nous réussira- t-il encore dans cet ouvrage ? Nous l'espérons, et c'est avec confiance que nous livrons notre travail au public, qui appréciera en dernier ressort.
A. Naquet.
Novembre 4864.
PRÉFACE
DE LÀ DEUXIÈME ÉDITION
Les espérances que nous avions conçues lors de la première édition se sont complètement réalisées ; en moins de deux ans cette édition a été épuisée. Encouragé par ce premier succès, nous publions cette deuxième- édition considérablement revue, corrigée et augmentée* s
On y trouve une discussion plus complète et plus détaillée des questions qui divisent encore les chimistes. En- outre, la partie descriptive, que nous avioms^dû- restreindre beaucoup dans la première édition^ a reçu des développements consi- * dérables, de manière à répondre complètement aux programmes de tous les examens. .
Après la révolution dans l'enseignement qui s'est faite à la Faculté de médecine, où M. Wurtz professe aujourd'hui les nouvelles idées, nous pensons que cette èdition,^plus encore que la précédente, répond à un besoin. .■■■''
Nous avons fait d'ailleurs tous nos effoils pour rendre trèsclaires les démonstrations tliéoriques aussi bien que l'exposé des faits ;• mais nous nous sommes surtout attaché pour cela à n'employer jamais aucune expression qui n'eût été déjà définie et expliquée ; à suivre, en un mot. Tordre logique que Ton suit dans les sciences mathématiques.
A. Naquet.
Novembre 1866.
PRÉFACE
DE LA TROISIEME ÉDITION
Lorsqu'en 1 864 nous avons publié pour la première fois nos Principes de chimie fondée sur les théories modernes, nous étions convaincu que nous répondions à un besoin urgent. Jusqu'alors en effet, aucun livre ne renfermait, réunies, groupées, synthétisées, les théories nouvelles, éparses dans 1,000 recueils, qui venaient de transformer la chimie.
Nous ne nous étions pas trompé ; nous en eûmes bientôt la preuve, car notre première édition fut rapidement enlevée.
La première édition épuisée, nous en fîmes paraître une seconde considérablement revue, augmentée, mise au cou rantdes découvertes accomplies depuis deux ans.
Cette seconde édition est épuisée à son tour, et nous venons en offrir au public une troisième qui, nous l'espérons, sera tout aussi favorablement accueillie de lui que les deux autres.
Aujourd'hui comme en 1867 nous avons apporté des modifications à notre travail, et ces modifications sont d'autant plus considérables que la chimie, surtout la chimie du carbone, a fait des progrès énormes depuis cette époque.
Dans le premier volume nous avons ajouté les nouvelles
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expériences et discussions sur la dissociation, nous avons complété riiistoire des composés du silicium, enfin, nous avons apporté à cette partie de notre ouvrage beaucoup d'autres changements, moins considérables, qui cependant ont leur importance.
Dans la partie de l'ouvrage consacrée à la chimie organinique, nous avons séparé des corps gras les composés aromatiques, dont l'étude à l'heure présente constitue une branche vraiment spéciale de la chimie du carbone.
Les chapitres consacrés aux généralités sur les différentes fonctions de la série grasse, sur les hydrocarbures, les alcools primaires, secondaires et tertiaires ont été beaucoup développés, et nous avons surtout introduit les notions d'hydrocarbures normaux ou primaires, secondaires et tertiaires, dont les découvertes les plus récentes ont démontré l'importance.
Les autres composés organiques dérivant des hydrocarbures par substitution, nous avons été entraîné à faire la même distinction pour les alcools, les acides, etc.
La série aromatique forme aujourd'hui une partie très-considérable de la chimie du carbone, qui est d'autant plus intéressante que l'industrie a mis à profit des découvertes fondées souvent sur des spéculations théoriques les plus élevées, pour l'obtention des magnifiques matières colorantes qui offrent un éclat et une pureté de teintes inconnus jusqu'alors.
Le chapitre qui traite de la constitution de cette série est donc entièrement nouveau, et nous avons consacré aussi une place plus grande à l'étude détaillée de quelques-uns des composés aromatiques.
Enfin, dans tout l'ouvrage nous avons substitué aux formules graphiques de M. Kekulé, les formules de constitution, plus simples et plus claires dont on fait usage depuis peu d'années ; en général, nous avons employé ces formules développées le plus souvent possible, parce que la seule in-
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d'autres forces on peut, dans la plupart des cas, les diviser ellesmêmes en masses plus petites, qui prennent le nom d'atomes.
Dans certains cas exceptionnels elles ne sont pas divisibles. Ou dit alors que les corps auxquels elles appartiennent ont un atome et une molécule qui se confondent.
L'ensemble de tous les corps qui existent a reçu le nom de nature, et l'étude de la nature s'appelle philosophie naturelle.
Dans la philosophie naturelle on doit faire d'abord deux grandes divisions.
Certaines sciences étudient les corps vivants, surtout en tant que vivants, c'est-à-dire y recherchent les lois de la vie en laissant de côté les propriétés qu'ils ont de communes avec les corps bruts ; lorsqu'elles s'occupent des corps bruts, elles n'étudieùt que leur manière d'être dans la nature, leurs propriétés extérieures, sans s'occuper des modifications que ces propriétés peuvent subir sous l'influence de tels ou tels agents. D'autres sciences, au contraire, en étudiant les corps bruts, recherchent et leurs propriétés extérieures et les modifications que nous pouvons leur imprimer à l'aide des agents dont nous disposons. Elles ne s'occupent pas des êtres vivants, ou, du moins, ne les étudient qu'au point de vue des propriétés communes à eux et aux corps bruts.
On donne le nom de sciences naturelles proprement dites ou d'histoire naturelle aux premières de ces sciences, et l'on réseive aux secondes le nom de sciences physiques.
Les sciences .physiques contiennent deux sciences distinctes : la physique et la chimie.
La physique étudie les corps au point de vue de leurs propriétés et des actions qu'ils exercent les uns sur les autres, en tant que ces actions n'intéressent pas leur constitution intime.
La chimie, au contraire, s'occupe des propriétés des corps et des actions qu'ils exercent les uns sur les autres, en tant que ces actions touchent à leur constitution intime.
Cette définition de la physique et de la chimie, qui, à quelques modifications près dans la forme, est celle qu'on trouve dans tous les ouvrages, est incomplète. Après avoir dit que les phénomènes chimiques touchent à la constitution intime des corps, et les phénomènes physiques, non, il reste à définir ce que l'on entend par constitution intime.
On dit que les corps ne sont pas modifiés dans leur constitu-
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tioii intime lorsque les phénomènes dont ils sont le siège se passent entre leurs molécules sans que ces dernières subissent d'altération, ni dans le nombre des atomes qui les composent, ni dans la distance respective de ces atomes, ni dans leur mode de groupement, ni dans leur nature.
On dit, au contraire, d'un corps qu'il est modifié dans sa constitution intime, lorsque sa molécule est altérée dans la nature, le nombre, la distance ou le mode de groupement des atomes qu'elle contient.
Ainsi, tous les phénomènes dans lesquels la molécule reste intacte sont du domaine de la, physique; tous ceux, au contraire, dans lesquels la molécule est plus ou moins modifiée, appartiennent au domaine de la chimie.
Pour rendre cette définition tout à fait claire, donnons un exemple de ces deux ordres de phénomènes.
Si l'on prend du fer doux, qu'on l'entoure par une spirale en iil de cuivre traversée par un courant électrique, le fer acquiert toutes les propriétés d'un aimant. Interrompt-on le courant, le métal reprend toutes ses propriétés premières. Ses molécules n'ont subi aucune altération ; la modification observée pendant un instant n'a point porté sur sa constitution intime : c'est un phénomène physique.
Que, par contre, on chauffe un morceau de phosphore à l'abri de l'air, pendant un temps suffisant et à une température de 250° environ; de jaunâtre, transparent, très-inflammable et soluble dans certains dissolvants qu'il était, il devient rouge, opaque, moins facilement inflammable et insoluble dans les mêmes dissolvants. 11 conserve ces nouveaux caractères après complet refroidissement. La modification opérée sous l'influence de la chaleur porte sur sa constitution intime. Le phénomène est un phénomène chimique.
En chimie, on range les corps en deux grandes classes : les corps shnples et les corps conqiosés.
Les corps simples sont ceux desquels on n'a pu jus(iu'ii nos jours retirer qu'une seule et même espèce de matière.
Les corps composés sont ceux dans lesquels on est parvenu à mettre en évidence plusieurs substances jouissant de propriétés diflérentes. La notion de corps sinqjle n'a rien d'absolu : tels eii*visagés comme simples aujourd'hui, pourront être considérés connue composés demain;
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Paumi les corps composés, il en est qui sont de simples mélanges, d'autres qui résultent d'une combinaison définie. On les distingue par deux caractères principaux :
i* Dans les mélanges, chaque élément peut être dans une proportion quelconque vis-à-ris des autres. Dans les composés qui résultent d'une combinaison, cette proportion est constante, définie.
2* Dans les mélanges, tous les éléments conservent les propriétés qui leur sont propres ; dans les composés qui résultent d'une combinaison, chaque élément perd les propriétés qui le caractérisent pour en acquérir de nouvelles communes à tous. On a véritablement un corps nouveau ; ainsi :
Le soufre est soluble dans le sulfure de carbone, et le fer est attirable à l'aimant. Qu'on mêle du fer et du soufre réduits en poudre, fer et soufre auront conservé leurs propriétés ; on pourra retirer le fer à Taide d'un aimant, et le soufre, en le dissolvant dans le sulfure de carbone.
Vient-on à chauffer la poussière précédente, une action chimique intervient; la masse prend une couleur noire, et des propriétés nouvelles s'y manifestent : elle n'est plus attirable à l'aimant comme le fer, ni soluble dans le sulfure de carbone connue le soufre. Avant d'avoir fait agir la chaleur, on avait un simple mélange ; on a maintenant une combinaison définie.
Lorsqu'une combinaison se produit, certains phénomènes en avertissent l'observateur : il y a toujours, dans ce cas, dégagement de chaleur et développement d'électricité, quelquefois production de lumière, souvent contraction de la niasse.
La production des combinaisons est favorisée par la chaleur, la lumière, l'électricité, l'état naissant, la niasse, la force catalytiquc et certaine propriété élective en vertu de laquelle ini corps donné se combine avec un second corps plus facilement qu'il ne se combinerait avec un autre.
1* Chalear. Dans l'action qu'exerce la cllaleur sur le mélange de fer et de soufre, nous avons déjà vu coniinent intervient cet agent.
2* Lvaiiére. La lumière intervient aussi livs-souvent. C'est ainsi qu'un rayon violet sufiit pour déterminer la combinaison subite du chlore et de l'hydrogène, laquelle ne se fait pas dans l'obscurité absolue.
5* Éleccriclcé. Ce fluide a une action qui n'est plus douteuse.
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Elle .1 été démontrée d'une manière éclatante par la combinaison directe du carbone et de l'hydrogène réalisée par M. Berthelot. Cette combinaison, qui ne se faisait à aucune température en dehors de l'action électrique, s'est faite facilement sous l'influence d'un fort courant.
4** État naissant. On entend par ce mot l'état dans lequel se trouvent les corps au moment où ils sortent d'une combinaison. L'expérience prouve que dans ces conditions ils ont plus de tendance à se combiner que lorsqu'on les prend à l'état de liberté.
5° Action de masse. Ce sont des actions dans lesquelles deux corps se chassent mutuellement d'une combinaison, celui qui est en plus grande quantité prenant la place de l'autre.
M. Deville a donné une explication très-rationnelle des actions de masse. Il a été amené à conclure de ses expériences qu'il se passe, dans les décompositions des corps par la chaleur, des phénomènes analogues à ceux que l'on observe dans la vaporisation des liquides. De même que le passage d'un liquide à l'état gazeux exige une certaine quantité de chaleur qui est entièrement absorbée, de même un corps composé, pour se réduire en ses éléments, absorbe une quantité de chaleur égale à celle qu'il a dégagée en se formant.
Quand un liquide est chauffé à une température plus basse que son point d'ébullition, il émet encore des vapeurs. Bientôt, l'espace étant saturé, la vaporisation s'arrête, les vapeurs formées équilibrant la tendance qu'aurait le reste du liquide à se vaporiser.
Un phénomène analogue s'observe dans les décompositions. Lorsqu'on chauffe un corps composé à une température insuffisante pour en opérer la décomposition complète, une partie cependant se dissocie en ses éléments, mais son poids ne forme qu'une trèsfaible portion de la masse totale. La dissociation parait ensuite s'arrêter. Cet équilibre se produit lorsque la décomposition qui continue à se faire est exactement compensée par la recomposition qui a lieu en môme temps.
Supposons maintenant qu'on chauffe à 120** de la vapeur d'eau dans un grand excès de chlore (l'eau se compose d'hydrogène et (l'oxygène), une petite quantité d'hydrogène et d'oxygène deviendra libre. L'hydrogène libre tendra à se combiner soit au chlore, soit à l'oxygène ; mais l'oxygène étant en très-faible quantité par rapport au chlore, c'est avec ce dernier corps que se combinera la plus grande partie de l'hydrogène; le phénomène se continuera ainsi,
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ipes constituants so rond an polo positil ot l'autro )n suppose le proniior, colni ({ni va au polo positif, té négative, et on \o dit éloctro-nôjiîïïif pîi»' rapport on suppose chargé d'éloctririté positive, et (pi'on \ Tous les corps simples pouvou! être rangés en » chacun d'eux soit électro-positif vis-à-vis de tous nient, et électro-négatif vis-à-vis de tous ceux qu* îfience prouve que doux corps ont une tendance i est en raison directe de la distance qui les sépare trique.
à YU que pour comprendre les divers phénomènes liques, on est obligé de supposer la matière formée i indivisibles an moyen des forces dont nous diss que Ton nomme molécules ou otomes.
de plus, que ces deux mots sont loin d'être synode étant généralement constituée par une agrégai force qui lie ensemble les atomes dans la moléi d'affinité; celle qui unit entre elles les molécules ;orps se nomme cohésion . Autrefois on délinissait qui unit les atotnos de plusieurs substances difféinition était incomplète. La force qui unit deux ine dans' la molécule de ce corps est aussi bien de 8 qui unit un atome d'hydrogène à un atome de )lécule de l'acide chlorhydrique.
Btte fausse définition, le mot affinité présente, à 1 toute philosophique que nous venons d'indiquer, fférente. On appelle encore affinité, la propriété A avons parlé, et en vertu de laquelle certains 1 moins aptes à se combiner. C'est à ce titre qu'on a beaucoup d'affinité pour l'hydrogène.
pps composé qu'il est stable lorsqu'il résiste faci- 8 de. décomposition. Dans le cas contraire, on le
3t B peuvent souvent former plusieurs combinai-
18 lesquelles ils entrent en proportions variables.
hacune d'elles une quantité telle qu'elle contienne
les quantités pondérables de la sub-
des rapports rationnels et commen-
ot par conséquent, il se détruira pins d'eau qu'il ne s'en reconstituera, et la majeure partie de l'eau se trouvera dans un temps déterminé transformée en acide chlorhydrique (composé de chlore et d'hydrogène).
Si l'on chauffait, au contraire, de l'acide chlorhydrique dans une grande masse d'oxygène, l'oxygène se trouverait toujours en grand excès relativement au chlore. Dès lors, c'est avec l'oxygène que se combinerait la plus grande partie de l'hydrogène devenu libre dans la dissociation de l'acide chlorhydrique. L'acide chlorhydrique se trouverait ainsi presque entièrement transformé en eau et chlore libre. En un mot, les mêmes phénomènes s'accompliraient encore, mais dans un ordre inverse.
6** Catalyse. On a donné le nom de phénomènes catalytiques h des phénomènes dans lesquels un corps détermine une combinaison ou une décomposition par le seul fait de sa présence et sans intervenir dans la réaction. Pour expliquer cette action, on a invoqué autrefois une force particulière, la force catalytique; mais une étude plus scientifique de ces phénomènes a montré que leur cause peut être rapportée aux divers agents physiques et chimiques connus. La mousse de platine décompose l'eau oxygénée (bioxyde d'hydrogène) en oxygène et en eau, sans éprouver de modification ; on voyait là l'action de la force catalytique. Or cette décomposition est duc à un simple phénomène de dissociation. La mousse de platine apporte dans l'eau une gaîne gazeuze adhérente à sa surface, qui provoque, par diffusion, la séparation de l'oxygène, dissous dans l'eau oxygénée et, par suite, la décomposition d'une nouvelle partie du bioxyde d'hydrogène, car celui-ci n'est stable qu'en présence d'une certaine quantité des produits de sa décomposition, en vertu d'un phénomène de dissociation bien manifeste. La preuve, c'est que l'air lui-même, qu'on agite avec l'eau oxygénée, agit comme la mousse de platine et que cette dernière, chauffée et plongée aussitôt dans l'eau, a perdu sa propriété catalytique.
7° Propriétés électives. Les propriétés électives en vertu desquelles les corps ont plus ou moins de tendance à se combiner, sont un fait d'expérience. Elles tiennent à la nature intime des corps. On peut le plus souvent les prévoir en se basant sur les considérations suivantes :
Le composé formé par l'union de deux corps peut être réduit en ses éléments sous l'influence d'un courant électrique. Dans ce
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cas, un des principes constituants se rend au pôle positif et l'autre au pôle négatif. On suppose le premier, celui qui va au pôle positif, chargé d'électricité négative, et on le dit électro-négatif par rapport au second, que l'on suppose chargé d'électricité positive, et qu'on dit électro-positif. Tous les corps simples peuvent être rangés en une série telle que chacun d'eux soit électro-positif vis-à-vis de tous ceux qui le précèdent, et électro-négatif vis-à-vis de tous ceux qu^ le suivent. L'expérience prouve que deux corps ont une tendance à se combiner qui est en raison directe de la distance qui les sépare dans la série électrique.
Nous avons déjà vu que pour comprendre les divers phénomènes physiques et chimiques, on est obligé de supposer la matière formée par des particules indivisibles au moyen des forces dont nous disposons, particules que l'on nomme molécules ou atomes.
Nous avons vu, de plus, que ces deux mots sont loin d'être synonymes, la molécule étant généralement constituée par une agrégation d'atomes. La force qui He ensemble les atomes dans la molécule a reçu le nom d'affinité ; celle qui unit entre elles les molécules pour former les corps se nomme cohésion . Autrefois on définissait l'affinité la force qui unit les atotnes de plusieurs substances différentes. Cette définition était incomplète. La force qui unit deux atomes d'hydrogène dans' la molécule de ce corps est aussi bien de l'affinité que celle qui unit un atome d'hydrogène à un atome de chlore dans la molécule de l'acide chlorhydrique.
Par suite de cette fausse définition, le mot affinité présente, à côté de l'acception toute philosophique que nous venons d'indiquer, une acception différente. On appelle encore affinité, la propriété élective dont nous avons parlé, et en vertu de laquelle certains corps sont plus ou moins aptes à se combiner. C'est à ce titre qu'on dit que le chlore a beaucoup d'affinité pour l'hydrogène.
On dit d'un corps composé qu'il est stable lorsqu'il résiste facilement aux agents de décomposition. Dans le cas contraire, on le dit instable.
Deux corps A et B peuvent souvent former plusieurs combinaisons définies, dans lesquelles ils entrent en proportions variables. Si l'on prend de chacune d'elles une quantité telle qu'elle contienne un poids constant du corps A, les quantités pondérables de la substance B seront toujours dans des rapports rationnels et commensurables.
Ainsi la quantité do A contonue dans des poids divers do chaciui dos composés qu'il forme avec B, étant 1 , celles de B seront entre elles comme
de môme, le poids de A étant 2, ceux de B seront entre eux comme
et ainsi de suite. Cette loi a reçu le nom de loi des proporiiom multiples, elle est due à Dalton.
Lorsque les corps qui se combinent affectent l'état gazeux, il y a toujours un rapport très-simple entre les volumes des deux gaz primitifs et le volume du composé formé, considéré à l'état de vapeur dans les mêmes conditions de pression et de température.
Le composé formé occupe souvent un volume plus faible que la
somme des volumes des gaz élémentaires. On dit alors qu'il y a
contraction. Cette contraction peut s'exprimer par la formule gé-
V— 1> nérale -^^ , dans laquelle V représente le volume du mélange des
deux gaz et v le volume du composé formé.
Quelquefois le composé formé occupe le môme volume que la somme des deux gaz élémentaires ; ce cas ne se rencontre que lorsque les deux gaz élémentaires se combinent à volume égal. L'inverse n'est pas vrai, c'est-à-dire qu'il peut y avoir contraction, mémo lorsque deux gaz se combinent à volume égal.
Jamais le volume du composé formé ne dépasse la somme des volumes des gaz élémentaires. En un mot, on n'observe jamais de dilatation dans la combinaison des gaz. Cette loi porte le nom de loi (le Gay-Lussac.
CRISTALLOGUAPIIIE — PROPRIÉTÉS OPTIQUES
Cristallographie. La plupart des substances prennent des formes géométriques lorsqu'elles passent de l'état liquide ou gazeux à l'état solide avec une lenteur suftisante pour que leurs molécules puissent prendre les positions qui leur sont naturelles. Ces formes, toujours les mémos lorsqu'elles se sont produites dans les mêmes
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conditions, ont reçu le nom de formes cristallines et les corps qui les revêtent celui de cristaux.
Les cristaux n'ont jamais d'angles rentrants. De pareils angles ne s'observent que sur des groupes de plusieurs cristaux accolés, Uuelquerois ces accotements sg font evec assez de symétrie pour que les groupements qui en résultent présentent un aspect régulier.
Les cristaux ne se cassent pas avec une égale facilité dans loua les sens. Généralement ils présentent deux ou trois directions dans lesquelles la cassure se fait facilement et suivant des faces planes parallèles entre elles. Ces faces parallèles prennent le nom de cli-^ vages. Quand on clive des cristaux dans tes diverses directions où le clivage est possible, on obtient de nouveaux solides qui ont été appelés solides de clivage.
On distingue dans un cristal des faces qui le limitent ABCD, ABEF {fig. i); des arêtes, ou lignes formées par l'intersection de
deux faces, AB, CD; et des angles qui résultent de l'intersection de trois faces au moins, comme l'angle ABDE, dû à l'interseclion des (rois faces ABCD, ABEF elBDEG.
Si l'on fait une étude attentive des diverses formes cristallines que l'on ronconti-e dans la nature, on voit que plusieurs dérivent les unes des autres par une loi très-simple. L'ensemble de toutes les formes dérivées ainsi d'une forme type a reçu le nom de Syttème crittalUn. 11 y a six systèmes cristallins, c'esl-à-dire six groupes dont chacun comprend des formes qui dérivent les unes des autres, et ne peuvent en aucune manière dériver de celles qui soni placées^dans les cinq autres groupes.
Ces six systèmes peuvent être rangés en deux classes : la pre- \.
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mière renferme toutes les formes dans lesquelles les trois arëles
qui partent d'un même angle solide sont perpendiculaires entre
elles; la deuxième renferme, au contraire, toutes les formes dans
lesquelles les trois arêtes sont inclinées les unes par rapport aux
autres.
Pheuiëhe cu!Se. Arêle* perpendiculaires. Cette classe contient trois systèmes cristallins qui se différencient par les caractères sui-
Premier système. Les trois arêtes y sont de longueur égale, c'est le système ctiftt^ue ou régulier {fig. i).
Deuxième tyslème. Deux des trois arêtes sont de même longueur, mais la troisième a une longueur dîlTérente de celle des deux autres, c'est le système prismatique droit à bote carrés ou tgalème quadratique {fig. 3).
Troisième lyilème. Les trois arêtes sont inégales, c'est le système piismatique droit à base rectangle ou système orfAorAombique {fiy. 3).
DevitÈHB CLASSE. Arêlci inclittées Dans cette classe se 4ro(fi^t rangés les trois derniers systèmes cristallins; ils se.,i]iITéref)Lçipiil
F.B 1 Fig. a, Fig. e.
entre cu\ par les mêmes caractères qui ont servi à déterminer les trois premiers
Qualrtéme système. I^s trois arêtes sont île même longueur; c'est le sjsteme rhomboidrique ou hexagonal {fig. 4).
Cinquième système. Deux arêtes sont de même tongucnr, mais la troisième a une longueur différente do celle des deux autres; c'est le système pitmatique incliné à base trombe on clinorhombique {fig. 5).
Sixième système, les trois arêtes soni inégales; c'est le système
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piiamatique incliné à baie parallélogramme, au système anorthiqne ou Iriclinique {fig. 6).
Les formes types qui sont les pivots des sU systèmes peuvent subir des modifications a l'aide desquelles les formes secondaires en dérivent. Ces modirications consistent dans |e remplac^ncnt d'une arête ou d'un aiigio de cristal par une ou plusieurs faces qui prennent le nom de faces de troncature. Si le^ faiseS rdo troncature qui portent sur les arêtes, ou celles qui portent sur les angles, sont prolongées jusqu'à ce qu'elles se rencontrent, on obtient . une deuxième forme dérivée de la première. C'est ainsi qu'en remplaçant chaque ani;le du cube par une face également inclinée
Fig. 7.
sur chaque aréteel prolongeant tontes les faces, on obtient i'oclaèdre régulier comme le montrent les figures 7, 8 et 9.
Lorsqu'on ne prolonge pas les faces de troncature, le cristal contient à la fois les faces du solide primitif et les faces du solide dérivé. On a alors une forme composée telle que le cubo-octaédre de la figure i.
La loi qui préside aux modifications dont nous venons de parler est connue sous le nom de loi de tymélrie, elle s'exprime ainsi : Dam un crMal loulet les parties »embtable» doivent toujours être modifiéet temblablemtnt. C'est pourquoi, dans un cube où toutes les arêtes soûl semblables entre elles et où tous les angles sont semblables entre eux, une modiûcation sur une arête ou sur un angle en entraîne une pareille sur toutes les autres arêtes ou sur tons les autres angles.
Il est cependant des cas spéciaux dans lesquels la moitié seulement des parties qui devraient être moiiifiées le sont récllemenl, une seule des doux parties allernalives ayant subi la modificalion.
n PRINCIPES DE CHIMIE.
Les cristaux de celle nature son! dits hcmicdres. Lorsqu'on Ips considère, on s'nperçoit que les facettes de troncature, que l'on nomme alors facettes lièmiédriques , se présentent toujours à droite ou toujours à gniictic de certaines faces symétriques. Quand , les facettes sont à droite, on dit que le cristal est hémiéilre à droite. Quand elles sont à gau< elle, on le dit liemiedrc a gauche.
Certaines substances alTeclent des formes I cristallines sinon tout à fait identiques, du iioins assez voisines pour qu'on ne parvienne 1 les distinguer que par une mesure trè^ 1 précise des angles Encore ces angles sont- "'^' '' ils très - rapprochés Si Ion fait cristalliser
ensemble de pareilles substanies les unes el les autres entrent dans un même cristal en proportions \anab)es et l'angle du cristal est intermédiaire entre ceux des divers corps qui en font partie. Les substances qui jouissent de cette propriété sont nommées itomorphe*.
Propriété* opilqncB. Lorsqu'un rayon de lumière se réiléchit sous un certain angle sur une surface de verre, ou se réfracte en passant à travci-s des cristaux que Ton nomme birJfiingenU, il se polarise. Ou entend par ce mot «m'il acquiert la propriété de s éleindrc toiites les fois qu'on le fait se iTlIéeliir ou se réfracter dans des conditions telles que, s'il n'était pas déjà modilié, il passerait et se ti'onverait dans un plan pei'pendiculaire à celui dans lequel il est déjà. En d'autres termes, le rayon polarisé s'éleiiidi'a toutes les luis que le nouveau plan d'incideiii'e sera per|>eiidiculaiiv au plan d'inuidctice priiLiilif; si les ili'ux jilans sont au contraire jiaralléics, le rayon pass<'r:i.
Lorsqu'un rayon [lolarisé tombe sur uu cristal bijxTringcnt, dans des conditions convenables pour ipi'il s'éteifjue, on peut le faire l'eparaiti'e en iiitei'|)0S3ii1 sur son jiassage îles tubes pleins de dissolutions particulières ou nue lame de certaines substances traiisjM) renies. I^ rayon peut être éteint do nouveau si l'on tourne le cristal biréfringent d'un cerlaiii nombre de degri-s soit à droite, soit à ^Miiclie. lin ilil alors que la siibsLinre interposée dévie vers la droile on vers la jîauclie le plan de jwlarisalion, qu'elle est rlex- . tro^yi'i' ou léïo^yiv.
H'iuie nianièi-e plus [léiiérale, une snlislance qui pi-ésenle vis-à-
vis de la lumière l'action dont nous venons de parler, est dite active, quel que soit le sens dans lequel elle agit.
Quand une substance active est susceptible de cristalliser, il y a un rapport entre la forme cristalline et le sens de la déviation. Ce rapport est tel qu'on peut, à l'inspection d'un cristal, dire si le corps qui le constitue est actif, et s'il est lévogyre ou dextrogyre. En effet, la plupart des substances actives affectent en cristallisant des formes liémiédriques, et Ton remarque que celles qui dévient à droite le plan de polarisation sont hiémièdres à droite, tandis que celles qui le dévient à gauche sont hémièdres à gauche. Cette mémorable découverte, entrevue d'abord par Herschel, a définitivement pris rang dans la science après les travaux de M. Pasteur.
Si l'on fait dissoudre dans l'eau un composé de clilore et de mercure (chlorure de mercure), et qu'on place une lame de cuivre dans cette solution, on verra la lame métallique devenir blanche, tandis que la dissolution verdira, et cela sans qu'il se dégage la plus petite quantité de chlore. Au bout d'un certain temps, en retirant le métal et en le chauffant dans un appareil qui permette de recueillir les parties volatiles, on obtiendra un certain poids de mercure métallique, et la lame de cuivre reprendra sa couleur naturelle. 11 suffira alors de la peser, et de défalquer son poids de celui qu'elle avait avant rexpérience, pour constater une perte indiquant la disparition d'une certaine quantité de cuivre. Enfin, en examinant la dissolution devenue verte avec les réactifs dont la chimie disj)ose, on constatera qu'elle renferme du cuivre, et qu'elle ne contient plus la moindre parcelle de mercure.
Eu comparant les poids du mercure précipité et du cuivre dissous, on trouvera que, pour 100 parties de mercure, il s'est dissous 51,75 parties de cuivre; ce rapport restant toujours strictement le même, quelles que soient les quantités réagissantes absolues de ces deux métaux. Que l'on prenne en second lieu une lame de fer et qu'on la plonge dans la liqueur cuivrique, d'où le mercure s'est entièrement déposé, le cuivre se précipitera à son tour, et le fer entrera en dissolution. En dosant le fer dissous, on trouvera que les 31,75 parties de cuivre auront été remplacées
par 28 de fer, ce rapport restant le même dans quelque condition qu'on se place et toujours sans qu'on observe le moindre d^gement de chlore.
Enûn, qu'on prenne 28 parties de fer et qu'on les mette dans un composé de chlore et d'hydrogène (l'acide chlorhydrique), du gaz hydrogène se dégagera, et le fer en prendra la place. Si l'on recueille le gaz qui est mis en liberté pendant la dissolution totale des 28 parties de fer, on pourra en obtenir le poids en en mesurant le volume (on sait que 1 litre d'hydrogène pèse 0,0895), et ce poids sera égal à 1 .
II résulte de ce qui précède que 100 de mercure ayant été remplacés par 31,75 de cuivre, qui l'ont été à leur tour par 28 de fer, sans que la quantité de chlore contenue dans la solution ait varié, 28 de fer sont équivalents à 31,75 de cuivre et à 100 de mercure.'
Comme d'ailleurs 1 d'hydrogène a été remplacé par 28 de fer, ces doux quantités sont encore équivalentes, et comme, enfin, plusieurs quantités équivalentes à une quantité commune sont équivalentes entre elles, 1 d'hydrogène équivaut à 100 de mercure et à 31,75 de cuivre. Ce qui revient à dire que 100 de mercure, 31,75 de cuivre, 28 de fer et 1 d'hydrogène s'équivalent.
Les nombres qui expriment ainsi les rapports selon lesquels les corps se remplacent dans les combinaisons chimiques, portent le nom d'équivalents ou nombres proportionnels. C'est à ce titre qu'on dit que les équivalents de l'hydrogène, du mercure, du fer et du cuivre sont respectivement égaux à 1; 100; 28; 31,75.
Dans tous ces rapports, l'hydrogène a été pris pour moitié, parce qu'il est celui de tous les corps connus dont l'équivalent est le moins élevé.
Déterminatioii des équivalent!». La méthode précédente n'est ni applicable à tous les corps simples, ni suffisamment précise.
Il en existe une autre à l'aide de laquelle on peut déterminer d'une manière exacte l'équivalent de tous les corps. Soit à trouver l'équivalent du potassium relativement à l'hydrogène pris pour unité. On combine, d'une part, le potassium au chlore, et l'on obtient ainsi un composé nommé chlorure de potassium, dont on fait l'analyse. Cette analyse démontre que 100 parties de ce chlorure contiennent ^47, 58 de chlore et 52,^42 de potassium.
On combine ensuite le chlore à l'hydrogène ; en analysant l'acide
chlorhydrique ainsi produit, on trouve qu'il contient en centièmes 97,26 de chlore et 2,74 d'hydrogène.
Enfin, on prend de chacun de ces composés une quantité telle qu'elle contienne le même poids de chlore. Soit le poids 35,5, c'est-à-dire celui qui, dans l'acide chlorhydrique, est combiné à i d'hydrogène (ce que l'on trouve par la proportion :
2,74:97,26::! : a;, d'où a; = 35,5)
la quantité d'acide chlorhydrique contenant ce poids de chlore sera 56,5. Le poids de chlorure de potassium qui renferme aussi 55,5 de chlore sera donné par la proportion :
47,58: 100:: 55,5 :j;, d'où a; = 74,6.
Donc, 74,6 de chlorure de potassium et 36,5 d'acide chlorhydrique renferment également 35,5 de chlore; et comme 36,5 d'acide chlorhydrique contiennent 1 d'hydrogène, et 74,6 de chlorure de potassium, 39,1 de potassium, 1 d'hydrogène et 39,1 de potassium jouent le même rôle, sont équivalents. L'équivalent- de l 'hydrogène étant 1 , celui du potassium est donc 39,1 .
Il est évident qu'au lieu de prendre l'équivalent du potassium vis-à-vis de l'hydrogène d'une manière directe, on pourrait y arriver d'une manière détournée ; il suffirait de déterminer par la même méthode quelle est la qitentité de potassium qui équivaut à 68 de fer ou à 100 de mercure, ou à 103,5 de plomb, etc., et comme 103,5 de plomb, 100 de mercure, 28 de fer équivalent à 1 d'hydrogène, le nombre trouvé serait le véritable équivalent du potassium, c'est-à-dire 39,1.
Ainsi, pour déterminer l'équivalent d'un élément A, on le combine à un autre corps B; d'autre part, on prend une combinaison de ce second corps B avec un troisième corps C dont l'équivalent soit connu, et Ton recherche quelle est la quantité de B qui y est combinée avec un équivalent de C. Soit P cette quantité de B. En dernier lieu, l'analyse du composé A + B étant faite, on calcule quel est le poids de A qui y est uni à un poids de B égal à P; ce poids de A représente son équivalent.
Cette méthode présente cependant un inconvénient qui n'eût permis le plus souvent d'en retirer aucune indication précise, si Mitscherlich ne l'avait complétée par une découverte remarquable. Excellente dans les cas où il s'agit de déterminer l'équivalent des
Dalton, le premier, eut l'idée d'expliquer les combinaisons par l'hypothèse d'atomes qui se juxtaposent. Il en déduisit que, ces atomes étant insécables, les quantités diverses d'un corps A qui s'unissent avec une quantité invariable d'un autre corps B doivent être entre elles dans des rapports rationnels et commensurables. En effet, un atome de la substance A, daifs l'hypothèse, ne peut se juxtaposer qu'à un nombre entier d'atomes de la substance B. De l'hypothèse atomique Dalton déduisit donc a priori la loi des proportions multiples, loi qui, après avoir reçu la sanction de rexpérience, est devenue l'un des plus solides fondements de cette hypothèse.
La théorie atomique explique très-bien le fait des équivalents, c'est-à-dire ce fait que les corps entrent dans les combinaisons en quantités qui affectent le même rapport, bien que variant avec chacun d'eux.
Supposons, par exemple, qu'un atome de potassium pèse 50,1 fois autant qu'un atome d'hydrogène, et qu'un atome de chlore exige pour former une combinaison définie un atome de l'un ou de l'autre de ces corps. Le poids de l'atome de chlore restant le même dans les deux cas, il est évident qu'il faudra, pour le saturer, 39,1 fois plus de potassium en poids que d'hydrogène. Do plus, comme ces rapports ne sauraient changer, lorsque la combinaison, au lieu de se faire entre deux atomes, se fait entre une quantité indéterminée d'atomes, il en résulte d'une manière générale que, pour saturer une quantité quelconque de chlore, il faut 39,1 fois plus de potassium que d'hydrogène; c'est ce fait que nous avons déjà exprimé en disant que l'équivalent du potassium est 39,1 relativement à celui de l'hydrogène pris pour unité. Dans la théorie atomique, les équivalents des corps deviennent donc le poids de leur atome comparé au poids de l'atome d'hydrogène pris pour unité, et ils prennent le nom de poids atomiques.
La notjon de poids atomique a néanmoins, comme nous le disions plus haut, quelque chose de plus précis que celle d'équivalent. C'est encore un rapport, mais un rapport mieux déterminé.
Ainsi, supposons qu'un atome d'oxygène joue le même rôle qu'un atome d'hydrogène, que les deux corps, en un mot, puissent se substituer atome à atome ; l'expérience démontrant que 8 parties en poids d'oxygène en remplacent 1 d'hydrogène, il faudra en conclure que l'atome d'oxygène pèse 8 fois autant que l'atome d'hydrogène; que le poids atomique de l'oxygène est 8.
Admettons maintenant que, pour remplacer un seul atome d'oxygène, il en faille 2 d'hydrogène. Comme 1 d'hydrogène est remplacé par 8 d'oxygène, 2 le seront par 16, ce qui nous conduira à admettre que l'atome d'oxygène pèse 10 fois plus que celui de l'hydrogène; que le poids atomique de l'oxygène est IG.
Donc, selon que l'atome d'oxygène se substitue à 1 ou à 2 atomes d'hydrogène, le poids atomique du premier de ces corps est 8 ou 16, tandis que l'équivalent, qui ne représente qu'un simple rapport pondéral sans considération d'atomes, reste toujours égal à 8.
En même temps que les poids atomiques, nous devons considérer les poids moléculaires, c'est-à-dire les poids des molécules des corp5 simples ou composés rapportés à celui de l'atome d'hydrogène fait = 1 .
Les corps composés ne sauraient avoir de poids atomiques, ils ont un poids moléculaire. Les corps simples ont à la fois un poids moléculaire et un poids atomique. Ces deux poids peuvent se confondre dans les cas spéciaux où la molécule ne contient qu'un seul atome.
En connaissant le poids atomique de tous les corps simples et le poids moléculaire, soit de ces éléments, soit des composés qu'ils forment, on a sur la constitution des corps des notions bien plus exactes que si l'on s'en tient au fait brutal des équivalents ; or, il est des moyens à l 'aide desquels on peut arriver à cette connaissance.
Poids moléculaires. A l'état gazeux, tous les corps, qu'ils soient simples ou composés, ont sensiblement le même coefficient de dilatation, c'est-à-dire s'accroissent sensiblement d'une égale fraction de leur volume pour un égal accroissement de température ; tous se compriment également dans les mêmes circonstances, c'est-à-dire se réduisent à une même fraction de leur volume pour un même accroissement de pression, toutes choses étant égales d'ailleurs. La force élastique des gaz est donc à peu
près Iti même pour tous ; et comme on admet généralement que les molécules gazeuses sont en mouvement, et que la force élastique (les gaz résulte du choc de leurs molécules contre les parois des vases qui les contiennent, la manière la plus simple d'expliquer qu'ils aient tous la même force élastique dans les mêmes conditions, consiste à admettre qu'à volumes égaux, la pression et la température étant la même, tous les gaz renferment le même nombre de molécules.
Cette supposition s'appuie encore sur la loi de Gay-Lussac, relative aux combinaisons des substances gazeuses. Si les corps gazeux sont formés de molécules, si les décompositions et les combinaisons résultent des échanges d'atomes qui se font entre les molécules, ou bien encore de la réunion de plusieurs de ces molécules en une, il est bien évident que le nombre des molécules qui ont réagi, et le nombre de celles qui proviennent de la réaction, doivent présenter un rapport simple. Les réactions ne peuvent en effet se produire qu'entre une molécule et une autre molécule, ou entre une molécule et deux molécules, et ainsi de suite. Or, si, à volumes égaux et dans les mêmes conditions de pression et de température, tous les gaz renferment le même nombre de molécules, le rapport simple qui doit exister entre le nombre des molécules réagissantes, et le nombre des molécules formées dans la réaction, devra s'observer également entre les volumes des gaz, avant et après la réaction, ce qui a lieu en effet.
Cette hypothèse qu'à égal volume, tous les gaz contiennent le même nombre de molécules, d'abord émise par Avogadro, puis développée par Ampère, est plus connue sous le nom de ce dernier.
Partant de ce principe, comparons volumes égaux de chlore et d'hydrogène : nous trouverons que le volume de chlore pèse 35 fois et demi plus que celui d'hydrogène, nous en conclurons que la molécule de chlore pèse 35 fois et demie plus que la molécule d'hydrogène.
Mais, comme on le verra plus loin, la molécule d'hydrogène se compose de 2 atomes. Dés lors, l'atome d'hydrogène pèse moitié moins que sa molécule. Or, une molécule de chlore pesant 35 fois et demie autant qu'une molécule d'hydrogène, pèsera 71 fois autant qu'un atome du même corps. Si nous prenons le poids de l'atome d'hydrogène pour unité de poids moléculaire, comme nous l'avons pris pour unité de poids atomique, nous dirons donc que le poids moléculaire du chlore est 71.
Ainsi, on obtient le poids moléculaire d'une substance simple ou composée, en prenant sa densité de vapeur relativement à l'hydrogène, et en multipliant par 2 le rapport Obtenu.
Comme ordinairement on prend les densités de vapeur relativement à l'air, et que l'air pèse 14,44 fois plus que l'hydrogène, il faut multiplier par 14,44 la densité relative à l'air pour la transformer en densité relative à l'hydrogène.
Enfin, comme pour obtenir le poids moléculaire d'une substance, on doit doubler le nombre qui indique cette dernière densité , il est plus court de multiplier la densité relative à l'air par le double du rapport 14,44, c'est-à-dire par 28,88. On obtient donc le poids moléculaire d'un corps en multipliant par 28,88 sa densité de vapeur prise relativement à l'air. Si tous les corps étaient volatils, rien ne serait donc plus facile que de déterminer leur poids moléculaire. Mais il n'en est point ainsi ; une foule de corps composés se détruisent avant d'avoir atteint la température à laquelle ils se réduiraient en vapeurs. De là la nécessité d'un nouveau moyen pour déterminer les poids moléculaires.
Ou les corps sont susceptibles d'entrer en combinaison avec d'autres corps, ou ils n'en sont pas capables. Prenons le premier cas et choisissons un exemple.
Soit l'acide stéarique (cet acide est un corps gras qui ne se volatilise que difficilement, et dans lequel un certain poids de potassium est susceptible de se substituer à un poids équivalent d'hydrogène). Ce composé a les plus grandes analogies de propriétés avec l'acide acétique, qui peut aussi subir le remplacement d'une partie de son liydrogéne par du potassium et dont on a pu déterminer le poids moléculaire, ce corps étant volatil.
On constate par expérience : que le poids moléculaire de l'acide acétique est 60 et que, dans GO parties de cet acide, 1 d'hydrogène peut être remplacé par 39,1 de potassium. Si l'on cherche ensuite quelle est la quantité d'acide stéarique qui peut se combiner à 59,1 parties de potassium en perdant 1 d'hydrogène, on trouve que cette quantité est égale à 284.
Ainsi donc 284 parties d'acide stéarique sont Téqui valent de 60 d'acide acétique, et comme 60 d'acide acétique représentent le poids de la molécule de cet acide, 284 doivent eux aussi représenter le poids de la molécule d'acide stéarique.
Celle méthode no donne des résultats exacts qu'à la condition que
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les corps que l'on compare aient la même constitution moléculaire. Ainsi, un acide comme l'acide acétique ne pourrait pas être comparé à l'acide citrique, ou du moins il faudrait faire intervenir dans la comparaison des considérations d'un autre ordre.
Pour obtenir le poids moléculaire d'une substance iion volatile, mais susceptible d'entrer en combinaison avec d'autres corps, il suffit, par conséquent, de déterminer quelle est la quantité de cette substance qui équivaut au poids moléculaire connu d'une matière volatile de même constitution. Cette quantité représente le poids de sa molécule.
Enfin, si la substance non volatile est incapable d'entrer en combinaison, on la soumet à l'action de réactifs qui la détruisent. Ou obtient ainsi des composés nouveaux dont le poids moléculaire peut être déterminé par une des métliodes précédentes. On cherche ensuite à remonter du poids moléculaire de ces derniers à celui du corps primitif, en choisissant pour poids moléculaire de celui-ci le nombre qui permet d'exprimer la réaction de la manière la plus simple. Ce procédé donne des résultats moins certains que les précédents, auxquels il faut toujours recourir de préférence, lorsqu'on le peut.
Si nous prenons pour unité de volume gazeux le volume de la quantité d'hydrogène dont le poids correspond à notre unité pondérale, il est clair, d'après ce qui précède, que le poids du môme volume d'un corps simple ou composé quelconque, considéré à l'état gazeux, représentera sa densité de vapeur relative à Thydrogène et par conséquent la moitié de son poids moléculaire. 11 suffira donc, pour avoir le poids moléculaire d'Un corps, de multiplier par 2 le poids d'un volume de sa vapeur; ou, ce qui revient au même, le poids moléculaire d'un corps sera égal au poids de deux volumes de sa vapeur. On exprime ce fait on disant que tous les corps ont un poids moléculaire qui correspond à 2 volumes de vapeur.
Il est évident que si l'on prenait pour unité de volume gazeux un volume moitié moindre que le précédent, les poids moléculaires de tous les corps correspondraient à 4 volumes de vapeur.
La plupart des chimistes modernes, pour éviter les complications, acceptent le nombre 2 ; mais les auteurs anciens employaient le nombre 4, dont se servent encore aujourd'hui la plupart des auteurs élémentaires français.
On ne se basait pas, autrefois, sur l'iiypothése d'Ampère pour déterminer les points moléculaires.
Beaucoup de ces poids étaient mal connus et ne figuraient dans les traités de chimie que pour la moitié de ce qu'ils sont réellement. On avait alors des corps dont le poids moléculaire correspondait à 2 volumes et d'autres dont le poids moléculaire correspondait à 4 volumes. C'est à Gerhardt que revient l'honneur d'avoir remis en vigueur l'hypothèse d'Ampère, en montrant que tous les poids moléculaires doivent correspondre à un même volume gazeux, 2 ou 4 vol., selon l'unité adoptée.
11 est pourtant des corps composés, tels que l'acide sulfurique hydraté et le chlorhydrate d'ammoniaque, qui paraissent faire excej)tion à cette loi ; leur poids moléculaire ne peut cependant en aucune manière être dédoublé ; on ne le pourrait qu'en dédoublant en même temps les poids atomiques des corps simples qui les constituent, et ces poids atomiques sont trop sûrement établis pour qu'il soit possible de les modifier. Cependant la densité de vapeur de ces composés est telle que leur poids moléculaire correspond à 4 ou 8 et non à 2 ou 4 volumes de vapeur (*).
Pour expliquer cette anomalie, beaucoup de chimistes ont admis que dans les cas dont il s'agit, il y a dissociation, en d'autres termes, ils ont supposé que sous l'influence de la chaleur, les corps qui présentent des densités de vapeur anomales se décomposent en deux autres, occupant chacun le volume qu'occuperait le corps primitif seul s'il n'était pas dissocié, c'est-à-dire 2 volumes. Les deux corps réunis occupent donc, dans cette hypothèse, un volume double de celui qu'on serait en droit d'attendre, si le composé dont on détermine la densité de vapeur ne se décomposait pas, et il suffit que les deux corps séparés à chaud puissent se réunir de nouveau après refroidissement pour que l'opérateur ne s'aperçoive de rien et croie trouver une densité normale.
Un exemple étant nécessaire, je choisirai celui du chlorure ammonique. C'est, en effet, sur lui qu'ont porté des discussions nombreuses et importantes, et la question a été finalement résolue en faveur de la dissociation.
(*) A ou 8, 2 ou A, représentent la môme chose à cause des différentes unités de volume adoptées. Ces différences nous obligent à mettre toujours, au lieu d'un seul nombre, deux nombres, dont l'un est le double de l'autre. Au lieu de dire "i, nous disons 2 ou A.
Lorsqu'on chauffe une molécule de chlorure ammonique (composé de chlore, d'hydrogène et d'azote), celle-ci se décompose en une molécule d'acide chlorhydrique (composé de chlore et d'hydrogène) et en une molécule de gaz ammoniac (composé d'hydrogène et d'azote). Le nombre des molécules devenant double, le volume occupé par la vapeur doit doubler aussi. Lorsque ensuite le mélange d'acide chlorhydrique et de gaz ammoniac se refroidit, ces deux corps entrent de nouveau en combinaison, et les deux molécules se réunissent en une.
La dissociation du chlorure ammonique, fait capital actueUement acquis à la science, était resté pendant plusieurs années à l'état d'hypothèse ; dès le début elle a été attaquée par M. Deville. Ce chimiste faisait remarquer que le gaz ammoniac se décompose lorsqu'on le chauffe seul à la température à laquelle avait été déterminée la densité de vapeur du chlorure ammonique , dès lors, disait-il, si, lorsqu'on vaporise du chlorure ammonique; ce sel se dissociait, le gaz ammoniac provenant de cette dissociation se décomposerait à son tour en hydrogène et azote, et le chlorure annnonique ne se reformerait pas par le refroidissement. Ce sel ne se produit pas, en effet, lorsqu'on met en présence de l'azote, de l'hydrogène et de l'acide chlorhydrique.
M. Wurtz répondit à cette objection que, dans une foule de casi des composés qui, seuls, sont histables, acquièrent de la stabilité en présence d'autres corps avec lesquels ils n'entrent cependant pas en combinaison. Il en conclut que probablement, si le gaz ammoniac ne se décompose pas lorsqu'on prend la densité de vapeurs du chlorure ammonique, cela tient à ce que l'acide chlorhydrique avec lequel il est mêlé, lui donne de la stabiUté, quoiqu'il ne soit pas combiné avec lui.
Peu de temps après, M. Pebal, à l'aide d'un appareil très-élégant, constata que la vapeur de chlorure ammonique renferme du gaz ammoniac libre. La question sembla résolue en faveur de la dissociation, elle ne l'était cependant pas.
M. Deville Ht voir plus tard qu'un corps peut se dissocier en partie, bien avant la température où il ^e décompose d'une manière complète, et que .cette dissociation, bien que pouvant être rendue évidente par des moyens appropriés, peut être cependant assez faible pour n'avoir aucune inlluence sur les résultats de la détermination d'ime densité de vapeur.
La question était donc encore indécise. Pour la tranciier , M. Deville fit une expérience fort ingénieuse. 11 fit arriver de Tacide clilorhydrique gazeux et du gaz ammoniac dans- un ballon de verre chauffé par la vapeur de mercure, c'est-à-dire à 550', température à laquelle la densité du chlorure ammonique correspond à 4 volumes. Les deux gaz, avant de se rencontrer, avaient d*ailleurs circulé dans des serpentins placés dans la vapeur mercurielle, et possédaient par suite exactement la température de 350'. Dans ces conditions, leur rencontre produisit un dégagement de chaleur.
M. Deville crut pouvoir déduire de cette expérience qu'à 550° le chlorure ammonique ne se dissocie pas. Un corps ne pouvant, en effet, se former dans les conditions où. il se détruit, si ce sel se dissociait à 350% il ne se formerait pas à cette température ; le gaz ammoniac et l'acide clilorhydrique ne se combineraient donc pas dans les conditions que nous signalons, et conséquemment aucun dégagement de chaleur n'aurait lieu. Comme en fait de la chaleur s'est dégagée, on est oblige d'admettre que les deux gaz se sont combinés à ôSO", ce qui prouve que la combinaison qu'ils forment ne se dissocie pas à cette température.
L'argument parut concluant, et pendant un moment on put le croire décisif. U ne semblait plus possible de soutenir l'hypothèse de la dissociation. Mais voilà que M. Lieben, dans une communication fort lucide et fort intéressante à la Société chimique de Paris, vint de nouveau tout remettre en question.
M. Lieben rappela et démontra par une foule d'exemples, que lorsqu'une décomposition [s'opère par la chaleur, et que les produits de cette décomposition ne sont pas enlevés à mesure qu'ils se forment, la décomposition n'est jamais complète. Il reste toujours, dans ce cas, une faible portion de la matière première indécomposée, et il se produit une espèce d'équilibre moléculaire.
Or, dit-il, si l'on renversait l'expérience, si au lieu de décomposer un corps, on mettait en présence les produits de sa décomposition à la môme température, l'équilibre qui se produirait serait encore le même, car il serait tout à fait absurde de supposer que deux équilibres différents pussent exister dans des conditions identiques. La plus grande partie des corps mis en présence resteraient donc libres, mais une petite fraction de leurs masses entreraient en combinaison avec dégagement de chaleur.
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Eli appliquant ces doniiées àrexpérience de M. Deviiie, on peul dire, selon M. Lieben, que la plus grande partie des deux gaz esl restée dissociée dans cette expérience, et que la portion de clilorure ammonique formée a été assez petite pour a'influencer en rien la densité de vapeur.
11 est vrai qu'on peut dire aussi le contraire, et qu'entre ces deux manières de voir il est impossible de décider a priori; mais l'explication de M. Lieben prouve qu'il ne suffit pas, pour résoudre la question de démontrer que la rencontre du gaz ammoniac et de l'acide chlorhydrique à 350° produit un dégagemenjt de chaleur ; il faudrait en outre mesurer ce dégagement de chaleur.
M. Lieben a donc établi que l'expérience de M. Deville ue ppouvait ni pour ni contre l'hypothèse de la dissociation, et que, jusqu'à une démonstration plus rigoureuse du contraire, ou pouvait continuer à admettre cette hypothèse pour expliquer les densités de vapeurs anomales.
Enfin les travaux que M. Wurtz a exécutés sur le chlorhydrate d'amylène [composé d'acide chlorhydrique (chlore et hydrogène) et d'amylène (carbone et hydrogène)], sur le bromhydrate d'amylène [composé d'amylène et d'acide bromhydrique (brome el hydrogène)] et récemment sur le perchlorure de phosphore (phosphore et chlore), ont donné une confirmation éclatante à l'hypothèse de M. Lieben.
Lorsqu'on détermine la densité de vapeur de ces corps à une température suffisamment basse, ces densités correspondent à deux volumes conformément à la loi d'Ampère; de plus, elles sont normales, parce qu'elles restent constantes entre des limites de température assez étendues; de 94° — 194° pour le chlorhydrate d'amylène.
Au contraire, lorsqu'on dépasse une certaine température, ces corps connnencent à se dissocier, le chlorhydrate, en acide chlorhydrique et amylène, le brondiydrale, en aniylène et acide bromhydrique ; leur densité de vapeur devient alors plus faible, et il arrive môme un moment où la dissociation étant à peu près complète, la densité observée paraît correspondre à 4 volumes. Par le refroidissement, les éléments dissociés se réunissent de nouveau. Toutefois des traces de gaz chlorhydrique ou bromhydri([ue non combinés se retrouvent après l'expérience, attestant ainsi la décomposition passagère que le chlorhydrate ou le brom-
liydrate a éprouvée. Si, pendant le refroidissement, Famylène ne se combine pas de nouveau en totalité avec Facide devenu libre à une température élevée, c'est que ces corps n'ont pas à froid assez d'affinité pour se saturer intégralement, comme cela a lieu pour les éléments du chlorure ammonique (ammoniaque et acide chlorhydrique) .
D'autre part, M. Wurtz a montré qu'il se dégage de la chaleur, lorsqu'on dirige un courant d'amylène et un courant d'acide bromhydrique dans un ballon, en chauffant ce dernier à une température où le bromhydrate d'amylène, sans être complètement dissocié, a cependant une tension de dissociation déjà assez considérable.
Enfin M. Wurtz a donné récemment une dernière preuve, par ses recherches sur la densité de vapeur du perchlorure de phosphore. Cette densité, d'après les expériences de M. Cahours, correspond, à haute température (390°), à 4 volumes de vapeur, mais va en augmentant à mesure qu'on fait la détermination à une température plus basse, de telle sorte que vers 200' elle correspond à 5 volumes de vapeur. Le perchlorure de phosphore se comporte donc comme le bromhydrate d'amylène ; il subit une dissociation progressive, si la température s'élève, en donnant du chlore et du protochlorure de phosphore (composé de chlore et de phosphore moins riche en chlore que le perchlorure). Ce rapprochement est d'autant plus justifié, que M. Wurtz a montré que la densité du perchlorure est normale, c'est-à-dire qu'elle correspond à 2 volumes de vapeur, pourvu qu'on la prenne à une température suffi- .samment basse ; d'autre part, la vapeur du perchlorure à haute température est jaune, preuve évidente de la présence du chlore libre, formé par la dissociation.
Ces belles expériences de M. Wurtz montrent dès lors quelle est la véritable interprétation que l'on doit donner des travaux de M. Deville, et résolvent la question en faveur de l'hypothèse d'Ampère. Jusqu'ici on ne connaît aucune exception; toutes les fois qu'on a rencontré une densité anomale, on n'a pas tardé à démontrer que le corps ne se volatilise pas sans décomposition, qu'il subit une dissociation.
Quoi qu'il en soit en théorie, il n'en est pas moins vrai que dans la pratique on s'exposerait à commettre des erreurs en se fondant exclusivement sur les densités de vapeur pour déterminer les poids
moléculaires. Dans le cas où il y aurait dissociation, ces densités pourraient nous tromper et des moyens de contrôle propres à vérifier les poids moléculaires qu'elles nous fournissent sont nécessaires.
On connaît un composé d'hydrogène et de carbone (gaz des marais). Ce composé gazeux a une densité telle que son poids moléculaire, déduit de cette densité, est égal à 16 ; ce poids est-il exact? l'analyse démontre que le gaz des marais contient | de son poids de carbone et { d'hydrogène; si donc son poids moléculaire est 16, ce poids est formé de 12 parties de carbone correspondant à 1 ou * plusieurs atomes de Ce corps (*), et de 4 parties d'hydrogène = 4 atomes, puisque l'atome d'hydrogène pèse 1.
L'atome étant une masse indivisible par les agents chimiques, la plus petite quantité d'hydrogène qui, dans le composé dont il s'agit, puisse être remplacée par un autre corps, est égale à 1, c'est-àdire au quart de l'hydrogène contenu dans la substance ; si donc le poids moléculaire du gaz des marais est en réalité 16, au J, ou aux |, ou aux J, ou aux | de l'hydrogène, on pourra substituer un autre corps simple.
Si, par contre, le poids moléculaire du gaz des marais n'était que 8, ce gaz serait composé de 6 de carbone et de 2 d'hydrogène. On ne pourrait donc remplacer que la moitié ou la totalité, mais jamais le quart de ce dernier élément par un autre.
Si enfin le poids moléculaire était 32, il y aurait 8 d'hydrogène, et ce métalloïde pourrait être remplacé par huitièmes.
Or, dans le gaz. des marais, l'hydrogène est remplaçable par quarts, et seulement par quarts; son poids moléculaire déduit de sa densité de vapeur est donc exact. En résumé, les densités de vapeur donnent dans le plus grand nombre des cas les poids moléculaires exacts ; cependant, comme il existe quelques exceptions, par suite de dissociation, il faut toujours contrôler les résultats qu'on en déduit par le système des substitutions.
Poids atomiques. Deux méthodes sont usitées pour la détermination des poids atomiques. L'une est fondée sur ce fait, que les atomes représentent la plus petite quantité d'un corps qui puisse entrer en réaction ; l'autre s'appuie sur les chaleurs spécifiques.
(*) Je dis un ou plusieurs, parce que je ne suppose pas le poids atomique du carbone connu.
Ces deux méthodes sont i*iuie et Fautre indispensables, parce qu*on ne peut pas toujours les employer indistinctement. Dans les cas où on peut les employer toutes deux, elles se prêtent un mutuel appui en se contrôlant Tune Tautre.
Pbemière méthode. Pour déterminer le poids atomique d*un corps simple, il faut connaître d*abord les poids moléculaires du corps à Fétat de liberté et de tous les composés ou au moins de la plus grande partie des composés qu'il (orme ; il faut connaître, en outre, la composition quantitatÎYC de ses derniers. On choisit alors, comme étant le poids de Fatome, le plus grand nombre qui diYise exactement les poids de ce corps contenus soit dans sa molécule libre, soit dans celle de ses divers composés. En effet, une molécule ne peut contenir qu*un nombre entier d'atomes, puisque ceux-ei sont indiTÎsibles; et le poids d*un nombre quelconque d'atomes est nécessairement toujours susceptible d'être divisé par celui d'un seul atome.
Un exemple est nécessaire pour bien faire comprendre ce qui précède, et comme nous aYons liâte de justifier ce que nous avons dit au sujet de l'hydrogène, à savoir, que sa molécule contient 2 atomes, nous commencerons par la détermination du poids atomique de cet élément.
En comparant les poids de volmnes égaux d'hydrogène libre, d'acide chlorfaydrique, d'acide bromhfdnque, d'acide iodhydrique, d'acide cyanbydrique, d'acide sulfhydrique, d'acide sélénhydrique, d'acide tellurbydrique, d'anunoniaque, d'hydrogène phosphore, -d'hydrogène arsénié, d'éthyléne, de vapeurs d'alcool, d'éther, d'acide acétique, d'acide propionique, d'acide formique et d'eau ; on trouve pour les molécules de ces divers corps des poids qui, comparés à celui de la molécule d'hydrogène prise pour unité (et non il celui de Fatome que nous supposons encore inconnu), sont les
POIDS
DANS LA MOLÉCULE
Hydrogène libre. . .
autre corps.
Acide chlorhydrique.
17,75 de chlore.
Acide bromhydrique.
40 de brome.
Acide iodhydrique. .
63,5 d'iode.
Acide cyanhydrique. .
13 de carbone et azote réunis.
Eau
8 d'oxygène.
Acide sulfhydrique. .
16 de soufre
Acide sélénhydrique.
39,75 de sélénmm.
Acide tellurhydrique
64 de tellure.
Acide formique.. . .
22 de carbone et
oxygène.
Ammoniaque
7 d'azote.
Hydrogène phosphore
15,5 de phosphore
Hydrogène arsénié. .
57,5 d'arsenic.
Acide acétique. . . .
28 de carbone et oxygène.
Éthylône
12 de carbone.
Acide propionique. .
34 de carbone et oxygène.
Alcool
20 de carbone et oxygène.
Éther
32 de carbone et oxygène.
On voit, à l'inspection de ce tableau, que le plus grand commun diviseur des nombres |, 1, |, 2, 5, 5, qui expriment les poids d'hydrogène contenu dans les molécules des divers corps examinés, est 5. j représente donc le poids de l'atome de ce corps. Tous les poids exi>rimés dans ce tableau se rapportant à la molécule d'hydregène, dire que l'hydrogène a unalome qui pèse j, c'est-à-dire que son atome pèse la moitié moins que sa molécule.
Si l'on veut prendre pour unité le poids de cet atome au lieu de prendre pour unité le poids de la molécule, celle-ci devient égale à 2, et tous les nombres qui figurent dans le précédent tableau se trouvent doublés. Le tableau prend alors la forme suivante :
DANS LA MOLÉCULE
Hydrogène libre. . .
d'aut. corps.
Acide chlorhydrique.
35,5 de chlore.
Acide bromhydiûque.
80 de brome.
Acide iodhydrique. .
127 d'iode.
Acide cyanhydrique. .
26 de cyanogène
Eau
16 d'oxygène.
32 de soufre.
Acide sulfhydrique. .
Acide sélénhydrique.
79,50de sélénium.
Acide tcHurhydriquc.
128 de tellure.
Acide formique.. . .
44 de carbone et oxygène.
Ammoniaque
14 d'azote.
Hydrogène phosphore
31 de phosphore
Hydrogène arsénié .
75 d'arsenic.
Acide acétique. . . .
56 de carbone et oxygène.
Éthyléne
21 de carbone.
Acide propionique. .
68 de carbone et oxygène.
Alcool
40 de carbone et oxygène.
Élher
64 de carbone et oxygène.
Maintenant que voilà justifiée notre hypothèse d'une molécule (riiydrogène composée de deux atomes, nous chercherons, toujours par le même procédé, à déterminer le poids atomique de l'azote, mais en rapportant, selon l'usage, tous les poids moléculaires au poids de l'atome et non phis au poids de la molécule d'hydro-
gène.
A cet effet, nous examinerons comme précédemment les poids moléculaires et la composition de divers composés azotés, volatils, tels que le protoxyde et le bioxyde d'azote, l'hypoazotide, l'acide azotique hydraté et anhydre et l'ammoniaque ; nous pourrons fornier ainsi le tableau suivant :
POIDS
NOMS
EN AZOTE
Proloxyde d'azote. .
16 d'oxygène.
Bioxyde d'azote.. . .
16 d'oxygène.
Uypoazotide
?2 d'oxygène.
Acide azotique hyd rut
49 d'oxyg. et d'hy-
drogène réunis.
Anhydride azotique.
80 d'oxygène.
Ammoniaque
3 d'hydrogène.
Azote
d'autres corps.
On voit que Tazote entre dans la molécule des divers corps qui figurent dans ce tableau pour un poids égal tantôt à 14, tantôt à 2&; 14 étant le plus grand compiun diviseur de ces nombres, représentera le point atomique de Taiote. Il faudrait, pour fausser ces conclusions, qu'on découvrît une nouvelle combinaison de Tazote dans la molécule de laquelle entrerait une quantité de ce métalloïde égal à un sous-multiple de 14.
Deuxième méthode. Cette méthode est due à Dulong et Petit.
Connaissant déjà les poids atomiques de plusieurs corps, ces savants reconnurent que, pour élever de 1 degré de chaleur des poids de divers corps simples proportionnels à leurs poids atomiques, il faut toujours la même quantité de chaleur. Ainsi, pour élever de 1 degré 23 grammes de sodium, 32 grammes de soufre, 118 grammes d'étain, 31 grammes de phosphore, etc., il faut une même quantité de chaleur, que nous représenterons provisoirement par la lettre P.
Comme nous savons d'ailleurs que la chaleur spécifique ou capacité calorifique est la quantité de chaleur nécessaire pour élever de 1 degré l'unité de poids d'un corps, cherchons la chaleur spécifique des quatre éléments ci-dessus en fonction de P.
P élève de 1 degré 23 grammes de sodium, or il est évident que,
pour élever également de 1 degré 1 gramme, c'est-à-dire 23 fois
moins de cet élément, il faudrait aussi 23 fois moins de chaleur,
P P c'est-à-dire ô=; ^ représente donc la capacité du sodium pour
la chaleur.
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On trouverait de même que la capacité calorifique du soufre
est ç^i celle de Tétain jj^, celle du phosphore enfin ^.
On voit que les chaleurs spécifiques décroissent quand les poids atomiques augmentent et cela dans le même rapport ; si bien que les poids atomiques étant 1, 2, 4, 8, 16, etc., les chaleurs spécifiques seront entre elles comme 1 : 4"*"4" • ~r * "tt» ^^^•
L*arithmétique nous apprend que si les deux facteurs d*une multiplication subissent des modifications telles, que l'un d'eux devienne 2, 3, 4, 5 fois plus petit quand l'autre devient 2, 3, 4, 5 fois plus grand, le produit est invariable. On doit donc obtenir toijjours sensiblement le même nombre lorsqu'on multiplie les chaleurs spécifiques de divers corps (que l'on trouve à l'aide de moyens physiques) par les poids atomiques de ces mêmes corps.
Ainsi, le produit du poids atomique du sodium par sa chaleur
Px 23 spécifique sera — ^= — = P. Le produit du poids atomique du
soufre par sa chaleur spécifique sera — ^ — = P.
Le nombre constant P a été déterminé numériquement, il est sensiblement égal à 6,666.
Veut-on connaître le poids atomique d'un corps simple, on détermine sa chaleur spécifique ; soit G cette chaleur, et soit x son poids atomique inconnu, on a :
Cxa;= 6,666; d'où l'on tire a; = ^^.
On trouve donc le poids atomique en divisant le nombre 6,666 par la chaleur spécifique, résultat de l'expérience.
Dulong et Petit ont exprimé cette loi en disant que les chaleurs spécifiques sont inversement proportionnelles aux poids atomiques.
Pour que cette méthode puisse être employée, il faut que les corps soient dans des états semblables lorsqu'on en détermine la chaleur spécifique. Ainsi, la chaleur spécifique des gaz ne pourrait pas servir à la détermination de leur poids atomique. Mais, dans ce cas, on arrive souvent au résultat cherché par un moyen détourné.
M. Wœstyn a reconnu que, dans un grand nombre de corps com-
posés, chaque atome conserve sa chaleur spécifique. Si un corps composé contient dans sa molécule 2,3,4 atomes simples, le produit de sa chaleur spécifique par son poids moléculaire sera 2, 3, 4 fois le nombre constant 6,666. Cette loi, malheureusement, ne se vérifie pas pour tous les composés ; néanmoins elle a permis de fixer le poids atomique de quelques gaz. On engage le gaz dans une combinaison qui puisse prendre l'état solide et dont on détermine la chaleur spécifique ; on multiplie le nombre qui représente cette capacité calorifique par le poids moléculaire de la combinaison, et en divisant le produit par 6,666, on a pour quotient le nombre des atomes qui constituent la molécule. L*analyse du composé étant faite, et le poids atomique de Tun de «es éléments constituants étant connu, le poids atomique de Tautre s'en déduit naturellement.
Soit, par exemple, qu'on veuille trouver par ce moyen le poids atomique du chlore, on le combinera au mercure et l'on déterminera la chaleur spécifique du chlorure de mercure formé ; on la trouvera égale à 0,06889 ; d'un autre côté, on déterminera le poids moléculaire du chlorure de mercure et on le trouve égal à 271. Or le produit de 271 x0,06889 = 18,67, contenant 3 fois 6; on en conclura que le chlorure mercurique contient 3 atomes ; enfin l'analyse du chlorure mercurique a été faite et a montré que 271 de chlorure contiennent 200 de mercure et 71 de chlore. Nous savons d'ailleurs que le poids de l'atome de mercure est 200, et nous devons en conclure que la molécule contient 2 atomes de chlore, pesant 71; que le poids de l'atome de chlore est, par suite, V=35,5;
On a vu qu'au lieu de diviser 18,67 par 6,666 nous l'avons divisé seulement par 6. C'est qu'en effet le nombre P n'est pas absolument constant et varie entre 6 et 7; en prenant 6,666, nous n'avons fait que prendre une moyenne. Ceci, du reste, n'infirme en rien la loi ni les résultats qu'on en déduit. Les chaleurs spécifiques ne sont qu'approchées, parce qu'on ne peut point connaître la quantité de chaleur qu'absorbe un corps pour se dilater en môme temps qu'il s'échauffe, quantité qui s'ajoute à la chaleur spécifique trouvée et fausse les résultats ; et d'autre part on n'a pas déterminé les chaleurs spécifiques dans des conditions identiques pour chaque élément. La chaleur spécifique n'est pas constante, mais augmente en général avec la température. 11 faudrait
Taire ces déterminations à des températures plus ou moins élevées, suivant le degré de fusibilité ou dejolatilité du corps simple, et ne pas comparer indifféremment la chaleur spécifique du phosphore, déterminée entre 36 et 13, avec celle du carbone prise entre les mêmes limites de température Cette remarque est d'autant plus justifiée, que M. Weber a montré tout récemment que la chaleur spécifique du diamant (carbone cristallisé) augmente avec la température dans une proportion énorme, de telle sorte qu'entre et 200 sa valeur devient triple. Ce léger désaccord entre la théorie et l'expérience n'a aucun inconvénient : il tend, il est vrai, à donner des poids atomiques seulement approchés; heureusement l'approximation est assez grande pour que les analyses des composés dans lesquels entrent les corps dont on cherche le poids atomique suffisent à fixer complètement ces derniers.
Soit à déterminer le poids atomique de l'argent; nous diviserons le nombre 6,666 par sa chaleur spécifique 0,057 et nous
obtiendrons ainsi 7^^^^-= = 11 7; si, d'un autre côté, nous combi-
nous l'argent au chlore et que nous fassions l'analyse du chlorure d'argent, nous trouverons que pour 35,5 de chlore ce composé contient 108 d'argent.
55,5 représentant le poids d'un atome de chlore, on pourra considérer ce dernier comme combiné avec 1, 2, 3, 4..., etc., atomes d'argent. Or, dans ces diverses hypothèses, le poids atomique de l'argent serait 108, 54, 36, 27..., etc.
D'un autre côté, on pourra supposer dans le chlorure d'argent un seul atome d'argent pour 2, 3, 4, 5... etc., atomes de chlore, de sorte que la quantité d'argent combiné à 35,5 de chlorure ne représentât que la moitié, le quart, le cinquième :.., etc., du poids de son atonie. Dans ces diverses hypotlièses le poids atomique de l'argent serait 216, 324, 432,540 ..., etc.
On pcuil faire d'autres hypothèses encore ; mais, quelles qu'elles soient, elles donnent toutes pour le poids atomique de l'argent des valeurs qui s'éloignent considérablement du nombre 117 trouvé jiar la chaleur spécilique. l'niî seule supposition donne une valeur qui s'accorde sensiblement avec ce nombre, c'est celle dont on déduit le poids atomique 108; 108 devra donc être considéré comme le vrai poids atomique de l'argent (*).
{') Trois corps, le bore, le biliciuin et le carbono, ont lui iloids atomique qui
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Il nous reste mainlenant à faire connaître les poids atomiques des différents corps simples. Gomme nous avons déjà fait remarquer que ces poids ne se confondent point avec les anciens équivalents dont très-souvent ils représentent des multiples et avec lesquels ils ont même quelquefois des rapports moins simples, il est nécessaire aussi de les mettre en regard avec ces anciens équivalents ; d*autant plus que la plupart des ouvrages élémentaires français emploient encore ces derniers.
Nous donnons par suite ci-aprés une table formée de 5 colonnes dont la première contient les noms des corps élémentaires, la deuxième les symboles par lesquels on représente ordinairement ces corps, la troisième leur poids atomique, la quatrième leur équivalent et la cinquième leur cbaleur spécifique.
Dans cette table nous avons marqué d'un astérisque les corps qui sont assez peu importants et assez peu connus pour que nous n'ayons pas à en faire l'histoire détaillée.
ne correspond pas â celui qu'on déduirait de leur chaleur spécifique. Mais ce fait ne saurait constituer une eiception à la loi, car ces trois corps offrent, i l'état où nous les connaissons, des propriétés physiques trop différentes de cel. les des autres éléments, et comme nous l'avons déjà fait remarquer plus haut^ on ne peut ici se servir ]des chaleurs spécifiques déterminées entre G et 100*, mais il faudrait les prendre à une température beaucoup plus élevée, plus rapprochée de leur point de fusion et d'ébullition. D'après les expériences récentes de M. F. Weber et de M. Dewar, la chaleur spécifique du carbone déterminée entie 1000 et 0* se rapproche beaucoup du chiffre théorique.
NOMS
SPÉCIFIQUES
Hydrogène
Clilore . . .
Brome . . .
Br
Iode. . . .
I ou lo
Fluor. . . .
FI
Oxygène . .
Soufre. .
Sélénium. .
Se
Tellure. . .
To
Bore. . . .
Bo
Carbone.. .
Silicium . .
Si
Zirconium*
Zr
£tain ....
Sn
Titane*.. .
Ti
Thorium .
Th
Azote ....
Az
Phosphore
P ou Ph
Vanadium *
Arsenic. . .
As ou Ar
Antimoine. .
Sb
122 ou 61
Bismuth . .
Bi
Tranium* .
Niobium* .
Kb
Tantale*. .
Ta
Potassium. .
Sodium. .
Na
Lithium*. .
Césium*. .
Cs
Rubidium*.
Rb
Ar'M-nt. . .
Ag
Barvum . .
Ba
Strontium .
Sr
Calcium.. .
Ca
Blagnésium
Ghicinium*
Gl
Vttrium*. .
Yt
Erbium*. .
El-
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Cérium*.
Lanthane * .
Didyme*. .
Cuivre . . .
Zinc. . . .
Cadmium. .
Mercure. . .
Plomb. . .
Cobalt. . .
Nickel. . .
Chrome . . .
Manganèse.
Fer
Aluminium.
Indium*. .
Or. ....
Thailium. .
Platine, . .
Osmium*. .
Iridium*- Rhodium*. .
Palladium * .
Ruthénium * Molybdène*. Tun^^stène*.
ATOMIQUES
^QOnrALSKTS
CUALEORS
spÉcingcEs
La notation chimique a pour objet de représenter les divers corps conmis par des formules abrégées qui indiquent à la fois leur poids moléculaire, leur composition qualitative et leur conqmsition quantitative ; elles permettent de mieux saisir le sens des diverses réactions.
Pour construire ces formules on a j)ris un symbole qui repré-
sente l'atome (l'atome et non la molécule) de chaque corps simple ; ce sont ces symboles que nous avons placés dans le tableau précédente Ces symboles s'obtiennent d'ordinaire en prenant la première lettre du nom du corps, ainsi pour l'oxygène, S pour le soufre, etc. Quand il y a plusieurs corps dont le nom commence par la môme lettre, on conserve cette première lettre seule pour désigner celui d'entre eux qui est le plus anciennement connu et on prend pour symbole des autres les deux premières lettres de leur nom. C'est ainsi que : soufre, sélénium, silicium, commençan tous par S, S signifie le soufre, tandis que pour le silicium on a pris Si, pour le sélénium Se.
Il y a pourtant quelques exceptions à cette règle : quelquefois ^ au lieu des deux premières lettres on prend la première et une de celles qui se trouvent dans le corps du mot. Ainsi de arsenic on a fait As, de strontium Sr, de stannum (étain) Sn, de stibium (antimoine) Sb, de hydrargyrum (mercure) Hg.
Enfin, de même que quelques symboles sont tirés du latin comme les trois derniers, il en est qui sont tirés de l'allemand. Le symbole du tungstène est W, de l'allemand Wolfram.
Tous les corps simples étant indiqués par un symbole qui représente non-seulement leur nature, mais encore le poids de leur atome, rien n'est simple comme de représenter une molécule composée. Il suffît d'écrire à côté les uns des autres les divers atomes qui la constituent, en mettant au-dessus de chacun d'eux un exposant qui en indique le nombre. On se dispense de mettre cet exposant lorsqu'il est égal à 1. Ainsi SO' représente une molécule composée formée d'un atome de soufre et de 3 atomes d'oxygène.
Dans l'écriture symbolique, on est convenu d'écrire toujours le premier, celui des divers composants qui est le plus électro-positif. M;iis cotte règle n'est exactement suivie que pour les composés qui ne contiennent que deux éléments.
11 est clair que les formules dont nous parlons représentent la conij)osition qualitative des corps. 11 est clair aussi qu'elles représentent leur poids moléculaire. Une molécule ne pouvant avoir d'autre |)oids que la sonune des poids des atomes qu'elle renferme, il suffit, pour savoir combien elle pèse, de multiplier le poids atomique de chaque élément par son exposant et d'additionner tous les produits. Ainsi la glycérine ayant pour formule C^IW, son poids nio-
léculairc sera égal :
Au poids de 3 atomes de carbone. . 3 x 12 = 36 -h Au poids de 8 atomes d'hydrogène. . 8x1=8 4- Au poids de 3 atomes d'oxygène. . . 3 x 16 = 48
En tout 9?
Enfin, ces formules représentent aussi la composition centésimale des corps. Connaissant la quantité des divers éléments contenus dans un certain poids du composé qui est celui de sa molécule, on arrive par une simple proportion à connaître sa composition centésimale.
Soit, par exemple, à chercher la composition centésimale de facidc acétique C*1I*0*, on déduira d'abord de cette formule que la molécule de cet acide pèse 60, et contient 2 atomes = 24 de carbone, 4 atomes = 4 d'hydrogène et 2 atomes ou 32 d'oxygène.
On posera ensuite les trois proportions :
l» 60 : 24 :: 100 : x, d'où j; = si|^r=40 2» 60 : 4 :: 100 : x, d'où x= i^= 6,666 3» 60 : 32 :: 100 : x, d'où a; = ^1^ = 53,333
Nous savons maintenant comment, à l'aide d'une formule, on peut connaître la composition qualitative et quantitative, et le poids moléculaire du composé qu'elle représente. Il nous reste à voir comment, étant donné un corps, on peut en établir la formule ; c'est l'autre côté du problème.
Pour établir les formules d'un corps composé, on recherche d'abord par l'analyse quelle est sa composition en centièmes ; puis ou détermine son poids moléculaire. Par une série de proportions on cherche ensuite quelle est la composition d'un poids de cette substance que Ton a reconnue représenter le poids de sa molécule. Enfui, on divise les quantités de ses divers éléments par leur poids atomique ; le quotient montre combien il y a d'atomes de chacun d'eux. Il suffit, en dernier lieu, d'écrire à côté les uns des autres, en commençant par le plus électro-positif, les symboles qui expriment les divers atomes, et de surmonter ces symboles d'un exposant qui indique le nombre de ces atomes.
Appliquons cette règle à un exemple particulier : soit à établir la formule de l'acide propionique. Nous ferons l'analyse de cet acide et nous verrons qu'il contient en centièmes 48,648 de carbone,
8,108 d'hydrogène et 43,243 d'oxygène (ces chiffres additionnés donnent 99,999 ou 100 à 1 cent-millième près).
Nous rechercherons ensuite son poids moléculaire, que nous trouverons égal à 74.
Cela fait, nous poserons les trois proportions :
1» 100 : 48,648 :: 74 : x, d'où a; = 35,969, sensiblement 56. 2» 100 : 8,108 :: 74 : x, d'où x— 5,999, sensiblement 6. 3' 100 ; 43,243 :: 74 : Xy d'où a;=: 31,999, sensiblement 32.
Ainsi donc, une molécule d'acide propionique pèse 74 et contient 56 de carbone, 6 d'hydrogène et 32 d'oxygène.
L'atome de carbone pesant 12, nous aurons le nombre d'atomes de ce corps contenus dans la molécule d'acide propionique en divisant par 12 le poids qu'elle en renferme, c'est-à-dire 56, et comme f| = 3, nous en conclurons qu'elle contient 5 atomes de carbone.
De même, l'atome d'hydrogène pèse 1 , et comme il y a 6 d'hydrogène, nous en conclurons que l'acide propionique renferme 6 atomes
de cet élément, puisque 7 = 6.
Enfm, l'atome d'oxygène pesant 10, nous diviserons par 16 le poids d'oxygène que la molécule renferme : || = 2, l'acide propionique renferme donc 2 atomes d'oxygène.
La formule de l'acide propionique sera donc C^H^O*.
Quelquefois on est obligé d'indiquer qu'un certain nombre de molécules d'un même corps interviennent dans une réaction. On place alors, à gauche de la formule, un coefficient indiquant ce nombre .C'est ainsi que, pour exprimer 5 molécules d'acide propionique, on écrira SCfl^O*.
Enfin, pour se rendre un compte exact des réactions, on est dans l'usage de les représenter par des équations. Dans ces équations le premier membre contient les formules des divers corps qui entrent en réaction, précédés d'un coefficient qui indique combien de molécules réagissent, et le second membre, qui est séparé du premier par le signe =, contient les formules des produits qui se forment dans la réaction. Comme rien ne se perd dans les actions chimiques, il est clair que le second membre de l'équation doit rigoureusement contenir tous les atomes qui existaient dans le premier, différemment groupés.
Comme exemple d'équation chimique nous représenterons la réaction qui donne naissance au chlorure de potassium KCI au moyen de l'acide chlorhydrique HCl, et de l'hydrate de potassium KHO.
KHO -4- HCl = KCI 4- H«0
Hydrate Acide Chlorure Eau.
de potassium, ctilorhydrique. de potassium.
L'atome de potassium, les deux atomes d'hydrogène, l'atome d'oxygène et l'atome de chlore qui font partie du premier membre, se retrouvent dans le second, où ils sont seulement groupés d'une manière différente,
On désigne en chimie, sous le nom de radical, tout atome ou tout groupe d'atomes, susceptible soit de se transporter d'un composé dans l'autre par voie de double décomposition, soit d'exister à l'état de liberté et d'entrer directement en combinaison. Si le radical est constitué par un simple atome, on le dit radical simple; s'il est constitué par des groupes atomiques, on l'appeHe radical composé. En somme, le mot radical simple est synonyme d'atome, et le mot radical composé indique un groupe d'atomes jouant le même rôle qu'un atome simple. Les formules suivantes permettent de se faire une idée claire de ce qu'on entend par radicaux.
in K ) ^ Kl H u
Cl! ^ hP = Cl) + iir
Acide Hydrate Chlorure Eau.
chlorhydrique. de potassium, de potassium.
Les atomes II, Cl et K sont des radicaux simples, parce qu'ils se sont transportés d'un composé dans l'autre par voie de double décomposition et qu'ils ne renferment chacun qu'un seul atome. Mais le résidu HO de la molécule de l'hydrate de potassium s'étant également transporté de la même manière, doit être appelé radical composé, bien qu'il ne soit point isolable. L'exemple suivant montre un radical composé isolable :
C*H^ 4- Cl« = C«H*C1«
éthylène. Chlore. Chlorure d'èlhylène.
L'éthylène pouvant se combiner directement au chlore, comme
le feraient certains corps simples, doit être considéré comme un radical composé.
La première propriété que Ton doit considérer dans un radical simple ou composé est sa capacité de saturation ; nous la considérerons d'abord dans les radicaux simples, et pour ne point embrouiller les idées, nous nous servirons ici de préférence du mot atome.
Nous avons vu ailleurs que l'équivalent de l'oxygène, c'est-àdire la quantité pondérale de ce corps qui se substitue à 1 d'bydrogène ou qui s'y combine, est égale à 8, et que l'atome d'oxygèm» pèse 16, celui d'hydrogène pesant 1. C'est dire que 1 atome d'oxygène peut se combiner avec 2 atomes d'hydrogène ou tenir In place de 2 atomes d'hydrogène.
Nous avons vu, d'autre part, que l'équivalent du clilore est, comme son poids atomique, 55,5, ce qui montre que l'atome de chlore ne se combine ou ne se substitue qu'à un seul atome d'hydrogène.
Nous tirerons cette conséquence des faits qui précèdent : pour se saturer, un atome de chlore exige deux fois moins d'hydrogène qu'un atome d'oxygène n'en exige ; et pour exprimer ce fait nous dirons que le chlore est mono-atomique ou par abréviation monatomtque, et que l'oxygène est diatomique.
Des considérations semblables nous montrant que 1 atome de bore peut se combiner à 3 atomes de chlore, c'est-à-dire à 3 atomes d'un corps monatbmique ; que 1 atome de carbone peut se combiner à 4 atomes d'hydrogène ou de chlore, et que 1 atome de phosphore peut se combiner à 5 atomes de clilore, nous en conclurons que le bore est triatomique, le carbone tétratomique et le phosphore pentatomique.
On appelle donc monatomiques les atomes ou les radicaux qui se combinent à 1 d'hydrogène ou en tiennent la place.
Diatomiques, ceux qui se combinent à 2 atomes soit d'hydrogène, soitd'un autre corps monatomique, ou qui en tiennent la place. Triatomiques, ceux qui se combinent à 3 atomes d'hydrogène ou d'un autre corps monatomique, ou qui en tiennent la place, et ainsi de suite.
On aura peut-être remarqué que nous disons toujours : radicaux susceptibles de se combiner à n atomes d'hydrogène ou d'en tenir la place.
C'est qu'en effet se combiner à un ^ atome ou s'y substituer est chose absolument semblable. Tout corps stable peut être consi- 'déré comme un édifice moléculaire en équilibre. Or; dans une molécule, chaque atome représentant une force, il faut absolument, pour qu'il y ait équilibre, que la résultante des forces provenant de tous les autres atomes lui soit égale et contraire. Si nous considérons la molécule de l'alcool C-H^O, nous ne pouvons en concevoir l'équilibre qu'à la condition que la force représentée par un des 9 atomes qui la constituent soit exactement équilibrée par la résultante des forces représentées par les autres 8 atomes. Ainsi C*H<5 doit représenter la même force que , C*H*0 la même force que II, Cla même force que CITO, etc.
Ce point une fois établi, il est évident que substituer 1 atome de chlore, je suppose, à i atome d'hydrogène, c'est combiner cet atome de chlore avec le groupe atomique qui préalablement était uni à l'hydrogène, et était susceptible de l'équilibrer, qui a, par conséquent, la même valeur que 1 atome d'hydrogène isolé.
Pour trouver l'atomicité ou capacité de saturation des corps simples , on détermine le poids atomique de ces corps ; on les combine ensuite avec la plus grande quantité possible soit d'hydrogène, soit d'un autre corps de même atomicité (chlore, brome, etc.). On voit ainsi avec combien de ces radicaux monatomiques est susceptible de se combiner au maximum l'atome du corps simple que l'on étudie. Ce nombre représente son atomicité.
Soit, par exemple, à trouver l'atomicité du carbone. Après en avoir déterminé le poids atomique, on reprend l'étude de ses diverses combinaisons hydrogénées et l'on trouve que celle dans laquelle un atome de carbone C est uni à la plus grande quantité d'hydrogène, a pour formule CH*. On en conclut que le carbone est tétratomique. L'atomicité d'un corps simple représente donc la quantité maxima d'un radical monatomique qui peut se combiner avec ce corps. Il ne faudrait pas croire cependant qu'un corps polyatomique ne puisse faire d'autres combinaisons que celles qui correspondent à son atomicité maxima. Loin de là, il peut généralement faire toutes les combinaisons ou tout au moins un grand nombre des combinaisons moins saturées que la théorie laisse prévoir. Ainsi, en considérant une combinaison tétratomique d'un radical R, R^H*, nous pouvons dire que les combi-
Maisons R"BP, R"H«, R"H sont généralement possibles. Le cas se réalise très-bien pour Tétain. Ce métalloïde est susceptible de se combiner à 4 fois le radical composé monatomique C*H*, en donnant le corps Sn"fC*H8)*; mais à côté de cette combinaison, Tétain donne encore les composés Sn" (C-H»)', Sn" (C^H^)*.
Plusieurs chimistes expriment le fait qui précède en disant qu'un même corps a plusieurs atomicités. Je préfère ne me servir du mot atomicité que pour indiquer la capacité de saturî|tion maxima d'un corps, et considérer tous ceux de ses composés qui sont à un degré de combinaison inférieur comme des molécules non saturées, incomplètes.
Toutefois, comme il est bon d'avoir aussi un mot pour exprimer la valeur de substitution actuelle d'un atome ou d'un radical composé, nous désignerons cette propriété par le mot quanti valence, et nous dirons avec M. Hofmanu : radicaux monovalents, bivalents, trivalents, etc.
Ainsi nous dirons que le plomb, dont l'atomicité est égale à quatre, n'est cependant que bivalent dans la plupart de ses combinaisons.
Nous exprimons la quantivalence d'un radical en surmontant le symbole qui le représente d'un certain nombre d'apostrophes. Cependant, afin de rendre la lecture plus facile, au delà de trois apostrophes nous employons de préférence les chiffres romains IV, V, VI, etc. Toutes les fois que le radical est monovalent nous ne mettons aucun signe. Ainsi :
Cl 0" Bo'" C»v pv
signifient : chlore monovalent, oxygène bivalent, bore tri valent, etc.
Il est bien important de remarquer que les apostrophes ou les chiffres romains marquent la valeur de substitution actuelle, la quantivalence d'un radical et non son atomicité. L'atomicité étant une valeur absolue, invariable, il est inutile de la marquer, elle ost connue une fois pour toutes. La quantivalence, au contraire, variant suivant les composés dans lesquels un même radical est engagé, doit être indiquée avec soin.
L'invariabilité de l'atomicité des corps simples permet de rendre compte des radicaux composés. Ces derniers ne sont, en effet, que des molécules incomplètes, non saturées, qui ont une tendance naturelle à se compléter.
Ainsi le carbone G, [étant saturé lorsqu'il est à Tétat de gaz des marais CH^, peut néanmoins n*ètre combiné qu*à ^, 2 ou
1 atome d'hydrogène ; mais alors les molécules qui en résultent sont incomplètes et tendent à se compléter 'en prenant autant d'hydrogène qu'il leur en manque pour passer à l'état complet Cx*, Par suite, CH' ne pourra prendre que 1 atome monatomique; ce sera un radical monatomique. CH* pourra prendre
2 atomes monatomiques ou 1 atome diatomique pour se complet ter ; ce sera un radical diatomique. GH, enfin, pourra prendre 5 atomes monatomiques ou 1 atome triatomique pour se compléter ; ce sera un radical triatomique.
En fait les trois radicaux ci-dessus n'existent pas à l'état de liberté, mais on^ peut les considérer comme faisant partie de certains composés. Ainsi on peut admettre que le radical :
GH' CH' existe dans le chlorure de méthyle «.
CH*'' CH* — dans l'iodure de méthylène .^
CH"' CH — dans le chloroforme ... p..
Gomme on le voit par ces exemples, cest encore par leurs combinaisons avec les corps monatomiques qu'on détermine l'atomicité des radicaux composés. On ne saurait déduire la capacité de saturation d'un radical des combinaisons qu'il forme avec les radicaux polyatomiques. Ceux-ci, en effet, ont la propriété de s'accumuler indéfmiment dans les molécules. M. Kekulé en a donné une explication hypothétique y mais très-élégante et fort probable.
Soit, par exemple, un atome diatomique : M. Kekulé le représente par le symbole CZZ) (*), qui indique deux centres d'attraction distincts. Il est clair que si à chacun de ces centres d'attraction vient
(*) Dans ces figures les cercles ou les ellipses représentent des atomes, et les pointsoulesligncsplacés à l'intérieur, leurs centres d'attraction. Lorsque les atomes sont placés 5 côté les uns des autres, les lignes qui se font vis-à-vis indiquent des affinités qui se saturent réciproquement. De simples points placés en dehors des atomes vis-à-vis les points intérieurs de ces derniers indiquent des affinités
non satisfaites. Ainsi c > > > > ) veut dire un atome tétratomique et ^f^T^^ signifie un atome tétratomique dont trois affinités sont satisfaites : oeiïx par un atome diatomique et une par un atome monatomique; la quatrième restant libre.
s'adapter un atome monatomique, Tatome diatomique sera saturé et incapable de se combiner à q uelque autre corps que ce soit ; la molécule résultante aura la forme ^A— A^. Mais si cet atome se combine par chacun de ses centres attractifs avec un des centres attractifs d'un autre atome diatomique comme lui, la molécule prend la
forme _?_C ■ . j ) . où l'on voit qu'il reste en a et en 3 deux cen-
très at tractifs n on saturés . On pourrait avoir successivement Isi chaîne ^ * ^', M" y=LJ LL^ *^ , et d'autres chaînes plus compliquées encore, jusqu'à ce que deux atomes monatomiques viennent, suivant l'heureuse expression de M. Kekulé, fermer la molécule en lui donnant la forme
® (D ou (DŒ-ZlD^ ou ŒZÂDŒZjJŒZT)
ŒUD ^^ ŒZXXXzYd 0^^ (D ŒZïXlZjD ®
On peut rendre l'idée de M. Kekulé sans se servir des symboles graphiques, en employant simplement le symbole de l'élément surmonté de l'indice qui représente sa quantivalence, et les réunir, suivant le nombre d'affinités, satisfaites réciproquement par un, deux, trois, etc. petits traits. Soit M" l'élément diatomique et >' l'élément monatomique, nous pourrons remplacer les trois symboles ci-dessus par
N-M"-N ou N-M"-|i"- M^-.N ou .\-M''-M''-M''-M''--^ï"-> etc.
Dans le cas où deux éléments triatomiques échangent deux atcn micités, et que la molécule est saturée par deux atomes monatomiques nous pourrons écrire
iN _ M'" = M'" - N
C'est cette manière de noter, plus simple et plus claire que celle de M. Kekulé, que nous emploierons dans le cours de l'ouvrage.
Les combinaisons avec les radicaux polyatomiques ne donnent donc aucune indication sur l'atomicité, et c'est toujours aux combinaisons avec les radicaux monatomiques qu'il faut avoir recours |K)ur déterminer cette dernière.
L'expérience a prouvé que les radicaux simples ou composés monatomiques n'existent pas d'ordinaire à l'état de liberté sans se doubler, c'est-à-dire sans avoir une molécule formée de 2 fois
leur atome ou de 2 fois le groupement atomique qui en tient la place.
Ainsi les radicaux II. Cl. Br., à l'état de liberté, existent sous la forme
II ( en Br 1
H ) Cl 1 Br i
et seulement sous cette forme. Il y a cependant à cette règle une exception connue : celle de l'hypoazotide, dont la formule est
AzO*etnon^^Q,|.^'
Les radicaux diatomiques peuvent exister à l'état de liberté avec une molécule formée de 2 atomes, comme aussi avec une molécule formée d'un seul atome.
C'est ainsi que les radicaux 0, S, Se, Te ont des molécules représentées jiar les symboles :
0" ) S" 1 Se" 1 Te" (
0" i S" ( Se" ! Te" (
tandis que les symboles Hg", Cd", C*II*", C'li<^" représentent à la fois l'atome et la molécule du mercure, du cadmium, de l'éthylène et du propylène. On ne connaît de radical simple tri'atomique que le bore, le tliallium, l'or et l'indium ; parmi les radicaux composés
triatomiques nous citerons l'allyle ^siis,,, j^ le bioxydc d'azote AzO,
(CIP)*As"
et le cacodyle ((.jp^i^^.
. On ne peut rien savoir sur la constitution de la molécule du bore, du thallium, de l'or et de l'indium, dont la densité de vapeur n'a pu être prise. Quant à l'allyle et au cacodyle, leur molécule est double; mais, d'un autre côté, celle du bioxyde d'azote est simple..
Les radicaux télratoniiques connus dont on peut prendre la densité à l'état de gaz ont un atome qui se confond avec la molécule.
Parmi les radicaux pentatomiques connus, les uns ont une molécule formée de 2 atomes comme l'azote ; les autres, une molécule formée de 4 atonies connue le phosphore et l'arsenic.
(*) La molécule de l'hypoazûtide est récUeraenl double a basse température, mais elle se dissocie ])rogressivement à mesure que la température s'élève, et est eiitièremeiil dédoublée vers 150*.
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Enfin les radicaux composés hexatomiques que l'on connaît à l'état de liberté, possèdent une molécule simple correspondant aux radicaux tels qu'ils entrent dans les combinaisons. On ne connaît encore rien sur la molécule des métaux hexatomiques, ceux-ci n'étant pas volatils.
De ces faits il ressort que si les radicaux d'atomicité impaire ont une tendance à avoir, lorsqu'ils sont libres, une molécule double, certains d'entre eux peuvent cependant, à la manière des radicaux d'atomicité paire, avoir une molécule simple et d'autres une molécule quadruple.
M. Delavaud, partant de l'opinion que les radicaux d'atomicité impaire ne peuvent jamais exister à l^état de liberté sans se doubler, a émis une hypothèse qui avait été déjà énoncée par M. Erlenmeyer, mais dont ce dernier chimiste n'avait pas déduit toutes les conséquences ; dans la pensée de M. Delavaud, cette hypotlièse rend compte de la non-existence des radicaux d'atomicité impaire à l'état de liberté et du fait même de l'atomicité ; elle peut se résumer en deux propositions :
1" Aucune molécule non saturée ne peut exister à l'état de liberté ;
2' Tpul atome polyatomique résulte de la réunion d'un certain . nombre de sous-atomes monatomiques capables de se saturer entre eux ou d'être saturés par d'autres radicaux. Ainsi, l'atome de phosphore P^ serait formé de 5 sous-atomes, et l'on aurait ]?" =z(p*plp*p^p^). Cela admis, on s'explique facilement qu'un radical puisse avoir plusieurs quantivalences, mais des quantiva- Icnces différant par un nombre pair d'unités ; les atomes hexatomiques pouvant être hexavalents, tétravalents, bivalents ou neutres, et les atomes pentatoniiques pouvant être pentavalents, trivalents ou monovalents.
En effet, prenons l'atome de carbone 0^'=l(cccc). Si les 4 sous -atomes sont saturés par 4 radicaux étrangers, on
aura (l *. c c) ^t le carbone C»^ fonctionnera avec son atomicité
luaxima.
Mais pendant que deux c sont saturés par des radicaux étrangers, on peut supposer que les deux autres se saturent entre eux
on donnant le carbone diatomique C" = (^ — ce c)- Enfin , les 4 sous-atomes se saturent-ils réciproquement, on a le carbone
libre C"=:(c ce c). Le carbone a donc une atomicité
absolue égale au nombre de sous-atomes que renferme son atome chimique, c'est-à-dire à 4, il peut de plus être bivalent et neutre.
Prenons maintenant l'azote ; son atomicité absolue est égale à 5 ; son atome chimique renferme 5 sous-atomes. De plus, il peut fonctionner avec les quantivalences,5, 3, 1, mais jamais il ne peut être neutre. Il faut, en effet, 2 sous-atomes pour une saturation réciproque, et dès que le nombre de ces sous-atomes est im|)air, il en reste toujours au moins un de non saturé.
11111 Az^ — (az az az az az)
i 1 1 Az"' rzz-. (az — — az az az az)
Az' = (az — — az az — — az az)
Si donc aucune molécule non saturée ne peut exister , l'atome d'azote, tel que nous venons de le décomposer, ne pourra jamais former une molécule, et la molécule de l'azote libre renfermera toujours au moins 2 atomes, pour que les 2 sous-atomes restés non saturés dans chacun de ces derniers puissent se saturer réciproquement ; la molécule de l'azote libre devient alors :
/az — — az az — — az az
îa = (
\az — — az az —
L'hypothèse de M. Delavaud est ingénieuse, elle présente cependant plusieurs difficultés.
D'abord on ne voit pas comment les sous-atomes dont parle ce chimiste tiennent ensemble. Ainsi, dans le carbure d'hydrogène
/H H H ir
les 4 sous-atomes de carbone ne sont reliés par rien.
On pourrait cependant éluder cette difficulté, en admettant qiie les sous-atomes dont nous parlons sont tous, non mono, mais triatomiques, et en ne cherchant pas, bien entendu, à expliquer celle trialoniicité, sans quoi on tomberait d'hypothèses en hypothèses jusqu'à l'infini. Dans ces conditions, chaque sous-atome échange-
rait 2 affinités avec son voisin, et il lui en resterait une de libre; le carbure CH* serait alors
La triatomicité des radicaux les plus simples et Tabsence de tout radical monatomique s'accorderaient très-bien avec la triatomicité de l'iode et la triatomicité probable des autres corps halogènes.
La variabilité de la quantivalence d'un corps s'expliquerait tout aussi bien avec cette triatomicité des sous-atomes. Soit par exemple l'oxyde de carbone, on aurait :
I I I z=i [ccc c oo] = CO
Malheureusement il est un fait qui renverse l'hypothèse de M. Delaraud, c'est l'existence du bioxyde d'azote AzO. Dans cette hypothèse, ce radical ne peut avoir qu'une atomicité impaire. Eu eflet, si l'on a 2 atomes, l'un d'atomicité paire, et l'autre d'atomicité impaire, de quelque manière qu'on les unisse, le produit aura toujours une atomicité impaire. D'un autre côté, il est impossible de douter que la formule AzO ne représente la vraie molécule du bioxyde d'azote. On ne peut, en effet, admettre ici aucune dissociation, puisque le corps dont il s'agit est gazeux. Or, une exception bien constatée suffit pour renverser une théorie absolue.
L'hypothèse de M. Delavaud a un autre inconvient qui, mèine en dehors de l'exception que nous venons de signaler, nous aurait empêché de l'adopter. Elle sort des hypothèses permises dans les sciences expérimentales. G'est«de la métaphysique. Dans les sciences expérimentales, les hypothèses ne doivent être que la généralisation, la systématisation des faits, qu'elles ne doivent jamais dépasser. La théorie de M. Delavaud dépasse les faits, puisqu'elle admet des sous-atomes dont rien ne manifeste l'existence. Si de telles hypothèses étaient permises, on pourrait en faire mille qui seraient aussi justifiées que celle de M. Delavaud et qui se com-
ittttraienl réciproquement. Au lieu de nous tenir dans les limites
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de rexpérience, nous en arriverions ainsi à raisonner dans le ride comme les métaphysiciens du moyen âge.
Quant à nous, ne voulant pas aller au delà des faits, nous admettons que des molécules non saturées existent à Tétat de liberté, parce que l^oxyde de carbone et beaucoup d'autres corps en foor- .nissent les preuves, et nous admettons aussi que les radicaux d'atomicité impaire peuvent exister sans se doubler, parce que cela a lieu pour le bioxyde d'azote AzO et Fhypoazotide AzO*.
Ceci nous porte à examiner une idée de M. Wurtz, qui voyait autrefois une anomalie dans ce fait, que les molécules de Tarsenic et du phosphore sont P* et As*, au lieu de P* et As*, et que les molécules des métaux diatomiques sont Dg", Zn", Cd" au lieu de Hg«, Zn*," Cd». Quoique M. Wurtz ait abandonné aujourd'hui cette idée, il nous parait cependant utile de la réfuter, car les adversaires de la théorie atomique l'ont présentée souvent conune une objectioD sérieuse.
Cette idée n'est pas fondée. La loi d'Ampère ne dit pas qu'à égal volume, tous les gaz renferment le même nombre d'atomes, mais seulement qu'ils renferment le même nombre de molécules. S'il en était autrement, il faudrait établir une différence que rien ne justifie entre les corps simples et les corps composés. Dans ces derniers, en effet, le nombre d'atomes varie beaucoup d'un corps à l'autre, bien que le volume gazeux occupé par la molécule soit le môme. Les poids moléculaires sont donnés par la loi d'Ampère, mais cette loi ne donne aucune indication sur les poids atomiques, c'est-à-dire sur le nombre d'atomes que la molécule renferme. Ce nombre peut être 1, 2, 4..., etc., il peut môme varier pour un même corps, comine le prouvent les phénomènes d'allotropie (voir Allotropie et Ozone).
L'anomalie résiderait-elle dans cet autre fait, que des corps semblables, conmic l'azote et le phosphore, n'ont pas des molécules semblableinent constituées ? Nous n»lc pensons pas non plus. Aoalogie et ressemblance ne sont pas identité, et de ce que deux corps donnent naissance à beaucoup de composés semlilables ne faudrait pas en conclure que les deux séries doivent toujours ôtre identiques. Enfin, en fût-il autrement, que dans le cas des atomes d'atomicité paire, nous ne voyons pas pourquoi ce serait le mercure qui serait anomal, plutôt que l'oxygène. S'il fallait une anomalie, elle serait plutôt du côté de l'oxygène, puisque à l'excep-
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tion de ce corps et de ses trois congénères, tous les radicaux .'onnus d'atomicité paire ont une molécule simple.
Selon nous, les molécules des corps simples sont de tous points malogues à celles des corps composés, et comme ces dernières peuvent renfermer, selon les cas, un nombre fort variable d'atomes. La nolécule du phosphore I** et la molécule du mercure Hg ne sont [)as plus une anomalie à nos yeux que les molécules OH* ou SiCl*.
TYPES MOLÉCULAIRES
II y a une trentaine d'années, M. Dumas, généraUsant les faits jusqu'alors connus relativement à l'action que le chlore et le brome exercent sur les substances organiques, appliquait pour la première fois l'idée de type à la chimie.
Un composé constituait à ses yeux un type moléculaire, dans lequel un ou plusieurs atomes d'un corps auraient pu être remplacés par un ou plusieurs atomes d'un autre corps sans que le type fût altéré. Ainsi : ^
L'acide acétique C*H*0»,
L'acide chloracétique C^H^CIO»,
L'acide bichloracétique . C*H*C1*0*,
Et l'acide trichloracétique C^HCPO»
appartenaient, selon M. Dumas, au même type, bien que, dans les trois derniers, l'hydrogène de l'acide acétique eût été partiellement remplacé par du chlore
Laurent, poursuivant la même étude, émit plus tard une idée démontrée fausse depuis ; il admettait que les corps dérivés par substitution, se rapprochent toujours de ceux dont ils dérivent par les plus grandes analogies de propriétés.
Plus tard encore, M. Williamson fit remarquer que l'alcool C*H<^0, déjà regardé alors comme un hydrate du radical éthyle C*IP, peut être considéré comme dérivant d'une molécule d'eau par la substitution de l'éthyle à la moitié de l'hydrogène
SI» Tl»
Eau. Alcool.
C'était un pas nouveau que venait de faire l'idée de type. On
n'exigeait plus, pour ranger deux corps dans un même type, qu'iU fussent semblables de propriétés, il suffisait qu'ils fussent susceptibles de subir des métamorphoses analogues.
Enfin, Gerhardt géiicralisa cette nouvelle manière de voir, Il rangea à côté les uns des autres des corps ayant des propriétés très-dissemblables. Ce qui constitua, dés lors, un type chimique, ce fut un système général de réactions, rien de plus.
L'acide acétique, l'eau et l'alcool furent, d'après cette idée, rangés dans un même type.
Ces trois corps, en effet, subissent un ensemble de transforma-
lions analogues.
C^flsO H
Acide acétique.
Oxygène.
xMdéhyde.
Eau.
Oxygène.
Hydrogène.
Alcoo
Oxygène.
Hydrure d'éthylc.
Ainsi, l'acide acétique peut être privé de son oxygène et donner naissance à l'aldéhyde ; l'eau peut également perdre son oxygène on donnant de l'hydrogène libre ; l'alcool enfin peut être désoxydé et fournir de l'hydrure d'éthyle.
De même, lorsqu'on traite les trois corps précédents par le perchlorure de i)hosphore, ils échangent leur oxygène contre une (piantité équivalente de chlore et se dédoublent en donnant un chlorure de chacun des deux radicaux qu'ils contiennent : "
PCP = PC130 -h
Perchlorure Oxychlorurc de phosphore, de phosphore.
Clj "^ Cl
Chlorure Acide
d'acétyle chlorhydriquc.
H j Hl
cij + aj
Acide Acide chlorhydrique. chlorhydriqac.
CM •+■ Clj
Chlorure Acide
d'éthyle. chlorhydriquc
En prenant le mot type dans cette acception, on ne préjugeait rien sur lo groupement réel des atomes dans la molécule, on ne
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îréjugeail rien non plus sur les analogies de propriétés que peuvent présenter les corps. On cherchait uniquement à exprimer les •éactions d'une manière plus frappante et à rapprocher entre elles selles qui se ressemblent.
Si deux corps obéissaient à deux systèmes différents de réac- :ions, ils devaient être considérés comme appartenant à deux types Ufférents.
Si un corps obéissait à la fois aux deux systèmes de réactions jui caractérisaient deux types, il était considéré comme appartenant à ces deux types à la fois, et la forme que l'on donnait à 5a formule devait être différente, selon qu'on voulait le représenter subissant l'une ou l'autre de ces deux séries de réactions.
On connaît un corps qui porte le nom d'aldéhyde et qu'on for-
mulait généralement g en le rappportant au même type que
l'hydrogène. On indiquait ainsi que ce corps se comporte, dans un certain nombre de réactions, comme l'hydrogène ; qu'il y a entre lui et un autre composé nommé acétique le même rapport qu'entre l'hydrogène et l'eau.
Mais vient-on à traiter l'aldéhyde par l'anhydride acétique, la réaction suivante se produit :
C*H*0 4- c*H5or "" (C*fl^O)«r
Aldéhyde. Anhydride Diacétate
acétique. d'éthylidènc.
Cette réaction est analogue à celle quia lieu lorsqu'on fait agir l'anhydride acétique sur l'oxyde de baryum (baryte).
RoA ^ C^HM))^ _ Bal ^2
«au -j- Q8JJ3Q j u — (C4H50)« ( '^
Oxyde Anhydride Diacétate
de baryum. acétique. de baryum.
Pour exprimer cette dernière réaction, l'aldéhyde devait donc recevoir la formule (C*II*)''0(*), analogue à celle de la baryte Bîi''0, qui la fait dériver du type eau.
(ierhardt, après avoir ainsi établi le sens du mot type, admit qu«» toutes les réactions pouvaient être rapportées à quatre types principaux les contenant toutes.
C\ Le radical diatomique C*H* de l'aldéhyde a reçu le nom d'éthylid^ne.
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Ces quatres types sont :
l*" Le type hydrogène ^ j
En substituant des radicaux simples ou composés soit à un seul de ces deux atomes d'hydrogène, soit à tous les deux, on obtenait les formules :
a. Des corps simples monatomiques ;
p. Des radicaux composés isolables, de même atomicité;
7. De certains corps formés par l'union de deux radicaux monoatomiqjies différents, simples ou composés ;
$• Des radicaux simples ou composés diatomiques, dont la molécule n'est formée que d'un seul atome ou d'un seul groupe en tenant lieu.
Cl I 2" Le type acide chlorhydriquë « j
On considérait comme appartenant à ce type tous les composés formés par la combinaison du chlore, du brome, de l'iode et du fluor, avec un radical monatomique quelconque. 11 était logiquement inutile : on pouvait le faire entrer dans le type hydrogène en remplaçant seulement dans ce dernier un atome d'hydrogène par un atome de chlore. On l'avait conservé néanmoins, parce qu'il était commode dans la pratique.
5" Le type eau jt |
Dans ce type se rangeaient les composés que l'oxygène, le soufre, le sélénium et le tellure peuvent former avec les divers radicaux monoatomiqnes, et une partie de ceux que ces mêmes corps forment avec les radicaux diatomiques.
Par exemple, en y remplaçant un II par K (symbole du potassium), on avait le composé jr 0, et en y remplaçant 2H par 2K,
K ) on avait le composé j^
Enfin, en substituant dans ces deux formules les symboles du soufre S, du sélénium Se et du tellure Te à celui de l'oxygène, on obtenait les formules
ÏJS "Ue «\t. Kls «Is. 1\U
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de deux composés sulfurés, de deux composés séléniés et de deux composés telluriés du potassium.
II) 4» Le type ammomaque H J Az
A ce type appartenaient les corps qui dérivent de l'ammoniaque ou des composés dans lesquels l'azote de l'ammoniaque a été remplacé par du phosphore, de l'arsenic, de l'antimoine ou du bismuth.
A l'aide des quatre types précédents, on ne pouvait cependant représenter les formules et les réactions que d'un très-petit nombre des corps qui contiennent des radicaux polyatomiques. Pour remédier à cet inconvénient, Gerhardt créa les types condensés qui ne sont que les quatre types précédents doublés, triplés, etc.
On eut alors pour ces quatre types :
!• Le type hydrogène simple ou condensé.
II) HM IP) HM
H Az HMAz« HMAz^.... IIMAz»
h) HM m) HM
Enfin, on joignit à ces types les types condensés mixtes, formés par l'union d'une ou de plusieurs molécules d'eau avec une ou plusieurs molécules d'acide chlorhydrique, comme
îljo + SI = l\^-
Les découvertes nouvelles ont beaucoup augmenté l'importance de ces types condensés.
bS PRINCIPES i)E cniMîE.
On a objecté à ces types condensés que des corps comme Teaa, l'hydrogène ou l'ammoniaque condensés, n'existant pas, ne pou* vaient servir de type.
Cette objection n'était pas fondée. Les condendations moléculaires dont il s'agit ne peuvent avoir lieu que sous l'influence de radicaux polyatomiques. On ne conçoit pas, l'oxygène étant saturé dane l'eau, pourquoi l'eau se doublerait. On conçoit fort bien, au cou* traire, que si deux atomes d'hydrogène pris dans deux molécules d'eau différentes sont remplacés par un radical diatomique indivû sible, les deux molécules d'eau se trouvent rivées en une seule, comme l'expriment les formules qui suivent :
H ) RM 0»
Deux molécules d'eau.
Molécule double provenant de deux luolé cules d'eau souciées par le radical diatomique R".
lorsque à l'hydrogène de l'un de ces types on substituait un radical composé contenant lui-même ce métalloïde, pour distinguer l'hydrogène de ce radical de celui qui restait de la formule primitive, on était convenu de donner, dans tous les cas, à ce dernier le nom d'hydrogène typique.
En remplaçant, par exemple, dans la formule de l'eau .. j 0, un
atome d'hydrogène par le radical éthyle C*II', on avait la formule de
l'alcool 11 1 0, qui renfermait un atome d'hydrogène typique.
Telle était la théorie des types dans sa plus large acception. Nou» n'hésitons pas à le dire, cette théorie a fait son temps. Que peutelle exprhner en effet? Ou bien un type exprime seulement un système général de réactions, et sort uniquement à mieux montrer les relations qui existent entre plusieurs corps ; c'est dans ce cas un moyen mécanique qui peut rendre des services, mais qui ne mérite pas de s'élever au rang de théorie. Ou bien un type a la prétention de réunir en un faisceau une série de corps fabriqués sur le même modèle, et dans ce cas il serait absurde, ainsi que lé fait remarquer M. Kolbe, de supposer que la nature se soit limitée à quatre plans généraux dans lesquels tous les corps viendraient se classer. Ou bien entin les types représentent les trois premiers degrés de condensation de la matière*
TYPES MOLËGULAinES. àO
C'est cette opinion qui a été adoptée en dernier lieu par M. Wurlz. Mais iJ n'est pas diflicile de concevoir que dans ce cas les types de Gerhardt sont insuffisants. D faudrait autant de types qu'il y a d'atomicités différentes; et comme la condensation des radicaux polyatomiques peut donner naissance à des radicaux nouveaux d*une atomicité très-élevée, le nombre des types devient indéfini.
Aujourd'hui d'ailleurs le problème que la chimie se propose de résoudre est changé. Il ne s'agit plus de classer des réactions, il s'agit de déterminer la structure intime de la molécule en étabhssant de quelle manière les atomes sont reliés entre eux. Ce problème, la chimie a déjà pu l'aborder et dans une foule de cas, eu chimie organique surtout, elle a pu le résoudre. Nos fonnules rationnelles ne représentent donc plus des types de double décomposition, elles ont pour but d'indiquer les liens qui existent entre les divers atomes constituant une molécule.
Pour se rendre compte de ces formules, si compliquées qu'elles puissent être, il suffit de savoir que les radicaux polyatomiques (pii sont d'un côté de l'accolade, servent de lien aux radicaux d'atonii-
cité diverse qui sont de l'autre côté. Ainsi la fornmle « j signifie que dans l'alcool cinq atomes d'hydrogène sont directenieul unis au carbone, tandis que le sixième atome n'est relié avec lui 411e par l'intermédiaire de l'oxygène. On pourrait exprimer le même fait par une formule plus compliquée, mais plus précise, par exemple par la formule
CH
IP OH
Le choix de la fonnule rationnelle dépend de ce que l'on veut indiquer. Dans un grand nombre de cas, les anciennes fonnules typiques suffisent. Mais il est ordinairement préférable d'employer les formules décomposées, qui font mieux ressortir à la fois la constitution et le système de réaction d'un corps et à l'aide desquelles on évite bien plus sûrement la confusion. Supposons, en effet, que l'on veuille donner la formule rationnelle de l'acide êlhyl-crotoniqUe C^H*^*, on pourra l'écrire de diverses manières. Or, parmi ce^ diverses façons de l'écrire, deux paraîtront «liflérentes, qui au fond indiquent la même structure. Ce sont
les formules.
c \ cm*"
C - CI12 _ cH-> OH
nous nous servirons de préférence des formules développées, csf elles nous paraissent les plus précises et les plus capables de s'imposer à l'esprit. '
Avec la théorie des types, il semblerait logique d'éliminer les mots : hydrogène typique, oxygène typique, azote typique, etc. Cependant comme, après tout, peu importe l'origine d'un mot lorsque ce mot est utile, nous conserverons celui-ci parce qu'il sert à désigner des faits importants.
Nous avons dit que dans les formules rationnelles les radicaux polyatomiques placés d'un côté de l'accolade, servent de lien entre ceux qui sont placés de l'autre côté, et nous avons donné comme
pâlis )
exemple la formule de l'alcool ji 0, qui indique que l'hydrogène Ha diffère de celui qui fait partie du groupe C*U* en ce qu'il n'est relié au carbone que par l'intermédiaire de l'oxygène. De quelque manière que l'on écrive la formule de l'alcool, ce fait restera vrai, ^t il est dès lors utile de posséder un mot pour distinguer cet atome d'hydrogène llxde tous les autres. Le mot hydrogène typique ayant été employé jusqu'à ce jour dans cette acception, nous le conserverons.
H en est de môme de l'oxygène et de l'azote : nous appelons ce^ corps typiques dans tous les cas où, au lieu d'être unis par tous leurs centres d'attraction avec un même radical polyatomiques, ils sont unis par chacun de ces centres avec des radicaux divers auxquels ils servent de lien.
Lorsqu'on fait agit le sodium ou le potassium sur les composés hydrogénés du chlore, du brome, de l'iode ou du fluor, ou sur des composés hydrogénés plus compliqués qui renferme de l'oxygène, ou l'un de ses congénères (soufre, sélénium, tellure), il arrive toujours, dans le cas des composés chlorés, bromes, iodés ou fluorés, et très-souvent dans celui des composés oxygénés ou analogues, que le métal chasse une partie ou la totalité de l'hydrogène. Ce gaz se dégage alors à l'état de liberté, tandis que le métal prend sa place.
Cette réaction se produit très-facilement avec l'eau. Soumis à l'action du sodium, ce liquide échange la moitié ou la totalité de son hydrogène contre ce métal, en donnant de l'hydrate sodique ou de l'oxyde anhydre de sodium.
Eau.
Eau.
Na)
Na(
Sodium.
Hydrate de sodium.
Hydrogène.
Na] Na(
Nai"
-4- Hl
Sodium.
Oxyde de sodium anhydre.
Hydrogène.
Disons en passant que tous les corps qui résultent de la substitution d'un métal à la moitié de l'hydrogène d'une molécule d'eau ou de plusieurs molécules d'eau réunies portent le nom d'hydrates.
La réaction des métaux alcalins (potassium, sodium, etc.) sur les composés hydrogénés est trop générale pour pouvoir servir de base à quelque classification que ce soit. Mais le remplacement de Thydrogène par un de ces métaux s'opère dans certains cas par un autre procédé moins général qui, par suite, peut devenir un moyen de classification.
Nous pouvons remplacer l'hydrogène de l'acide chlorhydrique par du sodium, en faisant agir le métal sur cet acide directement
KSI) + £1 = Hal) + SI
Acide Sodium. Chlorure Hydrogène,
chlorhydrique. de sodium.
Mais nous pouvons encore arriver au même résultat en faisant
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agir l'acide chlorliydrique sur l'hydrate de sodimii. 11 se produit alors une double décomposition dans laquelle du chlorure de sodium et de l'eau prennent naissance :
ili + "51» - SI + SI»
Acide Hydrate Chlorure Eau.
chlorhydriquc. de sodium. de sodiuui.
Tous les corps qui, au contact des hydrates métalliques, ont la propriété de subir une double décomposition dans laquelle l'hydrogène ou au moins une partie de l'hydrogène qu'ils contiennent est remplacé par un métal, en même temps qu'il se forme de l'eau, ont reçu le nom générique (ïacides»
Les acides sont donc des composés hydrogénés dont Vhydrogène petd être remplacé, en totalité ou en partie, par des métaux^ par voie de double décomposition à Vaide des hydrates métalliques. Leur hydror gène remplaçable prend le nom d'hydrogène basiquCé
Quant aux hydrates qui jouissent de la propriété de faire la double décomposition avec les acides, ils ont reçu le nom générique de bases.
Lçs bases sont donc des hydrates de métaux, ou de radicaux composés, susceptibles d'échanger leur métal ou leur radical composé contre Vhydrogène basique des acides par voie dédouble décomposition.
Nous avons vu plus haut que, lorsque d'un corps composé on retranche un ou plusieurs des atomes qui le constituent, le résidu peut être considéré comme un radical d'une atomicité précisément égale à la somme de celles des atomes éhminés.
Si donc un acide renferme un ou plusieurs atomes d'hydrogène basique, et qu'on lui fasse perdre cet hydrogène, le résidu fonctionnera connue un radical d'une atomicité égale au nombre d'atomes d'hydrogène perdus par l'acide.
Soit, par exemple, l'acide sulfurique SOMI*; si on lui enlève H*, le résidu SQ* fonctionnera comme un radical diatomique. Prenons de même l'acide azotique AzO^U; en ôtant II, nous aurons le résidu AzO' qui fonctionnera comme un radical monatomique. De même, si dans l'eau 011*, nous supprimons un atome d'hydrogène, nous aurons le résidu monatoniiquc OU. M. Caunizzaro a proposé de donner à ces résidus divers le nom de résidus halogéniques. SO* sera donc le résidu halogénique de l'acide sulfurique AzO^; le résidu halogénique de l'acide azotique ; 011, le résidu halogénique
de l'eau. Le même chimiste a proposé de donnera ce dernier résidu le nom spécial d'oxhydryle ou d'hydroxyle, pour la commodité du langage. Dans les cas de composés hydrogénés du chlore et de ses congénères, les résidus halogéniques sont les corps simples halogènes.
Cela posé, considérons de nouveau la double décomposition qui s*opère entre un acide et une base, entre l'hydrate de potassium et l'acide azotique, je suppose :
AzO^H
HOH
Acide
Hydrate
Azotate
Eau.
izotique.
de potassium.
de potassium.
nous y voyons que l'acide azotique perd son hydrogène H et la base son métal K, il y a donc quatre résidus : d'une part le résidu halogénique AzO* de l'acide azotique et le potassium, d'autre part l'oxhydryle OH et l'hydrogène. Les deux premiers de ces résidus s'unissent pour former de l'azotate de potassium, et les deux derniers se combinent pour former de l'eau.
On peut donc dire également bien, ou que l'azotate de potasshmi résulte de la substitution du potassium à l'hydrogène basique de l'acide azotique, ou que ce corps résulte de la substitution du résidu halogénique de l'acide azotique à l'oxhydryle que renfermait riiydrate de potassium.
Les composés qui résultent de la réaction des acides sur les bases ont reçu le nom de sels.
Les sels peuvent donc être définis : des produits qui résultetilde la substitution d'un métal à Vhydrogène basique des acides; ou bien encore^ des produits qui résultent delà substitution du résidu halogéni" que (Vun acide h Voxhydryle des bases.
En outre de l'action réciproque qu'ils exercent les uns sur les autres, et qui sert à les caractériser, les acides et les bases solubles ont des propriétés qui permettent de les reconnaître avec facilité.
Les acides solubles ont une saveur aigre, et rougissent la teinture bleue de tournesol. Les bases solubles ont une saveur astringente et ramènent au bleu le tournesol rougi par un acide.
L'action des acides et des bases sur le tournesol s'explique comme il suit :
Le tournesol contient un sel bleu organique connu sous le nom de litmate de calcium. Lorsque dans ce corps on substitue
au calcium un autre métal quelconque, la couleur bleue du composé persiste. Mais si l'élément substitué est rhydrogène, le corps coloré qui prend alors le nom d'acide litmîque devient rouge.
Or, le résidu halogénique qui, dans le litmate de calcium, est combiné avec le calcium et qui, dans l'acide litmique, est uni à l'hydrogène, possède des affinités si faibles qu'il peut être déplacé avec facilité par le résidu halogénique de tous les autres acides, même des plus faibles ; dès lors le tournesol vire au rouge, sous l'influence des acides.
Au contraire, si l'on fait agir une base sur le tournesol rougi, c'est-à-dire sur l'acide litmique, il se forme un litmate métallique qui est bleu, et le tournesol reprend sa couleur première.
CONSTITUTION DES SELS
Philosophiquement, les acides et les bases doivent être considérés comme des sels. En effet, reprenons le dernier exemple que nous avons donné, il est clair que l'azotate de potassium est analogue par sa constitution à l'acide azotique et à l'hydrate de potassium ; il ne diffère du dernier de ces corps qu'en ce qu'il renferme le résidu halogénique d'un acide au lieu du résidu halogénique de l'eau, et du premier qu'en ce qu'il contient du potassium au lieu d'hydrogène, comme élément électro-positif. Les acides sont donc des sels qui renferment de l'hydrogène au lieu d'un métal, comme élément électro-positif, et. les bases sont des sels qui renferment de l'oxhydryle au lieu d'un résidu halogénique d'acide.
Les sels se divisent tout d'abord en deux classes : la première renferme des sels binaires, ce sont les chlorures, bromures, iodures et fluorures métalliques. Ils ont été nommés par Berzélius, sels haloïdes ; la seconde renferme les sels qui contiennent au moins trois éléments, ce sont les sels amphides de Berzélius. Bien que ces mots haloïdes et amphides répondent à une théorie qui est morte aujourd'hui (la théorie dualistique), nous les conservons cependant pour n'être pas obligé d'en créer de nouveaux.
II-Cl K-Cl
Mais la constitution de ces sels devient plus difficile à expliquer lorsqu'ils se combinent entre eux pour former des sels doubles,
comme le chlorure double d'argent et de sodium r^ } (m j
Alors, en effet, on ne voit pas, les quatre corps étant monatomiques, ce qui peut réunir la molécule saturée de chlorure d'argent à la molécule également saturée de chlorure sodique.
M. Kekulé suppose, pour expliquer ce fait, qu'il existe en chimie des combinaisons de deux ordres. Selon lui, il ne faudrait pas confondre les vraies combinaisons chimiques formées par la réunion des atomes, avec des combinaisons qui résulteraient de la réunion de plusfeurs molécules, et auxquelles M. Kekulé donne le nom de combinaisons moléculaires. Cette hypothèse admise, on expliquerait par elle les sels haloïdes doubles, en admettant qu'ils résultent du rapprochement de deux molécules distinctes.
L'existence des combinaisons moléculaires ne saurait être mise en doute. La présence de l'eau dans les sels cristallisés (voir Eau de cristallisation) le prouve surabondamment. Toutefois, si l'on considère que ces combinaisons-là affectent presque toujours l'état solide ou liquide, on aura de la peine à admettre que les chlorures possèdent une telle constitution. M. Deville a, en effet, obtenu des clilorures doubles qui distillent régulièrement à une très-haute température.
Voici, à mon avis, comment on pourrait expliquer l'existence de ces corps. Bien qu'ordinairement monovalent, l'iode a une atomicité absolue égale à 5. Cela se déduit de l'existence du chloruer
/ OCTI'O d'iode ICP et d'un composé I j OC*IPO obtenu parM.Schûtzenberger,
OC^H^O
et qui résulte de la substitution de trois oxacétyles aux trois
atomes de chlore du chlorure. Étant triatomique, l'iode peut fonctionner quelquefois avec une quantivalence égale à trois, et dès lors les iodures doubles sont faciles à expliquer. Le lien entre les deux
molécules est l'iode triatomique. La formule ?, ( ^( i ! ) ^^ ^'>^ dure double de mercure et de potassium peut s'écrire conformément à cette théorie |j jl*, et on peut l'exprimer par la formule développée suivante :
Hg" = F' - F' = F' - 1"' < K
Cela posé, le chlore, le brome et le fluor ont avec l'iode les plus grandes analogies. Bien que ces corps soient monovalents dans tous les cas sûrement connus, on peut cependant supposer qu'ils ont une atomicité réelle égale à 5, et que cette atomicité, qui ne se manifeste nulle part ailleurs, se manifeste dans les chlorures, les bromures et les fluorures doubles. Ces sels répondraient alors à des formules analogues à celles que nous avons données pour Tiodure de potassium et de mercure. Ainsi le chlorure double d'argent et de
sodium serait j^^ Cl* , et la molécule de ce corps pourrait être
représentée par le dessin suivant :
Na ~ CF' = CF' - Ag.
Cette théorie des sels doubles haloïdes, bien que n'étant pas établie sur des preuves rigoureuses, mo paraît préférable à celle qu'en donne M. Kekulé.
CONSTITUTION DES SELS AMPHIDES
Ces sels renferment un nombre d'éléments au moins égal et quelquefois supérieur à trois ; il suffit cependant d'établir la constitution des sels ternaires, celle des sels qui renferment 4 éléments et au delà étant absolument la même.
Los sels ternaires contiennent toujours au nombre de leurs éléments de l'oxygène ou un de ses congénères. Une partie au moins de cet oxygène (ou de son congénère) sert à réunir le métal à l'antre corps simple ou à l'autre radical composé que ce sel ren-
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forme, et celte liaison exige autant d'atomes d'oxygène qu'il y a d'atomes de métal.
Ainsi, l'acide sulfurique SO*H« doit être écrit SO*" j ^^ pour
indiquer que H* sont réunis au groupe 80*" par l'intermédiaire de deux atomes d'oxygène ; le carbonate potassique CO'K* doit
iOK Q^ pour montrer que c'est encore par l'intermédiaire de l'oxygène que CO" est uni à K*.
Les formules suivantes rendent cette constitution facile à comprendre.
Il - 0" - 0" - S" "- 0'' - 0" - H (i'Vrzz
i-K SO*H* C03K«
Mais il ne suffit pas d'affirmer que dans les sels le métal est wni au métalloïde par l'intermédiaire de l'oxygène ou d'un de ses congénères, il faut encore donner de ce fait une démonstration expérimentale. La démonstration la plus concluante est celle qui se déduit de l'action que le perchlorure de phosphore PCI' exerce sur les acides et les corps oxygénés en général.
Celte action consiste en ce que le perchlorure de phosphore s'empare d'un atome d'oxygène pour donner naissance à de l'oxychlorure de phosphore PCl'O , tandis que les deux atomes de f lilore abandonnés par le perchlorure se substituent à' l'atome d'oxygène que le corps oxygéné a perdu ;
C»H«0 4- PC1« =z PCTO -f CMFCl*
Aldéhyde. Perchlorure Oxychlorure Chlorure
de phosphore, de phosphore. d'éthylidène.
Or, toutes les fois que l'oxygène, qui est dialomique, a ses deux unités d'affinités saturées par un seul et même radical, il «'st évident que les deux atomes de chlore prennent sa place, t'«»st-à-<lire se combinent à ce radical unique, en donnant naissance à un seul composé, comme dans l'exemple que nous venons iU* citer.
Si, au contraire, le composé oxygéné contient deux radicaux unis par l'intermédiaire de l'oxygène, c'est-fi-dire si chacune des deux unités d'affinités de l'oxygène est saturée par un radical
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différent, comme dans Tacétate de potassium ir [
dès que le clilore se substitue à l'oxygène, ces deux radicaux se séparent, le clilore monatomique ne pouTant les réunir comme le faisait Toxygène diatomique. On obtient alors deux corps chlorés différents ou deux molécules d'un corps chloré identique, s'il y a identité entre les deux radicaux combinés avec l'oxygène :
C'H'SIO + PCI» = PCIK. + l^\ + C'H^I
Acétate Perchlorure OxychliMrure Chlorure Chlorure
de potassiuin. de phosphore, de phosphore, de potassium. d'acëtfle.
Les formules décomposées suivantes montrent clairement la différence entre les deux réactions que nous venons de donner à titre d'exemples :
\" exemple :
C'vIF /y (0 C>vfl
(l.„ .Cl CHW PCI* PCFO C*H*C1*
SELS NEUTRES, SELS ACIDES,. SELS BASIQUES, SELS DOUBLES
molécule se trouverait représentée par la formule développée li suit :
C'^-Cl Cl-K.
Cette formule montre que l'atome de chlore et l'atome de po- »sium qui sont à droite n'étant reliés par rien au reste de la 3lécule, devraient s'en séparer. C'est ce qui a lieu en effet. La réaction que le perchlorure exerce sur les sels ainphides )ntre donc que ces corps renferment toujours au moins deux licaux simples ou composés unis par l'intermédiaire de l'oxyne. Celui de ces radicaux qui ne jouit pas de propriétés métalliques end le nom de radical acide. Ces radicaux reçoivent généraleînt des noms qui se font en metttant la désinence y le à la place la terminaison des noms génériques des sels dont ils font partie, isi, le radical acide C^H'O, qui fonctionne dans les acétates, a }u le nom d'acétyle.
Les résidus halogéniques des acides ne sont que les radicaux de 3 acides, plus l'oxygène qui est destiné à relier ces radicaux aux Haux. Ils reçoivent dans chaque cas un nom particulier qui se t en mettant la préfixe oxy avant le nom du radical que le sidu halogénique renferme.
Ainsi, le radical C*1P0 des acétates uni à forme le résidu hajénique de l'acide acétique C^H'OO, le radical C*H50 ayant reçu nom d'acétyle, le résidu halogénique C*H*00 se nomme oxyacétyle plus simplement oxacétyle.
SELS DOUBLES
Lorsque Je radical d'un acide est monatomique, un seul atome lydrogéne peut lui être relié par l'intermédiaire de l'oxygène, icide qui dérive de ce radical renferme alors une seule molécule ►xhydryle, il est dit monatomique. Lorsqu'au contraire un radical icide est polyatomique, chacun de ses centres d'attraction libres . saturé par l'oxhydryle OH, l'acide renferme alors un nombre de »lécules d'oxliydryle égala celui qui indique l'atomicité du radical,
il est dit polyatornique, et le degré de son atomicité est détei^ miné par le nombre de molécules d'oxhydryle qu'il renferme. L'acide acétique C*H50,0H est monatomique, l'acide sulfu-
( OH (
rique SO^"! qS , diatomique, l'acide phosphorique PO"W OH, tria-
tomique, etc.
n en est de même pour les bases. Si un métal est monatomique, il ne peut fixer qu'une seule fois le résidu halogénique de Teau; s'il est diatomique, il fixera deux fois ce résidu; s'il est triatoimque, il le fixera trois fois et ainsi de suite. Dans les premiers câs, les bases sont dites monatomiques et dans le second polyatomiques. Ici encore, le degré de leur atomicité est déterminé par le nombre de molécules d'oxhydryle qu'elles renferment. Ainsi l'hydrate de po-
iOH
tpmique, l'hydrate ferrique Fe^
|0n OH
^, hexatomique, etc.
OH OH
Ces dénominations sont évidemment mauvaises. Nous avons vu, en effet, que les mots mono, di, tri... atomique ont une tout autre signification. H vaudrait mieux, comme l'a conseillé M. Rogoïsky, appeler les acides et les bases mono, di, tri... hydriques pour exprimer combien de fois ces corps contiennent le résidu halogénique de l'eau OH. Cependant les mots mono, di, tri..., atomique ayant prévalu, nous nous conformerons à l'usage, en avertissant toutefois qu'il est fort important de ne pas confondre les deux acceptions attribuées au mot atomicité. Cette confusion est d'aiUeun facile à éviter, puisque l'une des acceptions de ce mot s'applique uniquement aux radicaux, tandis que l'autre s'applique aux mole cules qui renferment de l'oxhydryle.
Dans un acide, l'hydrogène de l'oxhydryle, autrement dit hydro gène typique, peut être remplacé en totahté ou en partie par ui radical positif. Quand l'hydrogène est remplacé en totalité, les seli sont dits neutres, parce qu'ils ne possèdent plus aucune des pro priétés qui caractérisent les acides.
Lorsque l'hydrogène typique n'est remplacé que partieUement, le
SELS NEUTRES, SELS AUDES, SELS BASIQUES, SELS DOUBLES
sels qui se forment conservent encore des propriétés acides, et on les nomme par cette raison sels acides.
Ainsi, dans l'acide sulfurique 80** j qjj , on peut substituer un
atome d'un métal à un atome d'hydrogène, ou deux atomes d'un
métal à deux atomes d'hydrogène.
I OK Le sel que l'on obtient dans le premier cas SO** j qj, est un sel
iOK Qjr est un
sel neutre.
Quel que soit le nombre d'atomes d'hydrogène typique que conlieiiiie un acide, cet acide ne peut jamais donner, avec un même métal, qu'un seul sel neutre; au contraire, le nombre de sels acides qu'il peut former est égal au nombre qui exprime son atomicité diminué d'une unité.
Les bases peuvent aussi, dans les doubles décompositions, subir le remplacement de la totalité ou d'une partie de leur hydrogène typique par des radicaux d'acides. Les sels qui en résultent sont dits neutres, lorsque tout leur hydrogène typique a été remplacé ; iors^iue au contraire la substitution n'a porté que sur une partie de cet élément, les sels formés conservent des propriétés basiques et sont, par cette raison, appelés sels basiques.
Dans l'hydrate de barium Ba ' j qjj , par exemple, on peut rem-
placer les deux atomes d'hydrogène parle radical de l'acide acé-
tique, l'act'tyle, C'Il 0; le composé Ba" q^jjjjjq qui résulte de
C4?lle réaction est un sel neutre. Mais ou peut aussi ne substituer Tacétyle qu'à un seul atome d'hydrogène, et l'on a alors le sel
lK.siq«eBa'jO«*M'0.
Lorsque les divers atomes d'hydrogène typique des acides ou des hases sont renqilacés par des radicaux différents, les sels qui proviennent de ces substitutions portent le nom de sels doubles.
iOK Qv. est un sel double.
Il en serait de même du corps qui aurait pour formule
. pu/iOAzO* * ^ i OC^^IPO
Acélo-nzulale de plouib (liypulhéliquu).
Certains sels acides ou basiques, soumis à Tinfluence de la chaleur, perdent de Teau et donnent naissance à de nouveaux sels que Ton nommait jadis sels acides anhydres ou anhydrosels. Ainsi,
iONa Qjj , lorsqu'on le chauiTe, penl
de l'eau et donne le sel
SO.,jONa
SO'ioNa
Ces composés, comme cela ressort nettement des découvertes faites en chimie organique par M. Wurtz et par M. Lourenço, sont en réalité des sels neutres dérivés de bases ou d'acides particuliers différents de ceux qui avaient donné naissance aux sels primitifs.
^Qin j ONa gQftr j OB
Le composé ç,^,„ par exemple, dérive 'de l'acide «^-, SO- {oNa SO**{0H
Certains acides ont cette propriété remarquable que tous leurs
atomes d'hydrogène typique ne peuvent pas être remplacés par
des métaux positifs. On dit alors que leur basicité est moindre que
leur atomicité, et le nombre qui exprime leur basicité est celui de
leur hydrogène remplaçable.
IOH QJJ renferme deux atomes d'hydrogène typique, il est donc dialomique. Mais un seul de ces atomes d'hydrogène est remplaçable par un métal positif, ce qu'on exprime par le mot monohasique. L'acide lactique est donc diatomique et monobasique.
Lorsque, au contraire, la totalité de l'hydrogène typique d'un acide peut être échangée contre des métaux positifs par double déomposition au moyen des bases, on dit que sa basicité égale son atomicité.
L'analogie fait prévoir des bases polyatomiques dont Thydrogéne typique ne serait que partiellement remplaçable par des radicaux acides. On dirait alors que leur acic/i7d est moindre que leur a/omr-
(OII cité. Une base R'" | OII , dans laquelle II* seulement pourraient
(ou
être remplacés par des radicaux négatifs, serait triatomique el biacide.
LOIS BE BERTHOLLET
Lorsque les sels réagissent les uns sur les autres, ils donnent lieu à des doubles décompositions que l'on peut généralement prévoir en s'appuyant sur deux lois que nous allons exposer, et dont la découverte est due à Berthollet.
Lola de Berthollet. Lorsqu'on fait réagir deux sels (et par sels nous entendons désigner également les acides et les bases) par l'intermédiaire d'un dissolvant, si, par une double décomposition, il peut se produire un sel nouveau moins soluble que ceux qu'on a mélangés, ce sel se forme.
Lorsqu'on chauffe ensemble deux sels par voie sèche, si, par une double décomposition, il peut se produire un sel nouveau plus volatil que les sels précédemment mélangés, ce sel se forme.
Exemples : Mêle-t-on une solution de chlorure de baryum Ba" p!
avec une solution de sulfate de zinc SO*" q Zn" , comme une
double décomposition entre ces corps peut produire du sulfate de bar)'um et du chlorure de zinc selon l'équation :
SO^^I^jZn" —
Zn" g
SO"|Ojl
Chlorure
Sulfate
Chlorure
Sulfate
(le baryum.
de zinc.
de zinc.
de baryum
et comme, de plus, le sulfate de baryum est insoluble, la double décomposition a lieu.
De môme, si l'on chauffait du sulfate d'ammonium avec du chlorure de sodium, il se produirait du sulfate de sodium et du chlorure d'ammonium, à cause de la volatité de ce dernier sel et selon l*cquation :
80" I a: + 2NaCl = SO-|g£ + ^{'^'^\)
Sulfate Chlorure Sulfate Chlorure
J'amnionitni. de sodium. de sodium. d'ammuniuin.
Voici comment s'expliquent ces lois :
Toul(»s les fois que deux sels sont mis en présence et quelle que soit leur solubilité ou leur volatilité, une double décomposition a lieu et il se fait un partage entre les radicaux négatifs et les radicaux positifs. Ainsi, fait-on réagir du sulfate de sodium SO*" j ç.^^
sur du chlorure de potassium p, [, il se produit un mélange do
nilMllî XAQUKT, I. O" KU
on
iOK Q^ et du chlo-
Na ) rure de sodium p. .
Sulfate Chlorure
de sodium. de potassium.
Sulfate Sulfate Chlorure Chlorure
de potassium. de sodium. de potassium. de sodii'm.
Si alors tous les sels sont solubles, les uns et les autres restent en dissolution, et il s'établit un certain équilibre entre eux ; si les produits nouveaux n'ont pas des couleurs différentes des produits primitifs, l'opérateur ne s'aperçoit de rien. 11 en est de même si l'on opère par voie sèche et que tous les sels soient fixes. Mais si l'un des sels est insoluble ou volatil, il se dépose ou s'évapore, et l'équilibre se trouve rompu, puisqu'un des termes qui devaient servir à le constituer fait défaut. Un second partage s'opère alors entre les éléments qui restent. La nouvelle quantité du sel insoluble ou volatil s'élimine à son tour; un troisième partage succède au second et les phénomènes se continuent ainsi jusqu'à ce que la totalité des radicaux qui, par leur union, pouvaient former un sel insoluble ou volatil, soient éliminés.
Selon M. Malaguti, lorsqu'il se fait ainsi un partage entre des sels divers, il ne se forme point des quantités équivalentes de chacun d'eux. Les quantités des sels qui forment paraissent être directement proportionnelles à l'énergie avec laquelle leurs élt^ ments sont capables d'entrer en combinaison.
Si l'on a, par exemple, deux sels, dont l'un soit formé par Tunion du radical électro-positif A avec le radical électro-négatif B, et l'autre par la combinaison du radical électro-négatif B avec un autre radical électro-positif A', l'énergie avec laquelle le radical A est susceptible de s'unir au radical B étant à celle du radical A' comme 3 : 2, les quantités de A -hB et de A' -}- B qui prendront naissance seront également entre elles comme 3 : 2.
Supposons maintenant que l'on mêle 100 molécules d'acétate
( OC^II^Q (le baryum Ba" Qf^sjisQ ^t 100 molécules d'azotate neutre de
ACTIOK DE L'ÉLECTRICITÉ SUR LES SELS
plomb Pb" QA»02* verra par l'expérience une double décom-
position s'effectuer entre 77 molécules de chacun de ces sels. Ce
nombre 77, qui exprime la quantité moléculaire des deux sels qui
se décomposent réciproquement, se nomme coefficient de décom-
position du couple salin.
Si Ton renverse l'opération précédente, c'est-à-dire si l'on mêle
t OAzOi 00 molécules d'azotate de baryum Ba" qa-q2 et 100 molécules
( OC*H^O d'acétate de plomb Pb" oC*H^O ' ^^ lï^o^écules de chaque espèce
subiront seulement la double décomposition. Ce chiffre 22 sera le coefficient de décomposition du nouveau couple salin. Comme ajouté au précédent, il donne sensiblement 100, on en conclut que, quel que soit le couple mis en réaction, le mélange contient des proportions invariables des sels qui proviennent de l'échange réciproque des radicaux. On exprime ce fait comme il suit :
Les coefficients représentant les quantités de sels décomposés dans deux couples salins contenant les mêmes radicaux groupés en ordre inverse, sont complémentaires,
Action de rélectrlclté sur les sels. Lorsqu'un courant électrique est assez puissant pour décomposer un sel, l'élément électro-positif se rend au pôle négatif et le groupe négatif se rend au pôle positif.
Soumet-on à l'action d'un courant le sulfate de cuivre SO^Cu", le cuivre métallique se dépose au pôle négatif, et il arrive au pôle positif le groupe SO* qui se scinde là en SO^ et ; le reste SO'» lixe les éléments de l'eau et régénère 80*11=*, tandis que l'oxygène devenu libre se dégage.
Dans le cas des sels de potassium ou de sodium, le fait est plus difficile à constater, le métal mis en liberté décomposant l'eau en donnant de l'hydrate de potassium KIIO et de l'hydrogène libre.
IOK OK
trouve au pôle positif de l'oxygène et de l'acide sulfurique, comme dans le cas précédent, mais au pôle négatif on recueille, au Heu du métal, de l'hydrate de potassium et de l'hydrogène.
Les anciens chimistes attribuaient l'oxygène et l'hydrogène dégagés dans cette réaction à la décomposition de l'eau. Quant au sol, ils le supposaient décomposé par la pile en anhydride sulfu-
rique SO'* et oxyde de potassium PO, corps qui, en s'unissant à l'eau, auraient ensuite fourni l'acide sulfurique hydraté et l'hydrate de potassium.
L'expérience suivante a condamné cette interprétation, et démontré que les faits se passent comme nous l'avons indiqué d'abord.
On place une dissolution concentrée de sulfate de potassium
IOK Qj^ sur le mercure, et l'on fait traverser le liquide par un
fort courant, en ayant soin que le lil négatif plonge dans le mercure. Le potassium devenu libre se combine alors à ce dernier métal, et l'amalgame formé étant plus difficilement attaquable par l'eau que lé potassium pur, on peut, après quelque temps, recueillir une certaine quantité de ce corps en distillant le mercure.
Le phénomène est donc le même que celui qui se produit avec le sulfate de cuivre, et la différence apparente du résultat tient uniquement à l'action secondaire que le métal alcalin exerce sur l'eau.
On admet généralement aujourd'hui que, dans les décompositions électroly tiques, l'eau n'est jamais dédoublée; et si en faisant passer un courant électrique à travers de l'eau acidulée par l'acide sulfurique, nous obtenons de l'hydrogène au pôle négatif, et de l'oxygène au pôle positif, ce n'est pas l'eau II-O, mais bien l'acide sulfurique S0*I1*, qui a subi une décomposition tout analogue à celle du sulfate de cuivre.
La nomenclature chimique a été créée à la fin du siècle dernier. Le premier plan en fut proposé parGuyton de Morwau, et la nomenclature définitive fut arrêtée par une commission dont Lavoisier faisait partie.
La nomenclature ayant pris naissance à une époque où la chimie organicpie était presque entièrement à faire, ne s'applique qu'aux composés minéraux, ou plutôt, si elle s'appHque aux combinaisons qu(^ forment les radicaux organi(pies, \e nom de ces radicaux re.sle entièrement arbitraire.
L'f noinoncïatiire n'exprime même \>;jis> cw d\\w\\e minérale tout
ce que Ton serait en droit d'attendre d'elle. Un graml nombre (le faits découverts depuis sa création sont venus la rendre incomplète.
Nouî? l'exposerons ici telle qu'elle est, en mettant, autant que possible, notre exposition en harmonie avec les théories que la majorité des chimistes professent aujourd'hui sur la constitution des corps.
Noms des corps simples. Le nom des corps simples est absolument arbitraire. On choisit généralement, pour désigner ces coqjs, des mots qui ra])pcllent quelques-unes de leurs propriétés. Brome vient du grec , p?c:»p.o;, mauvaise odeur ; iode de îw^r.ç, violet, à cause de la belle couleur violette de la vapeur de ce métalloïde. A l'aide des noms des corps simples on forme ensuite ceux de divers composés.
nioms des composés binaires. 1** Règle générale. On termine j)ar la désinence ure le nom du corps électro-négatif de la combinaison et on le fait suivre du nom du corps électro-positif. Ainsi, un composé d(; chlore et de fer se nomme Morure de fer, un composé de soufre et de cuivre, sulfure de cuivre, etc.
A cette première règle, qui permet de connaître la cojnposition qualitative d'un corps à la seule inspection de son nom, s'en joint une autre qui a pour but d'en faire connaître aussi la composition quantitative.
Si l'élément électro-négatif est monatomique, on fait i)récéder le nom générique du composé des préfixes fnonOj bi, tri, tétra, sesqui, etc.; mono, si, pour un atome électro-positif, le composé contient un seul atome électro-négatif ; bi, s'il en contient deux ; tri, s'il en contient trois ; létra, s'il en contient quatre ; sesqui, s'il en contient trois pour deux du corps électro-positif (*).
Ainsi, le composé KCl se nomme monochlorure ou simplement chlorure d(i potassium ; le composé llg"Cl*, bichlorure de mercun?; le composé Au^'Cl'», trichlorure d'or; le composé C^Cl*, tétrachlorure de carbone, etc.
Si le; corps électro-négatif est diatomicpie, on met encore avani h* nom générique du composé les préfixes mo7W, bi, tri, tctra, sesqui, etc. La. préfixe mono s'emploie alors quand le composé con-
{') Depuis TadoptiuM des nouveaux poids atomiques, il n'existe plus aucuixe fMniiulttdc ce dernier genre, les corps que l'on croyait lôponàtc ^ Ag VA\«s "^vi\mules ayant tUé reconnus posséder une autre cousliluUou .
lient un seul atome du corps électro-négatif, soit pour un du corps électro-positif, si celui-ci a une atomicité paire, soit pour deux, s'il a une atomicité impaire ; la préfixe bi quand le composé renferme deux atomes du corps électro-négatif pour un du corps électro-positif, si celui-ci a une atomicité paire, ou pour deux s'il a une atomicité impaire, etc.
La préfixe sesqui s'applique à des corps dans lesquels, pour deui atomes positifs d'une atomicité paire, ou pour un nombre double d'atomes positifs d'une atomicité impaire, il y a trois atomes négatifs.
Enfin, si pour un seul atome négatif il y a plus d'un ou de deux atomes positifs, suivant l'atomicité, on doit faire précéder le nom du composé de la préposition sous.
Ex. : ,K*S se nomme monosulfure de potassium ; Na*S* — bisulfure de sodium ; Na*S^ — trisulfure de sodium ;
De même, Ba"S est du monosulfure de baryum:
Ca"S- — du bisulfure de calcium;
Fe*S5 — du sesquisulfure de fer ;
Hg*S — du sous-sulfure de mercure ;
Quelle que soit l'atomicité des éléments qui entrent dans un composé binaire, ou en fait précéder le nom générique de la préfixe per ou hyper, pour indiquer qu'il est, de toutes les combinaisons que peuvent former ses deux composants, celle qui contient la plus forte proportion de l'élément négatif. Ainsi, le composé Fe*Cl^ se nomme perchlorure de fer ; le composé K-S*, persulfure de potassium.
Lorsque le corps électro-négatif a une atomicité supérieure à deux, on n'en indique plus les quantités.
2* Première exception. Elle porte sur les composés hydrogénés. Trois cas peuvent se présenter : tantôt ces composés sont fortement acides, tantôt ils sont neutres, tantôt ils sont d'une acidité faible.
Lorsqu'ils sont fortement acides, on les appelle acides et l'on fait suivre ce mot du nom du corps électro-négatif de la combinaison terminé par la désinence hydrique.
Le composé IICI est de l'acide chlorhydrique ;
Le composé lIBr... de l'acide bromhydrique...
Lorsqu'ils sonl neutres, on déduit ordinairement leur nom de la règle générale ; pourtant, on peut encore les dénommer en îïjoutant au mot hydrogène le nom du corps négatif terminé en é et devenu adjectif; on peut, par exemple, nommer à volonté le corps CH*, carbure d'hydrogène ou hydrogène carboné.
Lorsqu'ils sont faiblement acides, on peut leur appliquer soit un nom obtenu à l'aide de cette dernière règle, soit un nom obtenu à l'aide de la règle destinée à ceux qui sont très-acides ; H*S se nomme acide sulfhydrique ou hydrogène sulfuré.
3* Deuxième exception. La deuxième exception s'applique aux combinaisons des métaux entre eux. Ces combinaisons se nomment alliages. On dit : alliage de fer et de cuivre, alliage de zinc et de plomb. Les alliages dans lesquels entré du mercure se nomment amalgames. Un alliage de mercure et d'argent s'appelle amalgame d'argent.
4" Troisième exception. La troisième exception, de beaucoup la plus importante, s'applique aux composés oxygénés.
Lorsqu'un composé oxygéné est susteptible de donner un acide en réagissant sur les éléments de l'eau, on le nomme anhydride, et l'on fait suivre ce mot du nom de l'acide auquel il peut donner naissance, nom dont nous verrons plus loin le mode de formation. Ainsi, le composé de phosphore et d'oxygène P*0» se nomme anhydride phosphorique, parce que, en réagissant sur l'eau, il produit de l'acide phosphorique.
Si le composé oxygéné ne réagit pas sur l'eau, mais réagit sur les bases pour former des sels, on fait encore son nom comme dans le cas précédent. A cet effet, on fait suivre le mot anhydride du nom de l'acide hypothétique qu'on obtiendrait en remplaçant par de l'hydrogène les métaux des sels auxquels ce composé binaire donne naissance.
Le carbone et l'oxygène, par exemple, forment un composé CO', lequel, en réagissant sur les bases, donne des sels dont la formule est CO*M'=*, M' étant un métal monatomique.
L'acide que l'on K)btiendrait en substituant II* à M'* dans cette formule serait CO^^H*. S'il pouvait exister, son nom, déduit des règles qui seront exposées plus loin, serait acide carbonique. Le composé CO* prendra donc le nom d'anhydride carbonique.
Souvent, au lieu de désigner les corps qui précèdent comme nous venons de le dire, on les nomme acides anhydres. Au lieu d'anhy-
dride phosphorique et d'anhydride carbonique, on peut dire acide phosphorique anhydre, acide carbonique anhydre. Les premiers de ces noms doivent cependant être préférés, parce qu'ils sont mieux en harmonie avec les idées modernes. Les composés binaires, en effet, ne peuvent être des acides à moins qu'ils ne contiennent de l'hydrogène.
Lorsque les composés binaires oxygénés ne peuvent ni réagir sur l'eau pour former des acides, ni réagir sur les bases pour former des sels, on les appelle oxydes et l'on met à la suite de ce mot la particule de, suivie elle-même du nom du corps simple combiné à l'oxygène. Le composé d'oxygène et de potassium K*0 se nomme oxyde de potassium.
Comme un même corps simple peut former plusieurs composés binaires avec l'oxygène, on est convenu, pour les distinguer entre eux, de faire précéder le mot oxyde des préfixes mono, bi, tri, sesqui, sous. Ces préfixes marquent entre l'oxygène et le corps auquel il est uni le même rapport qu'entre les corps électro-négatifs dialomiques et les corps électro-positifs en général, rapport que nous avons indiqué plus haut.
Ainsi, les composés K'^0, Cu^O, Hg^O se nommeront protoxydes de potassium, de cuivre, de mercure.
Les composés Mn''0*, Ba^O* se nommeront bioxydcs de manganèse, de baryum.
Au'" )/% Le composé . ,„ [0'' sera du trioxyde d'or ;
Le composé Fe'^'O' sera du sesquioxyde de fer ;
Le composé Hg^"0 sera du sous-oxyde de mercure.
Quelquefois, pour désigner l'oxyde le plus oxygéné que puisse produire un corps sans donner un anhydride acide, on se sert du mot peroxyde. Dans le second des exemples précédents, on pourra dire à volonté bioxyde ou peroxyde de manganèse, bioxyde ou peroxyde de baryum. L'expérience montre, en effet, que BaO* est la limite d'oxygénation du baryum, et que MnO^ est le composé de manganèse qui contient le plus d'oxygène san^ être un anhydride acide.
5** Quatrième exception. Parmi les corps dont la nomenclature obéit aux règles ordinaires, se trouvent les composés binaires fo^ mes par le soufre, le sélénium et le tellure. Quelques-uns de ces derniers présentent vis-à-vis de certains acides sulfurés, séléniés
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OU telluriés, les mêmes rapports que les anhydrides oxygénés visà-vis des acides qui en dérivent. On devrait alors nommer à volonté ces corps d'après les règles générales, ou bien en fiiisant suivre le mot anhydrosulfide du nom des acides auxquels ils correspondent. Le corps CS^ différant de l'acide sulfocarbonique CS^li* par H*S, comme l'anhydride carbonique CO^ diffère de l'acide carbonique hypothétique CO^II* par II^O, pourrait être nommé bisulfure de carbone ou anhydrosulfide sulfocarbonique.
Composas ternaires. Tous les composés ternaires dont la nomenclature obéit à des lois sont des. sels, qui tantôt sont oxygénés et tantôt ne le sont pas. Les régies sont différentes dans ces deux cas.
1" Les sels sont oxvgénés. On leur donne un nom générique commun à tous ceux qui contiennent le même résidu halogénique, et un nom spécifique pour distinguer entre elles les diverses espèces d'un même genre.
Formation du nom de genre. On remplace la dernière syllabe du nom du corps simple qui, dans le résidu halogénique, est uni à l'oxygène par la terminaison aie ou ite.
Lorsque deux genres de sels ne diffèrent entre eux que par la quantité d'oxygène, on réserve la désinence ate au genre le plus oxygéné, et la désinence ite au genre le moins oxygéné.
Souvent les genres des sels qui ne diffèrent que par la quantité d'oxygène dépassent le nombre de deux. On forme alors le nom générique de ceux dont le résidu halogénique contient [)lus d'oxygène (jutî celui des genres en ite et moins que celui des genres en ate, en mettant la préfixe hypo avant le nom en ate.
On met de même la préfixe hypo avant le nom en ile pour indiquer un genre de sels moins oxygénés que celui auquel répond ce nom.
Knlin, pour hidiquer un genre de sels jdus oxygénés que celui qui reçoit le nom en ate, on fait précéder ce dernier de la prélixe/^Éîr ou hyper.
Ainsi, il y a toute une classe de sels dont le résidu halogénique est constitué par du chlore et de l'oxygène. Dans cette classe se trouvent cin(j genres, ce sont :
Le; genre hypochlorile CIO— U',
Le genre chlorite C10*-U',
Le genre liypochlorate (ce genre ne peut pas exister ; nous le supposons pour l'intelligence
(les régies de la nomenclature) €1*0*^— R*',
Le genre chlorate ClOf— R',
Le genre perchlorate CIO*— R'.
Comme on le voit, le genre Iiypoclilorite est le moins oxygéné de tous, et la quantité d'oxygène augmente successivement dans les genres suivants auxquels correspondent les noms : Monte, hypocliloratCy chlorate et perchlorate.
Formation du nom spécifique. Le nom spécifique n'est autre que celui du corps simple pu du radical électro-positif. Ainsi, en reprenant un des exemples précédents :
Si, dans le genre chlorate, on met au lieu de R' un radical déterminé comme le potassium, le sodium, l'argent, on aura :
Le chlorate de potassium ou chlorate potassique CTO. K, Le chlorate de sodium ou chlorate sodique. . . Cl'O. Na, Le chlorate d'argent ou chlorate argentique. . . CTO. Ag.
11 peut arriver qu'un même radical électro-positif fasse deux espèces différentes de sels avec un seul et même groupe négatif. Dans ce cas, pour distinguer entre elles les deux espèces, on ajoute au nom spécilique les mots : au maximum, ou, au minimum, ou bien on termine le nom spécilique en ique et en eux. Les sels au maximum sont ceux dans lesquels le groupe négatif entre pour la plus forte proportion, et les sels au minimum oeux dans lesquels il entre pour la plus faible proportion.
Par exemple, on connaît deux sulfates de fer :
Le sulfate au maximum ou ferrique Fe^(SO*)*,
Et le sulfate au minimum ou ferreux FeSO*.
^i° Lks sels ne sont pas oxygénés. Si les sels contiennent, dans le groupe négatif, du soufre, du sélénium et du tellure, leur nom se fait comme s'ils étaient oxygénés ; seulement, on fait précéder le nom généri(iue des prolixes sulfo, sélénio ou tellurio, pour indiquer quel est le corps qui remplace l'oxygène. Le genre salin CO^R* se nommant carbonate, le genre CS"'R^ se nommera sulfocarbonatc.
Si les sels ne contiennent ni oxygène, ni soufre, ni sélénium, ni tellure, deux cas peuvent se présenter : dans le premier, il y a
deux éléments positifs pour un seul négatif; dans le second, c'est Fin verse.
Lorsque l'élément négatif est unique, on termine son nomenwrc et on le fait suivre du moi double^ à la suite duquel on place les noms
des deux corps positifs. Ainsi, le corps ^'p^ [ se nomme chlorure
double d'argent et de sodium.
Si, au contraire, le corps contient un seul élément positif pour deux négatifs, on termine le nom de l'un de ces derniers en o, on y joint le nom de l'autre terminé en ure, et l'on achève par le nom
de l'élément positif; le corps jgi ! se nomme chloro-iodure de
mercure.
Lorsque les sels sont sulfurés, séléniés ou telluriés, on peut encore adopter des noms tirés des règles précédentes. Le sel CS*K*, par exemple, pourra être appelé sulfure double de potassium et de carbone, tout aussi bien que sulfocarbonate de potassium. La dernière de ces dénominations est cependant préférable et finira par être seule usitée.
3* Acides, bases. Les sels qui ne contiennent que de l'hydrogène pour élément électro-positif sont appelés acides. On les dénomme en faisant suivre ce dernier mot du nom générique des sels qui leur correspondent, après avoir changé la terminaison aie en ique et la terminaison ite en eux.
L'acide qui correspond aux chlorates est l'acide chlorique ;
L'acide qui correspond aux chlorites est chloreux ;
L'acide qui correspond aux sulfocarbonates est l'acide sulfocafrbonique, etc.
Lorsque le groupe 110 constitue l'élément électro-négatif d'un sel, ce sel est une base ; on lui donne alors le nom générique hydrate, et on fait le nom spécifique comme dans les autres cas. Le composé KHO doit être nommé, d'après cela, hydrate de potassium (ou, conunc on dit encore par ancienne habitude, hydrate de potasse).
Composés quaternaires. Les composés quaternaires sont des sels qui contiennent tantôt un seul groupe négatif pour deux radicaux positifs, tantôt un seul radical positif pour deux radicaux négatifs, tantôt enfin un seul radical négatif ternaire et un seul radical positif.
1" Il y a un seul radical négatif et deux radicaux positifs. Si,
parmi les radicaux positifs, ne se trouve pas l*hydrogène, le nom du sel se forme comme à l'ordinaire ; seulement on fait suivre le nom générique de l'épithète double, suivie elle-même des deux noms spécifiques. Le corps SO*",K.Na, par exemple, se nomme sulfate double de potassium et de sodium (ou, comme on a dit à tort, de potasse et de soude) .
L'hydrogène existe-t-il encore au nombre des éléments positifs, on a un sel acide ; on fait alors suivre le nom générique du mot acide ou on le fait précéder de la préfixe bi.
Ainsi, l'on connaît deux sulfates de potassium, l'un neutre SO*'',K*; l'autre acide SO*,KH. Ce dernier se nomme sulfate acide ou bisulfate de potassium. Quand le sel acide contient plusieurs atomes d'hydrogène, on en indique le nombre par les préfixes mono, bi, tri, iétra, qu'on met avant le mot acide.
2'' Il y a un seul radical positif et deux radicaux négatifs. Si, parmi les radicaux négatifs, ne figure pas l'oxhydryle HO, on termine le nom de l'un d'eux par la lettre o, et l'on y joint le nom du second terminé en ate ou en ite, puis on achève comme à l'ordhiaire.
Le composé AzO^ïClO^jPb" se nommerait azoto-chlorate ou cliloroazotate de plomb.
Quand le groupe 110 figure au nombre des radicaux négatifs, on dénomme le sel comme s'il ne contenait que l'autre radical négatif, et l'on fait suivre le nom générique du mot basique, ou on le fait précéder de la préfixe sous.
Ainsi, l'on connaît deux azotates de bismuth, l'un neutre (AzO^)5Bi'", et l'autre basique (Az03)(H0)-Bi'". Ce dernier se nomme azotate basique ou sous-azotate de bisnmth.
Le sel contient- il plusieurs molécules du groupe 110, on fait précéder le mot basique des préfixes mono, bi, tri, iétra, qui en font connaître le nombre.
d"" Il y a un seul radical positif et un seul radical négatif ternaire. Le nom générique se fait comme d'habitude ; toutefois, on le fait précéder par certaines préfixes. Ces préfixes indiquent la nature des corps faisant partie du groupe négatif, et autres que l'élément auquel est donnée la terminaison ate. Ainsi, l'on appellerait bioijcu* sulfocarbonate de potassium le sel qui aurait pour fornnile C()*SK*.
Corps qui conllennent plas de quatre élémentai. La iionienclature de ces composés suit les mêmes régies que celles des
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composés quaternaires. H est inutile d'y revenir. Nous citerons seulement quelques exemples :
Le phosphate PO*'",Na,KXi prendrait le nom de phospiiate de potassium, de sodium et de lithium (ou, comme on dit à tort, de l>otasse, de soude et de lithine). Le composé PO*''',SO*'',AzO^Fe* sérail du phospho-sulfo-azotate de fer.
Le sel {CSOîSej^li* serait du sulfoxyséléniocarbonale de potassium, etc.
SOLUBILITE.
Certains corps solides jouissent de la propriété de passer à l'état liquide lorsqu'on les mêle avec d'autres corps qui affectent déjà cet état, et de rester intimement mélangés avec ces dernières substances. On dit alors que ces corps sont solubles dans ces liquides, L»t la propriété qu'ils possèdent est dite solubilité.
Les exemples de solubilité abondent : le sucre est soluble dans l'eau, la graisse est soluble dans l'essence de térébenthine.
Lorsqu'un corps se dissout dans un hquide, on observe tantôt un accroissement, tantôt un abaissement de température. II pourrait arriver aussi que la température ne variât pas.
Ces pliénomènes s'expliquent ainsi :
Tout corps qui passe de l'état solide à l'état liquide consomme une certaine quantité de chaleur, et abaisse, par conséquent, la température extérieure. Dès lors, il est évident que, dans toute dissolution, la température du dissolvant doit baisser ; de plus, comme tous les corps n'exigent pas la même quantité de chaleur pour changer d'état, il est également évident que le froid produit par la dissolution doit présenter une intensité variable suivant la «alure des corps dissous.
Il en serait ainsi si un autre phénomène ne venait nuidre es résultats plus complexes. De fait, il suflit que le corps qui se lissoiit puisse exercer une action chimique sur le dissolvant i)Our lu'uiie élévation de tenq»érature se produise et vienne compenser des degrés divers le refroidissement résultant de la liquéfaction. ^11 voit donc que le résultat observé est seulement une différence. 'Il a du froid dans le cas où la chaleur développée par la conibi- ;ûson est plus faible que le froid produit par la dissolution ; on
a de la chaleur quand c'est l'inverse qui a lieu. Enfin la température ne varierait pas si les deux effets se compensaient exactement.
Les lois qui régissent la solubilité des corps sont loin d'être exactement connues : à côté des règles générales il y a des exceptions.
Première loi. A une même température, la quantité d'un corps solide qu'un liquide peut dissoudre est limitée. Lorsqu'un liquide a dissous tout ce qu'il peut dissoudre d'un corps à une température donnée, on le dit saturé. Les dissolutions, comme les combinaisons ordinaires, se font donc en proportion définie.
Deuxième loi. Lorsqu'un liquide est saturé d'un corps, il peut encore dissoudre un autre corps ; souvent même la solubilité de cet autre corps est augmentée par la présence du premier dissous. Ce dernier phénomène doit être attribué à la production de nouveaux composés formés par la double décomposition des deux corps primitifs.
Troisième loi. La solubilité des corps augmente généralement avec l'élévation de la température : 100 parties d'eau dissolvent
10 parties d'azotate de baryum à 10", et 36 parties du même sel à 100". Néanmoins cette loi n'est pas constante. Outre que l'accroissement de la solubilité pour un même accroissement de température est loin d'être le même pour tous les corps, il en est qui sont plus solubles à froid qu'à chaud, le sulfate de thorium est du nombre, et il en est d'autres qui présentent des irrégularités plus grandes encore. Le sulfate de sodium est soluble dans l'eau, et sa solubilité s'accroît jusqu'à -h 33" à mesure que la température s'élève. Mais au-dessus de 33% si la température s'élève encore, la solubilité du sel va en décroissant.
Pour expliquer ce fait curieux on suppose le sel qui se dissout entre 0" et 33", combiné avec une certaine quantité d'eau, tandis qu'à 33" cette combinaison se détruirait en laissant le sel anhydre.
11 suffit alors de supposer que le sel hydraté obéit à la loi générale, et qu'au contraire la solubilité du sel anhydre décroît à mesure que la température s'élève pour que l'anomalie disparaisse. Malheureusement cette exphcation est toute hypothétique.
Quatrième loi. Les corps, en se dissolvant dans les liquides, élèvent toujours le point d'ébuUition de ces derniers. La quantité dont ils rélèvent varie avec les corps. Elle est probablement pro-
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portionnelle à l'énergie de la combinaison que le liquide contracte avec la molécule solide.
Voici une table qui indique le nombre de degrés dont e&i retardée l'ébullition de l'eau par un poids de divers corps capables de la saturer à la température à laquelle elle bout sous leur influence :
PROPORTION DES CORPS POINTS
NOMS DES COftPS. POUR 100 d'eAU. d'ÉDULLITION.
Chlorure de baryum 60,1 104**,3
Chlorure de sodium. . ... 41,2 108%3
Chlorure d'ammonium . . . 88,9 114%2
Chlorure de strontium. . . . 117,5 117%8
Azotate de sodium 224,8 121%0
Azotate de calcium 362,0 151%0
Chlorure de calcium 325,0 179%5
La solubilité de chaque corps variant avec la température, on a construit des lignes dites courbes de solubihté et destinées à la faire connaître à quelque degré du thermomètre que ce soit. Voici le principe de ces courbes.
On mène deux lignes (voir ci-contre la fig. 10) perpendiculaires l'une sur l'autre. La ligne horizontale, ligne des abscisses, est divisée en un certain nombre de parties égales, dont chacune représente un degré du thermomètre centigrade. La hgne verticale, ligne des ordonnées, est divisée en parties égales entre elles, mais qui ne sont pas nécessairement égales à celles de la ligne horizontale.
S'agit-il de déterminer la courbe de solubilité d'un corps, on cherche par l'expérience quelles sont les quantités de ce corps dissoutes dans 100 parties de dissolvant, et cela à diverses températures.
Cela fait, des divisions qui indiquent ces températures on élève des.pcrpendiculaires sur la ligne horizontale, puis sur la ligne verticale on prend des longueurs proportionnelles aux quantités du corps dissoutes aux diverses températures pour lesquelles la détermination de la solubilité a été faite. De chacun des points ainsi tracés sur la ligne des ordonnées on élève des perpendiculaires ; ces lignes rencontrent celles élevées perpendiculairement à la ligne des abscisses. On joint enlin tous les points d'intersection par une courbe continue qui est la courbe de solubilité cherchée.
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Il sullit, pour que la courbe représenle la sotubililé à tous les tlegrés du tliermomètre avec une eiactilude suRisaiite, que l'on ait fait de 10 à SO déterminations.
Lorsqu'on veut ensuite, à l'aide de cette courbe, conuaitre la scilubilité d'un corps à une température quelconque, on élève une perpendiculaire sur le point de la ligne des abscisses où se trouve inscrite cette température. Cette perpendiculaire coupe la courbe de solubilité en un certain point ; de ce point on abaisse une perpendiculaircsur la ligne des ordonnées. La longueur de cette dernière ligne interceptée entre la perpendiculaire abaissée sur elle et la ligne des abscisses, représente la quantité du corps susceptible de se dissoudre à cette température.
La question importante est dbnc de pouvoir déterminer avec eiactitude la solubilité d'un corps dans un dissolvant; deux méthodes jKuvent être employées pour atteindre ce but.
I'hehiëre m£thodi!. Elle consiste à évaporer avec soin un poids uoiiiiu 1' d'une solution saturée à une certaine température, et à pesi'r le résidu parfaitement sec, soit son poids P; P — ^1" représenle le poids de l'eau évaporée. Une simple proportion donne ensuite la quantité du corps soluble que dissoudraient 100 parlics d'eau ik la mémo température. On a, en elTet :
l'our opérer cette dessiccation, on place un poids connu de la
rie. u ■lissulullon dans un petit ballon taré {fig. 11) que l'oi
avec quelques charbons. A la fin de l'opération, pour enlever les dernières traces d'humidité, on injecte avec précaution de Pair dans le ballon à l'aide d'un petit tube de verre adapté à la buse d'un soufflet au moyen d'un tube de caoutchouc. Il faut avoir soin de tenir toujours le ballon incliné pour éviter les projections.
Deuxième méthode. Au lieu d'évaporer la solution après Pavoir pesée, on y ajoute un réactif capable de précipiter le corps qui y est ou au moins un de ses éléments. On recueille le précipité, on le lave, on le dessèche, on le pèse; et de son poids on déduit celui du corps qui était en dissolution.
Voici un exemple : soit à déterminer la solubilité du bromure de sodium, on ajoute de l'azotate d'argent à la solution de ce sel, et, après l'avoir recueilli sur un 'filtre, lavé et séché, on pèse le bromure d'argent qui s'est précipité ; soit P son poids. Gonune ou sait que 188 parties de bromure d'argent contiennent 80 parties de brome, on connaîtra le poids de brome contenu dans P de bromure d'argent à l'aide de la proportion :
80 ^ P 188:80::P:a; d'où x=z-^!jQ^ = B
en appelant B la valeur de x supposée connue.
On sait que, pour se saturer, 80 de brome exigent 23 de sodium et donnent 103 de bromure de sodium, on aura la quantité de bromure de sodium contenu dans la dissolution, au moyen de la proportion :
B:a:, d'où x
Le poids du bromure de sodium étant connu, on achèvera le calcul comme précédemment.
Ce procédé est seul applicable toutes les fois que les corps dont il s'agit de déterminer la solubilité sont décomposables par la chaleur.
Quel que soit le procédé employé, la partie principale de l'opération est d'obtenir une dissolution saturée. On peut y arriver de deux manières différentes.
Le moyen le plus simple et en même temps le plus sûr consiste à placer dans le liquide un excès du corps à dissoudre, et à abandonner le tout pendant un temps suflisant dans un milieu dont la température soit constante.
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Le second moyen n'est applicable qu'aux corps qui, selon la règle générale, se dissolvent plus à chaud qu'à froid. Il consiste à saturer le liquide à une température plus élevée que celle où l'on veut faire la détermination, et à le laisser ensuite se refroidir. L'excès du corps dissous se dépose, et lorsque le thermomètre marque le degré voulu, il ne reste plus qu'à décanter.
Ce procédé est sujet à l'erreur. Il arrive souvent que, lorsque la température s'abaisse, l'excès du corps soluble qui devrait se déposer ne se dépose pas ; le liquide contient alors en dissolution une quantité de ce corps supérieure à celle qu'il en aurait prise si l'on eût fait la solution directement à cette température. Toutefois, il suffit généralement, dans ce cas, d'agiter là liqueur pour que l'excès du corps dissous cristallise ; les liqueurs qui sont dans ces conditions portent le nom de dissolutions sursaturées.
Pour les obtenir, il faut les abriter du contact de l'air pendant le refroidissement. On y parvient soit en les enfermant dans un tube scellé à la lampe, soit en les recouvrant d'une couche d'huile,
Fiff. 12.
ou simplement en les plaçant sous une cloche. 11 suffit, dans le premier cas, dchriser la pointe du tube qui les contient ; et, dans 1(» second, d'agiter le liquide avec une baguette de verre pour amener la cristallisation.
L'expérience réussit très-bien avec le sulfate de sodium. On verse dans un tube de verre à entonnoir (fig. 12) une solution de ce sel saturée à chaud, en ayant soin de remplir les^ environ de la capacité du tube ; puis on fait bouillir le liquide alin de chasser
l'air au moyen de la vapeur d'eau, et pendant l'ébullition on ferme à la lampe dans la partie étranglée. On peut alors laisser refroidir l'appareil sans que le sulfate de sodium cristallise ; mais si l'on vient à briser la pointe du tube, la cristallisation se fait aussitôt, et le liquide se prend en masse ; en même temps on observe un dégagement de chaleur, phénomène inverse de celui qui accompagne la dissolution.
Lorsqu'on a obtenu une dissolution sursaturée en la mettant à l'abri de l'air, soit au moyen d'une couche d'huile, soit au moyen d'une cloche, on observe certains phénomènes curieux :
Ainsi, trempe-t-on une baguette de verre dans une telle solution, elle cristallise à l'instant. La baguette perd toutefois sa propriété si elle est chaude, ou si après avoir été chauffée elle s'est refroidie à l'abri de l'air.
Fait-on passer un courant d'air ordinaire à travers une dissolution sursaturée, la cristallisation a lieu aussitôt. L'air, au contraire, cesse de déterminer la cristallisation, si avant d'arriver dans la solution il passe par un tube chaud, ou s'il traverse une série de tubes en U vides, ou s'il se tamise à travers du coton.
Ces faits, au premier abord extraordinaires, s'expliquent cependant fort aisément :
La cristallisation des dissolutions sursaturées est due aux pous^ sières qui se déposent sur les objets, ou que l'air tient en suspension. De plus, on a démontré que pour que ces poussières jouissent de cette propriété, elles doivent contenir des traces de la matière cristallisée qui (Constitue la dissolution sursaturée ou d'un corps isomorphe.
Or, lorsqu'on tamise l'air, ou qu'on le fait passer à travers une série de tubes en U, on le prive de ses poussières. Et lorsqu'on le chauffe on fait perdre à celles de ces poussières qui pourraient amener la cristallisation, leur forme cristalline, et avec cette de^ nière leur faculté de servir de noyau à un cristal.
Solubilité des gaz. Les lois que nous venons d'étudier comme s'appliquant à la solubilité des corps solides, ne s'appliquent phis à la solubilité des gaz.
Lorsqu'un liquide dissout un solide, l'affinité des deux corps détermine seule le changement d'état du solide, et comme ce changement d'état exige du calorique, la chaleur favorise la dissolution.
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Lorsque c'est un gaz qui se dissout, raffinité du liquide pour le gaz délermine encore un changement d'état, mais en ordre inverse. Ce nouveau changement d'état, au lieu d'être accompagné d'une ahsorption de calorique, est accompagné d'un dégagement de chaleur. 11 est évident, d'après cela, que si l'on chauffe, on tendra à produire un effet inverse de celui qui résulte de l'affinité des deux corps, c'est-à-dire à détruire la dissolution.
Ce que le raisonnement nous conduit à admettre, l'expérience nous le démontre. Les quantités de gaz dissoutes dans un liquiSe décroissent avec l'élévation de la température, et lorsque celle-ci est suffisamment élevée, la totalité du gaz redevient libre.
D'un autre côté, lorsqu'on comprime les gaz on en rapproche les molécules, e't l'accroissement de la force attractive qui agit entre ces petites masses en est la conséquence. En comprimant les gaz, on produit donc le même effet que si on les refroidissait. Cela est si vrai, qu'on parvient à liquéfier les gaz par le seul effet de la pression.
Nous en conclurons que la pression doit, comme l'abaissement (le la température, favoriser la dissolution des gaz, et ici encore le raisonnement est confirmé par l'expérience.
Les gaz, en effet, se dissolvent proportionnellement à la pression. Quand celle-ci devient deux, trois, quatre fois plus grande, le poids du gaz dissous- devient aussi deux, trois, quatre fois plus grand.
On peut encore exprimer ce principe en disant qu'un liquide à une température donnée dissout toujours le même volume d'un gaz, quelle qu'en soit la pression. Comme à volume égal les poids des gaz sont proportionnels aux pressions qu'ils supportent, il est évident que les deux énoncés se confondent.
Ou a dans l'eau de Seltz un exemple vulgaire de l'action de la iression sur la solubilité des gaz. Cette eau a été saturée d'anhy- Iride carbonique à 5 atmosphères ; aussi, lorsqu'on la met en :oiiiniunication avec l'atmosphère ordinaire, la pression diminuant les |, les I (lu gaz dissous se dégagent et produisent une mousse •oiisidérable.
Voyons maintenant ce qui se passe lorsqu'un liquide agit, non ,dns sur un gaz unique, mais sur un mélange de plusieurs gaz.
Soit un mélange de deux gaz A et B, dans leciuel A entre pour I, et B pour J ; si, le volume restant le même, le gaz B disparaissait,
le gaz A occuperait seul tout l'espace et aurait, par suite, une pression 5 fois moindre que celle du mélange primitif. Il serait alors susceptible de se dissoudre proportionnellement à cette pression. Appelons P la quantité qui s'en dissoudrait.
Si le gaz A disparaissait, B occuperait seul tout l'espace et aurait une pression qui serait les | de celle du mélange. Il pourrait se dissoudre proportionnellement à cette pression. Soit P' la quantité qui s'en dissoudrait.
On constate que lorsque les deux gaz sont mélangés, les quantités respectives de A et de ^ qui se dissolvent sont égales à Pet à F.
C'est ce qu'on exprime en disant : Lorsqu'un liquide agit swr m mélange de plusieurs gaz, il dissout de chacun d'eux ce qu'il en dissoudrait si ce gaz était seul avec la part de pression qui lui rement dans le mélange.
EAU D'INTERPOSITION, EAU DE CRISTALLISATION, EAU DE CONSTITUTION
Lorsqu'un corps cristallise, il arrive quelquefois que les cristaux, en ge superposant, emprisonnent une certaine quantité de l'eau mère (dissolution dans laquelle le cristal se forme). Dans ce cas, l'eau emprisonnée ne présente aucun rapport de composition constant avec le cristal ; elle s'y trouve à l'état de simple mélange. On l'appelle eau d'interposition.
Par contre, beaucoup de cristaux contiennent de l'eau en proportion dt^fmie et à l'état de véritable combinaison. Cette eau combinée porte le nom d'eau de cristallisation.
Un même corps peut cristalliser avec des proportions d'eau différentes, selon les conditions dans lesquelles les cristaux ont pris naissance ; ainsi, le sulfate de nwgnésium cristallisé à la température ordinaire relient 7 molécules d'eau et répond à la formule :
Mg" r
Au lieu de la formule de l'eau 11*0 on écrit souvent pour désigner l'eau de cristallisation aq (abréviation de aqua). Le même sel au
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dessous de 0" se dépose de sa dissolution avec 12 molécules d'eau et répond à la formule :
^jJ*IJ02 + 12H*0 ou 12 aq.
L*eau de cristallisation ne parait pas jouer un rôle important dans la constitution du corps auquel elle est unie. Lorsqu'on la chasse à l'aide d'une chaleur suffisante et qu'on redissout ensuite le corps, on peut le faire cristaUiser de nouveau ; il reprend alors toute l'eau qu'il avait perdue. On observe dans ce cas que pas une de ses propriétés physiques ou chimiques n'a été modifiée.
Celte eau, au contraire, joue un rôle important dahs la forme du cristal ; si on l'élimine par la chaleur, le cristal se détruit.
Les corps qui contiennent de l'eau de cristallisation et dont la solubilité s'accroît avec la température, donnent quelquefois lieu à un singulier phénomène. Lorsqu'on les chauffe, ils se dissolvent dans leur eau de cristallisation et paraissent fondre ; si l'on continue à les chauffer, l'eau s'évapore et le corps reprend l'état solide. Ce n'est qu'à une température beaucoup plus élevée qu'il fond réellement. Cette fusion apparente a reçu le nom de fusion aqueuse par opposition avec la fusion vraie qu'on appelle fusion ignée.
11 est des cristaux qui peuvent perdre leur eau de cristallisation en totalité ou en partie par simple exposition à l'air, et qui en môme temps tombent en poussière; on les dit efflorescents. Le sulfate de sodium jouit à un haut degré de cette propriété.
D'autres corps, au contraire, ont une telle affinité pour l'eau qu'ils s'emparent de celle que l'atmosphère contient à l'état de vapeur ; on les appelle déliquescents. Le carbonate de potassium est de ce nombre ; lorsqu'on l'abandonne pendant quelques jours au contact de l'air, au lieu du corps solide qu'on a laissé on retrouve une solution sirupeuse.
On s'est demandé si l'eau existe dans les cristaux à l'état liquide ou à l'état solide. La chaleur spécifique de la glace différant de celle c|e l'eau, on a pu résoudre le problème.
On sait que la quantité de chaleur nécessaire pour élever de 1* la température d'un composé est égale à la somme des quantités qu'absorbe chaque composant en particulier. Si donc on appelle M, M', M" les masses de trois corps, et C, C, C" leur chaleur spécifique, la quantité de chaleur capable d'élever de 1° M -f M' -\- M",
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sera MC -h M'C -f- WC". La quantité de chaleur qui élèvera de
V l'unité de poids du composé, c'est-à-dire la chaleur spécifique
MC4-M'C''-fM''C'' de ce dernier, sera ,, . .,, . „„ — .
Or, les cristaux hydratés ont une capacité calorifique qui est
}l[Q _i_ ]yi'C'
donnée par la formule • ,. \., en représentant par M et M', C et
C les masses et les capacités calorifiques respectives du corps anhydre et de l'eau ; à la condition toutefois de faire C égal à la chaleur spécifique de la glace. C'est donc à l'état de glace que l'eau existe dans les cristaux.
Pour déterminer la proportion d'eau de cristallisation qii*un cristal renferme, on pèse une certaine quantité de ce dernier réduit en poudre ; soit P son poids. On le place ensuite dans une étuve chauffée À 100° par l'eau bouillante, ou dans une étuve à huile chauffée à 120*, 140% 200% etc., etc., selon la facilité avec laquelle il se déshydrate. On prolonge l'action de la chaleur jusqu*à ce que deux pesées successives n'indiquent plus aucune perte de poids ; soit P le poids de la matière desséchée, P — F représente l'eau de cristallisation. On peut, connaissant ces nombres, déterminer à l'aide d'une proportion le poids de l'eau qui est combinée avec une molécule du corps anhydre. Q étant le poids moléculaire du corps, il \ient,
en effet, P : P — P' : : Q : .r, d'où .t = !M£^lL]. i\ suffit de diviser
X par le poids moléculaire de l'eau, c'est-à-dire par 18, pour savoir quel est le nombre de molécules d'eau combinées avec une molécule du corps et pour coiniaitre la formule du cristal.
Quelquefois les corps , cl surtout les substances organiques, perdent de l'eau sous l'influence de la chaleur et sont par ce fait môme altérés dans leurs propriétés à tel point que, redissous dans i l'eau, ils ne reprennent plus leurs caractères primitifs.
L'acide citrique, par exemple, cristallisé à froid, a pour formule C«ll»()^ -H aq. A 100° il perd son eau de cristallisation ; mais si on le chauffe plus fortement, il perd encore une molécule d'eau. Sa formule devient alors C^llW.
Le composé déshydraté constitue un acide nouveau, Pacide aconitique, entièrement différent de l'acide citrique et incapable de régénérer ce dernier sous l'influence de l'eau.
L'eau dont i'élhnination détermine un changement dans la nature
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(les corps se nomme eau de constitution. Existe-t-elle toute formée dans les molécules des composés qui la perdent? On l'ignore; il est probable toutefois qu'elle se forme de toutes pièces, au moment même où l'on chauffe, par suite de, l'union d'une partie de l'hydrogène avec une partie de l'oxygène que renferment les corps sur lesquels on opère. On conçoit que l'action de la chaleur puisse produire une semblable modification dans une molécule complexe, et il n'est nullement nécessaire d'admettre, pour expliquer le phénomène, que l'eau soit toute formée dans les molécules dont il s'agit.
POLYMORPHISME, ALLOTROPIE, ISOMÉRIE.
Rien n'est plus malaisé que de définir ces trois mots et de déterminer exactement leurs acceptions respectives.
Il existe une vaste série de phénomènes dont le polymorphisme constitue les premiers termes, l'allotropie les termes intermédiaires, et l'isomérie les termes extrêmes. Or, lorsqu'on divise une série en plusieurs parties, on assigne à chacune d'elles certains caractères distinctifs pris de ses moyens termes ; quant aux termes extrêmes, ils participent toujours des propriétés des deux groupes qu'ils séparent. Il en résulte que les groupes dont nous parlons ne peuvent être distingués par des caractères d'une valeur absolue. Il faut donc, pour définir le polymorphisme, l'allotropie, et l'isomérie, donner de ces trois expressions une idée claire, sans s'inquiéter si on laisse en dehors certains faits dont le classement est difficile, défaut inhérent au système même de la classification.
Les solides que l'on fait cristaHiser'dans des conditions différentes cristallisent quelquefois dans deux systèmes différents. On les dit alors polymorphes. Le soufre, qui par voie de dissolution cristallise en octaèdres du quatrième système, cristallise par voie de fusion en prismes à base rhombe du cinquième système. C'est un corps polymorphe.
Le mot polymorphe, créé pour les différences qu'offrent les corps dans leur cristallisation, a reçu ensuite une extension plus î>ran(le. M. Dumas l'a appliqué à des changements de coloration et de consistance qui se produisent par l'action de lachaleur.
On peut dés lors définir le polymorphisme : La faculté que possèdent des corps chimiquement identiques de jouir de propriétés
physiques différentes selon les conditions dans lesquelles ils sont placés.
De mùiiie qu'un corps placé dans des conditions dissemblables peut éprouver des modifications dans ses propriétés physiques, il peut en éprouver dans ses propriétés chimiques ; dans ce cas, on a des faits d'allotropie ou d'isomérie.
Ces deux derniers mots sont cependant fort loin d'être synonymes.
Après avoir étudié avec soin les diverses acceptions dans lesquelles ces deux mots ont été pris, je suis resté convaincu que les chimistes ont instinctivement désigné sous le nom d'allotropie des faits dans lesquels, tout en voyant des corps jouir de propriétés chimiques différentes, on peut constater que c'est toujours le même corps qui est ainsi modifié.
Au contraire, on a appelé isomères des corps entièrement distincts, mais ayant même composition qualitative et quantitative.
Ainsi, le phosphore est-il chauffé, il change de propriétés, comme nous avons déjà eu occasion de le dire; ce changement porte même sur ses propriétés chimiques. Yient-on à chauffer plus fort, le phosphore recouvre ses propriétés premières. Le phosphore peut donc exister sous deux états différents, mais c'est toujours du phosphore. Le phénomène est un phénomène (l'allotropie.
Comparons maintenant le formiate d'élhyle C^ITO* avec l'acétate de métyle C'*IFO-. Ces deux cor[)^ ont môme composition ; mais jamais ils ne peuvent se transformer l'un dans l'autre; il y a plus, vient-on réduire leurs molécules au moyen des mêmes réactifs, les produits que l'on obtient sont tout à fait différents. Le formiate d'éthyle et l'acétate de méthyle sont deux corps parfaitement distincts, deux corps isomères.
Les chimistes ont bien senti, sans l'avoir jamais déterminé, que c'est là la différence qui existe entre l'allotropie et l'isomérie. Lorsqu'ils veulent désigner des faits d'allotropie, ils donnent au corps sur le(iuel on les observe un nom invariable et disent qu'il afl'ecte plusieurs états, tandis qu'ils donnent de noms parfaitement distincts aux corps isomères.
On ne donne pas deux noms au soufre, au phosphore, à l'hydrate ferrique; on dit que chacun de ces corps existe sous des états allotropiques distincts, mais on désigne par des noms différents le
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formiate d'éthyle et l'acétate de méthyle ; l'aldéhyde et l'oxyde d'éthylène, qui ont l'un et l'autre pour formule C*H*0; etc.
Un exemple tiré de l'histoire naturelle fera bien comprendre ma pensée : l'allotropie ne fait que des races, l'isomérie crée des espèces distinctes.
En résumé, on doit donc entendre par allotropie :
Cette propriété en vertu de laquelle un même corps peut avoir des caractères chimiques difféi'ents.
Et par isomérie :
Ce fait, que des corps différents peuvent présenter une composition qualitative et quantitative identique.
Au début, le mot allotropie n'avait été appliqué qu'aux éléments, plus tard, on l'a appliqué aussi à quelques composés ; nous l'appliquerons à tous les corps, en nous tenant dans les limites des définitions précédentes. Il en résulte que certains composés réputés isomères ne seront pour nous que des modifications allotropiques d*un seul et même corps ; pour ne citer qu'un exemple : l'acide tartrique, qui dévie à droite le plan de polarisation de la lumière, l'acide tartrique qui dévie à gauche le même plan de polarisation, et celui qui ne le dévie pas du tout, ne sont pas, à nos yeux, trois composés isomères, mais bien un même composé qui affecte plusieurs états allotropiques.
Les corps isomères peuvent présenter entre eux des rapports de composition différents ; de là plusieurs classes d'isomères.
Ces classes, selon M. Bertlielot, sont au nombre de cinq ; nous en conserverons seulement quatre, parce que dans la cinquième et sous le nom d'isomérie physique, M. Bertlielot place ce que l'on appelle généralement allotropie.
Premiers classe. Elle renferme des corps qui n'ont d'autres rapports que leur identité de composition, sans qu'on puisse observer les moindres analogies dans leurs métamorphoses. Leurs molécules correspondent d'ailleurs à des formules, tantôt identiques, tantôt multiples les unes des autres.
Ce sont les isoméries par composition équivalente. Comme exemples nous citerons : l'alcool allylique et l'oxyde de propylène, dont la formule commune est C^II^O; la lactide et l'acide acrylique, qui ont tous deux pour formule CM1*0*; l'acide lactique, qui répond à la formule C^IW'*, et la glucose, qui répond à la formule C^II'^O", double de la précédente.
Deuxième classe. On y rencontre des composés formés parTunion de composants différents, mais présentant de tels rapports que dans le fait de la combinaison il s'établit une espèce de compensation ; l'un des génératem[*s du corps isomère possédant en plus ce que l'autre possède en moins, relativement aux générateurs de l'autre corps isomère.
Ce sont les isoméries par métamérie. Les faits de cet ordre sont nombreux. Le formiate d'étliyle et l'acétate de métiiyle nous en
fournissent un exemple. Dans le formiate d'éthyle rr^n^ { le radical acide CIIO contient un atome de carbone et deux atomes d'bydrogène de moins que le radical acide C*11H) de Tacétate de
méthyle p^^. j ; mais par contre le radical méthyle CH* qui est
dans l'un de ces corps, contient Cil* de moins que le radical étiiyle C*IP qui fonctionne dans le premier. En lin de compte, les deux composés contiennent donc le même nombre d'atomes de chaque élément composant.
TiioisiKME CLASSE. Elle compreud tout un groupe de substances dont les propriétés sont semblables et la composition centésimale identique, mais dont la composition moléculaire diffère, le poids moléculaire des unes étant un multiple du poids inoléculaire des autres.
Ce sont les isoméries par polymérie. A titre d'exemple nous cito rons : l'élhyléne C*IH, le propylènc C^IP, le butylène C*\î^.
Quatrième classe. On y range des corps qui ont même composition centésimale et même formule ; qui déplus présentent le mènie système général de réactions ; mais qui restent distincts par un certain nombre de propriétés physiques et chimiques, qu'ils conservent on traversant leurs combinaisons ou du moins quelquesunes d'entre elles.
Ce sont les isoméries proprement dites. L'alcool propylique et l'alcool isopropylique, dont la formule est C'il^O; l'acide butyrique et l'acide isobutyrique, qui l'un et l'autre ont pour formule C*I1»0-; l'acide toluiquc et l'acide alpha-toluique, dont la formule est C^ll'^O-, appartiennent à cette classe (*).
(*) A ces diverses classes d'isomérie M. Berthclol ajoute la Kénotnérie oummérie des corps formés par l'élimination (Vêlements différents on identiques, aux dépens de composés distincts. Ainsi, l'aldéhyde et l'oxyde d'êlhylène, quîonl
CLASSIFICATION DES COUPS
CLASSIFICATIO'.
Comme nous avons déjà eu occasion de le dire, on a rangé les corf>s simples en une série telle que chaque corps y soit électropositif relativement aux éléments qui le précédent, et électro-négatif relativement à ceux qui le suivent.
(]ette série n'indiquant ni les analogies ni les différences de propriétés que présentent les corps, il ne peut être rationnel de l'appliquer à l'étude.
On a également divisé les corps en métalloïdes et métaux, et subdivisé ensuite chacune de ces classes. Les caractères qui servent à établir cette division sont loin d'être suffisants.
La seule classification naturelle consisterait à faire de tous les corps simples plusieurs familles, dont chacune contiendrait ceux qui ont la même atomicité. Puis, dans chaque famille, on rangerait les corps entre eux en se basant sur le principe de la sériation électrique.
Ainsi la première famille renfermerait les corps monatomiques : lluor, chlore, brome, iode, hydrogène, argent, lithium, sodium, potassium, rubidium, césium, et probablement le thallium. Les premiers de ces corps sont électro-négatifs et les derniers électropositifs.
Xoiis nous en tiendrons cependant à la classification qui divise les corps en métalloïdes et métaux, en ajoutant toutefois aux métalloïdes certains éléments jusqu'ici réputés métaux, mais qui lUi peuvent plus être séparés aujourd'hui du silicium. Quant aux subdivisions, nous nous appuierons, pour les faire, sur l'atomicité des corps. Nous ferons cependant quelques exceptions à cette règle générale, et quelquefois nous classerons certains coi'ps non pas selon leur atomicité absolue, mais selon leur quanti valence la plus ordinaire. Nous agirons ainsi toutes les fois que l'atomicité absolue ne se manifeste que dans des cas fort rares, comme cela a lieu pour l'oxygène, le soufre, le sélénium et le tellure, qui sont au fond létratomiques, mais qui fonctionnent
tous deux pour formule Csll*0 et qui dérivent, la luemière, de l'alcool C*H60 par êliinination de H*, et le deuxième du glycol C-ll'îO* par élimination de 11*0, seraient des cori>s kénoméres. .Nous n'avons pas conservé cette classe d'isomérie^ qui ne s'appuie pas sur la constitution des corps et dont la création nous parait arbitraire.
presque toujours comme bivalents, et comme on le remarque aussi dans l'iode, qui se comporte dans l'immense majorité des cas comme monovalent, bien qu'il soit triatomique.
Le tableau suivant met en relief les différences qui distinguent les métalloïdes des métaux :
UETALLOIDES
1* Plusieurs métalloïdes sont gazeux,
2* Les métalloïdes n'ont généralement pas l'éclat dit métallique.
5* Les métalloïdes conduisent généralement mal lachaleuret l'électricité.
4* Les métalloïdes ont une densité relativement faible.
5* Les oxydes des métalloïdes, en se combinant à l'eau, produisent ordinairement des acides, rarement des bases.
6* Les métalloïdes sont toujours électro-négatifs dans les composés qu'ils forment en s'unissant aux métaux.
MÉTAUX
Il n'y a aucun métal gazeux.
Les métaux jouissent de l'éclat dit métallique.
Les métaux sont bons conducteurs de l'électricité et du calorique.
Les métaux ont une densité relativement forte.
Les oxydes des métaux, en se combinant à l'eau, produisent des bases, rarement des acides.
Les métaux sont toujours électropositifs dans les composés qu'ils forment en s'unissant aux métalloïdes.
Subdivision des métalloïdes. Nous diviserons les métalloïdes en cinq familles naturelles; notre classification est celle de M. Dumas, légèrement modifiée.
Première FAMaLE. Elle contient les métalloïdes monatomiqiies. Ce sont : le chlore, le brome, l'iode, le fluor et riiydrogéne.
Deuxième FAMILLE. Elle renferme les métalloïdes diatoiniques,qui sont : l'oxygène, le soufre, le sélénium et le tellure.
Troisième famille. Elle ne contient jusqu'ici qu'un seul métalloïde, le bore, qui esftriatomique.
Quatrième famille. Nous y rangerons les métalloïdes tétratoniiques, savoir : le carbone, le silicium, le zirconium, le titane, l'étain et le thorium.
Cinquième famille. Elle renferme les métalloïdes pentatomiqiies, qui sont : l'azote, le phosphore, l'arsenic, rantiiiioine, le bisinulli, ruraniuin, le tantale, le niobiuin et le vanadium.
PREMIÈRE FAMILLE (MÉTALLOÏDES MONATOMIQUES
€HLORE
Poids atomique = 55,5 Poids moléculaire = 71.
Le chlore peut s'oblcnir soit en chauffant du bioxyde de manganèse avec de l'acide chlorhydrique, soit en chauffant le même oxyde avec un mélange d'acide sulfurique et de chlorure de sodium.
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Le chlore est gazeux dans les conditions ordinaires. 11 se liquéiie sous une pression de cinq atmosphères ; sa couleur est jaune verdâlre, .sa densité à l'état gazeux' est de 2,4482 et à l'état liquide de 1,33. 11 résulte de la grande densité du chlore gazeux que, si l'on l'ait dégager ce gaz par un tube dont l'extrémité débouche au fond
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clilore pur.
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CHLORE
Lorsqu'on refroidit à 0* la solution de chlore, on obtient des cristaux qui renferment 28 parties de chlore et 72 d'eau, ce qui correspond à peu près à la formule Cl*, 1011*0. Ces cristaux, enfermés dans un tube scellé à la lampe, s'y décomposent lorsqu'on les chauffe, et le gaz qui se développe, trop abondant pour se dissoudre dans l'eau devenue libre, se comprime au point de se liquéfier. Le tube contient alors deux couches : l'une de chlore liquide, l'autre d'eau saturée de ce métalloïde.
Le chlore se combine directement à l'hydrogène sous l'influence de la lumière : quand on soumet le mélange à la radiation solaire, la réaction est instantanée et une explosion en est la conséquence; à la lumière diffuse elle exige, au contraire, un temps assez long. A l'obscurité absolue la combinaison ne se fait pas ou du moins ne se fait qu'avec une extrême lenteur.
Le chlore se combine directement à la plupart des métaux et particulièrement au- mercure, ce qui empêche de le recueillir sur ce liquide.
L'arsenic et l'antimoine en poudre prennent feu spontanément lor.squ'on les projette dans un vase rempli de chlore ; le cuivre y brûle également lorsqu'il a été préalablement chauffé. Le phosphore s'y enflamme spontanément. ,
Si l'on fait passer du chlore et de la vapeur d'eau dans un tube de porcelaine chauffé au rouge, Teau est décomposée; l'oxygène est mis en liberté et de l'acide chlorhydrique prend naissance à rpoid et sous l'influence de la lumière, la solution de chlore subit ivec le temps une décomposition semblable.
En présence de l'eau, le chlore agit comme un oxydant énergique; I s'empare de l'hydrogène et met en liberté de l'oxygène, lequel, à élat naissant, a des affinités très-prononcées. On peut facilement paiisfonner, par ce moyen, l'acide sulfureux en acide sulfurique;
^,:jo. + g| + lljo = ,{^\) + «.;|„
Acide Chlore. Eau. Acide Acide
sulfureux. chlorhydrique. sullurique.
L<» chlore, on réagisssant sur les substances organiques, les noditie profondément, à cause de son affinité pour l'hydrogène |ue ces substances contiennent. 11 détruit les principes colorants »l les miasmes. Ces deux propriétés sont utilisées.
Dans l'industrie, on met à profit l'action décolorante pour le blanchiment des étoffes de lin et de coton.
En médecine, on utilise la propriété désinfectante pour assainir les lieux où se trouvent des miasmes.
BROniE Jjj
Poids atomique = 80 Poids moléculaire = 160.
Le brome s'obtient par le même procédé que le chlore, c'est-àdire en chauffant un mélange de bromure de sodium, de peroxyde de manganèse et d'acide sulfurique. On recueille les vapeurs dans un récipient refroidi. Le brome attaquant vivement les bouchons, il est bon d'employer des appareils dont toutes les pièces soient rodées à l'émeri.
Le brome est liqujde à la température ordinaire; sa couleur est alors d'un rouge brun foncé ; à — 20" il -devient solide et se prend en lames grises feuilletées ; vers 58" il se réduit en vapeurs jaunâtres.
La densité du brome liquide est 2,97, celle du brome en vapeurs est 5,54.
L'odeur de ce corps est très-irritante ; il attaque vivement les organes de la respiration.
Le brome se combine à l'eau à 0", en formant un hydrate cristallisable. Cet hydrate se détruit à 15 ou 20".
Les alfmités du brome sont de même nature que celles du chlore, toutefois le brome se combine avec plus d'énergie que le chlore à l'oxygène, et avec moins d'énergie à tous les autres corps. Il en résulte que le chlore chasse le brome de tous les composés que forme ce dernier avec des corps autres que l'oxygène, et qu'il esl chassé par le brome de ses composés oxygénés.
coaiBiNÂisoifs na chlore avec le brome.
On connaît seulement un chlorure de brome, mal étudié.
IODE
iltre riode pulvérulent qui se précipite ; soit par la môme réaction [ue le chlore et le brome, en substituant un iodure métallique aux jhlorures ou aux bromures.
L*iode est solide, cristallisé en paillettes grisâtres qui ont l'éclat nétallique. Il fond à 113" et bout au-dessus de 200\ Ses vapeurs >onl d'une magnifique couleur violette. L'odeur de l'iode a quelque inalogie avec celle du chlore, mais elle est beaucoup plus légère et peut être fort bien tolérée.
L'eau pure n'en dissout que ^ de son poids, mais elle en dissout des quantités considérables lorsqu'elle tient en dissolution des iodures ou de l'acide iodhydrique. L'alcool, l'éther, la benzine, le chloroforme et les essences dissolvent l'iode avec facilité.
La densité deTiode est 4,95, sa densité de vapeur 8,716. L'iode tache le papier et la peau en brun ; la coloration ne persiste pas.
Les quantités les plus faibles d'iode colorent en bleu intense l'amidon bouilli dans l'eau (empois d'amidon). La liqueur se décolore à cliaud et reprend sa couleur par le refroidissement.
Les affinités de l'iode sont de même nature que celles du chlore et du bronïe ; seulement, ayant pour l'oxygène une affinité plus énergique que ces deux corps, l'iode possède pour tous les autres éléments des affinités plus faibles que les leurs. Il en résulte que, tandis que le chlore et le brome le chassent de toutes ses combinaisons non oxygénées, c'est lui qui chasse le chlore et le brome de leurs composés oxygénés.
L'iode est très-employé en médecine, c'est un médicament précieux ; il guérit le goitre, lorsque ce dernier est dû non à une dégénérescence, mais à une simple hypertrophie du corps thyroïde ; surtout il empêche cette affection de se manifester. On a conseillé de mêler aux aliments un composé iodé dans les lieux où le goitre est endémique.
L'iode réussit encore dans la scrofule et dans les accidents tertiaires de la syphilis. M. Piorry dit en avoir obtenu d'excellents résultats contre la phthisie pulmonaire.
COMBINAISONS DE l'iODE AVEC LE CULORE ET LE BROME.
Chlorures d'Iode. On connaît deux chlorures d'iode : un protoehlorure ICI, et un perchlorure ICP. Ces deux chlorures s'obtiennent en faisant agir directement le chlore sur l'iode. Le chlore doit
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être en excès si l'on veut obtenir le perchlorure, et riode doit être en excès si c'est le protochlorure que l'on veut préparer.
Le protochlorure d'iode est liquide et le perchlorure solide ; tous deux, en présence d'une grande quantité d'eau et d'un excès de chlore, donnent naissance à de l'acide chlorhydrique et à de l'acide iodjque,
Bromures diode. En combinant directement le brome à l'iode on obtient, selon les quantités respectives de ces corps, soit un protobromure solide, soit un perbromure liquide.
FI.UOR ^||
Poids otomique :;;: 19 Poids molécuiaire = 38
Le fluor existe dans les composés qui portent le nom de fluorures et dans l'acide lïuorhydrique. La facilité avec laquelle il attaque tous les corps n'a pas permis jusqu'ici de l'obtenir à Télat de liberté,
hydrogéneJjI
Poids atomique =; 1 Poids moléculaire = S
L'hydrogène est contenu dans l'eau, où il entre en nu^me temps que l'oxygène.
On peut obtenir l'hydrogène libre en faisant passer de la vapeur d'eau sur de la tournure de fer placée dans un tube de porcelaine chauffé au rouge :
3Fe + 4(}{|o) = Fo'04 ^ ^^H | j
Fer. ^lu. Oxyde de fer Hydrogène.
* magnétique.
II est cependant plus commode de déplacer à froid riiydrogène des acides sulfurique ou chlorhydrique par un métal tel que le fer ou le zinc :
Hydrogène.
Cette opération s'exécute dans un flacon à deux tubulures (fiy. 14) ; dans l'une de ces tubulures est adapté un tube qui descend jusqu'au fond du liquide et permet de verser l'acide ; dans l'autre
Zn"
IIM ^ -
SO" 1 = Zn" (
Zinc.
Acide
Sulfate
Suliunquc.
de zinc
csl placé un lube qui s'arrête au niveau inférieur du iMuclion cl qui livre passage au gaz. On doit toujours, dans cette opération, employer un acide étendu, sinon le sulfate de zinc, iic trouvant
Fig. 14.
pas à se dissoudre, se dépose sur le métal, le préserve du contact de l'acide et empéclie l'opération de se conlinucr.
On peut encore obtenir l'iiydrogène en décomposant l'eau par le potassium ouïe sodium; on entoure de papier un morceau bien décapé de l'un ou de l'autre de ces métaux et on l'introduit sous une cloche remplie de mercure à l'eitrémité supérieure de laquelle se trouve un peu d'eau. Le métal s'élève, par suite de son faible poids spécifique, jusqu'au sommet de la cloche-, on voit alors l'eau et le mercure baisser, le potassium ou le sodium disparaître et la tloche se remplir d'hydrogène. La réaction qui s'accomplil csl la suivante :
KS
Celte réaction est Irop énergique pour qu'où puisse l'employer a la production coiiliime de l'Iiydrogéne, elle donne d'ailleurs quelquefois lieu à des explosions; mais on peut la modérer en employanl l'amalgame de potassium ou de sodium au lieu du iiiélal pur. On opère alors dans un appareil semblable à celui dans lequel un tr^ûtc le zinc par l'acide sulfuriquc,
Enfm on obtient de l'hydrogène ehiuiiqueinenl pur au moyen de
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i pile. On emploie à eel usage l'appareil {fy- 15) ; c'est ua flacon n verre muni à sa partie inférieure d'une tubulure dans laquelle si mastiqué un 111 de platine a recouvert d'une couche d'amalgame
Fig 15 de z ni. Le flacon est e suite rempli d eau acidulée par de l'acide sulfurique pur jusqu au niveau du goulot en S. Ce goulot est Tenné par un bouchon dans lequel on passe : 1' un fli de platine d, t un tube de d^agement E. Sur le trajet de ce dernier, on inlerposeun tube plus grand rempli de chlorure de calcium, corps très-avide d'Iiumidité et destiné à dessécher le gaz. Le fil de platine d pion},-); dans le liquide et se termine par une anse C à laquelle est suspendue une feuille du même métal. H suffit de mctlro le fd J en commimication avec le pûle négatif d'une pile de deux élément Bunsen, et Ictil a en communication avec le pûle positif de la même pile, pour que de l'hydrogène pur se dégage en C.
L'hydrogène est gaïeux ; il n'a pu être liquélié sous aucune pression et à aucune température ; il est Incolore, sans odeur ni saveur; sa densité est 0,0G93.
L'eau en dissout jj;, de sou volume environ. L'hydrogèue esl (éminemment combustible. Si on le l'ait dégager par un tube Irèseflilé et qu'on l'allume, il brûle avee une flamme peu éclairante et Irès-diâude ; c'est ce qu'on a appelé la lampe philosophique. Celle flamme dépose de la vapeur d'eaU sur les corps froids, ce qui démontre que l'eau est composée d'hydrogène el d'oxygène.
Lorsqu'on place aulonr de la nantiile de l'hydrogène un cylindre de verre ouvert à ses deitx i>xlr*'inHéa, on eiileiid un son que l'on
HYDROGÈNE
peut rendre à volonté plus grave ou ï>1us aigu en enfonçant plus ou moins le cylindre. Ce son a fait donner à l'appareil le nom d'harmonica chimique : il est dû à une série de vibrations qui ont lieu dans le cylindre par suite de la formation et de la condensation brusques d'une certaine quantité de vapeur d'eau.»
L'hydrogène, qui ne s'enflamme généralement à l'air que si on le met en contact avec un corps en combustion, peut s'enflammer spontanément sous l'influence de la mousse de platine (*). On a fondé sur cette propriété un appareil qui permet de se procurer très - facilement de la lumière, et qu'on nomme briquet à hydrogène (ftg. 16).
Cet appareil consiste en un récipient inférieur à pied percé d'une ouverture supérieure et d'une ouverture latérale. Au fond de ce récipient se trouve un gros cylindre de zinc vide à l'intérieur B. En outre de ce premier récipient, l'appareil en contient un second A qui possède à sa partie supérieure une ouverture fermée par un bouchon à l'émeri, et qui, par sa partie inférieure, se termine par un long tube D ouvert à son extrémité. Ce second récipient se renverse sur le premier, de manière à ce que le tube qui le termine vienne plonger par son extrémité ouverte dans le vide qui se trouve au milieu du cylindre de zinc, et cela le plus profondément possible. L'extrémité supérieure externe de ce tube est rodée à l'émeri dans l'ouverture supérieure du récipient inférieur.
Enlin ce dernier récipient porte en E une tubulure munie d'un robinet, et vis-à-vis l'ouverture de ce robinet se trouve fixée une éponge de platine F.
Voici maintenant comment fonctionne l'appareil :
Si, le robinet E étant ouvert, on verse de l'acide sulfurique étendu par la tubulure supérieure du récipient A, l'acide tombe dans le récipient inférieur et vient agir sur le zinc, au contact duquel il donne lieu a un dégagement d'hydrogène. Ce gaz s*écliappe
Fig.
(*) On nomme mousse de plaline, la masse spongieuse de platine qu'on ob- Uenten décomposant pat la chaleur certains composés de ce métal.
par le robinet F, vient heurter contre l'éponge de platine et s'enflamme. Veut-on que l'appareil cesse de fonctionner, on ferme le robinet E en ayant soin de tenir ouverte la tubulure supérieure du vase A ; le gaz qui se produit dans le vase inférieur ne trouvant plus d'issue se comprime, presse sur le liquide contenu dans ce vase, et l'oblige à s'élever dans le tube D et dans le récipient A.
Le zinc et l'acide sulfurique se trouvant ainsi séparés, toute action chimique s'arrête. Lorsqu'on veut de nouveau faire fonctionner l'appareil, il suffit d'ouvrir le robinet E : la pression du gaz dans le récipient, inférieur cessant tout à coup, le liquide y descend de nouveau, et le dégagement gazeux recommence.
11 suffit donc d'ouvrir le robinet toutes les fois qu'on veut de la lumière. Malheureusement l'éponge de platine se fatigue vite, et si l'on n'a pas soin de la révivifier de temps en temps, en la chauffant au rouge, elle perd la propriété d'enflammer le gaz. C'est probablement ce qui a empêché le briquet à hydrogène d'être employé dans l'usage domestique.
Le mélange d'hydrogène et d'oxygène fait explosion lorsqu'on y met le feu ; l'explosion la plus vive possible s'obtient avec un mélange de deux volumes d'hydrogène pour un volume d'oxygène.
Si l'on tient les deux gaz dans deux gazomètres différents, dont récoulement soit convenablement réglé, et qu'on les fasse arriver tous deux dans un tube de métal très-fort, contenant plusieurs disques de toile métallique, on peut allumer snns danger le mélange qui sort de ce tube. La flamme que l'on obtient donne une température d'environ 2500°; un pareil jet enflammé, dirigé swr un bâton de craie, le rond incandescent et produit une lumière très-vive qui a reçu le nom de lumière de Drummond.
L'hydrogène étant très-peu soluble dans l'eau, peut sans inconvénient être recueilli sur ce liquide. Pourtant si l'on tenait à l'avoir sec on devrait le recueillir sur le mercure.
On a prétendu que l'hydrogène dégagé par la pile à une basse température est plus actif que celui qu'on obtient par les procédés ordinaires, mais ce fait n'est pas suffisamment démontré.
Presque tous les métaux ont la propriété d'absorber, de condenser plus ou moins l'hydrogène lorsqu'on les chauffe dans ce gaz. Grahain, à qui nous devons l'étude de cet intéressant phénomène, l'a désigné par le nom occlusion.
ACIDE CHLORHYDRIQUE
Un métal, le palladium, se distingue par son pouvoir absorbant énorme pour l'hydrogène ; un volume de palladium peut condenser jusqu'à 700 volumes de ce gaz. L'hydrogène occlus ne se dégage pas dans le vide ; il s'est allié au métal et en a changé considérablement les propriétés : le métal a augmenté de volume, a diminué de densité, est devenu magnétique, tout en conservant son éclat métallique, une ténacité et un pouvoir conducteur électrique considérables. Yient-on à chasser l'hydrogène occlus, en chauffant le métal au rouge, ce dernier reprend son état primitif.
Graliam a conclu de là, avec beaucoup de probabilité, que l'hydrogène se rapproche des métaux, puisqu'il peut former des alliages avec eux, qu'il est bon conducteur de l'électricité et qu'il est magnétique. D'autre part, l'hydrogène gazeux possède une certaine conductibilité pour la chaleur, dont les autres gaz sont dépourvus. Graham a donné à cet hydrogène, qui doit être à l'état solide dans l'alliage de palladium et d'hydrogène, le nom d'hydrogénium.
L'hydrogénium possède une densité d'environ 0,735. 11 jouit d'affinités bien plus énergiques que l'hydrogène gazeux ; c'est ainsi qu'il s'unit directement et à l'obscurité au chlore et à l'iode ; cette union directe étant impossible dans le cas de l'iode et ne s'effectuant pour le chlore que sous l'influence de la lumière.
COMBINAISONS DE l'iIYDROGÈNE AVEC LE GULORE, LE BROME,
l'iode et le FLUOR.
Acide chlorhjdrlqne. qi |. L'acide chlorhydriqne s'obtient
en chauffant légèrement du chlorure de sodium avec de l'acide sulfurique.
fâ I) ^ «'«: I »• = ï: 1 0- + Kcl I)
Chlorure Acide Sulfate Acide
de sodium. sulfurique. de sodium. chlorhydri({UC.
On peut encore l'obtenir en abandonnant pendant vingt-quatre heures à la lumière diffuse un mélange de volumes égaux de chlore et d'hydrogène.
L'acide chlorhydrique est gazeux, mais peut être liquéfié sous rinfluence d'une forte pression ; sa densité est égale à 1,2G9 ; il est incolore et a une odeur très-irritante.
L'acide chlorhydrique est fort soluble dans l'eau. Ce liquide en
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dissout environ 500 fois son volume, La solution constitue un liquide très-acide, fumant à l'air, qu'on obtient au moyen de l'appareil de Wûulf ; lorsqu'on la distille elle perd une partie de son acide clilorhydrique, mais une autre partie reste intimement ccoh binée au liquide,
A cause de sa grande solubilité dans l'eau, l'acide clilorhydrique doit être recueilli sur le mercure.
La solution d'acide clilorhydrique peut être exposée indéûniment au contact de l'air sans se décomposer. Au rouge, Toxygéno décompose cet acide en mettant le chlore en liberté, mais la quantité de chlore produite est très-petite par rapport à la proportion d'oxygène employée, Nous avons vu que, dans les conditions inverses, c'est le chlore qui décompose l'eau.
L'acide chlorhydrique n'attaque pas le mercure, mais il dissout le potassium, le sodium, le fer, le zinc, etc., avec une grande facilité ; il se forme alors un chlonire, et de l'hydrogène se dégage.
L'iode et le brome sont sans action sur cet acide.
Les bases et les anhydrides basiques réagissent sur lui en donnant naissance à des chlorures métalliques en même temps qu'à de l'eau.
"1 + "^ } Cl + H i "
Cl +
Acide Hydrate
Chlorure
Eau.
chlorhydrique. de potassium.
de potassium.
Kc",|) ^ll"
- <ïi ) +
III
Acide Oxyde de sodium
Chlorure
Eau.
chlorhydrique. anhydre.
de sodium.
Versé dans la solution d'un sel d'argent, l'acide chlorhydrique produit un précipité blanc de chlorure d'argent tout à fait insoluble dans l'eau.
cil ,
Hi +
AzOMft
= ar
^ cii
Acide
Azotate
Acide
Chlorure
chlorhydrique.
d'argcnl.
azotique.
d'argent.
La composition de l'acide chlorhydrique peut être déterminée par voie analytique et par voie synthétique.
Par voie analytique. On introduit un volume connu de cet aride, à l'état gazeux et parfaitement sec, dans une petite cloche courbe placée sur la cuve à mercure (fig. 17): on met un globule
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de sodium dans la partie recourbée de cette cloche et l'on chauffe légèrement. Le métal s'empare du chlore et laisse de l'hydrogène
Fig. 17.
pur. Cet hydrogène n'occupe que la moitié du volume qu'occupait le gaz chlorhydrique.
Or, si de la densité de l'acide chlorhydrique 1,269
on retranche la demi-densité de l'oxygène 0,0546
il reste 1,2344
qui est à peu près la demi-densité du chlore.
Un volume de gaz acide chlorhydrique renferme donc un demivolume de chlore et un demi-volume d'hydrogène unis sans condensation.
Par voie synthétique. On mêle des volumes connus de chlore et d'Iiydragène, en ayant soin que l'hydrogène soit en excès ; on «abandonne le tout à la lumière diffuse pendant vingt-quatre heures et Ton absorbe ensuite par la potasse l'acide chlorhydrique produit. Le gaz qui reste est de l'hydrogène pur dont on détermine le volume. Celui-ci, retranché du volume d'hydrogène que contenait le mélange, donne l'hydrogène combiné. On voit ainsi qu'un volume de chlore s'empare d'un volume d'hydrogène pour former (le l'acide chlorhydrique, et, comme, de plus, on n'observe aucune contraction pendant la combinaison de ces gaz, on en conclut qu'un volume de chlore, en s'unissant à un volume d'hydrogène, donne deux volumes d'acide chlorhydrique.
De cette connaissance des volumes qui entrent en combinaison on pinit passer facilement à la composition en poids ; si l'on con-
sidère, en effet, que les poids de volumes égaux de chlore, d'hydrogène et d*acide chlorhydrique sont proportionnels aux densités respectives de ces gaz, on pourra poser les proportions :
i.269:i,2344::i00:a:, d'où a; = tl?5^^><i2? = 97,27
et 1,269: 0,0346:: 100: x, d'où a: = ?1^5^|^^-^ = 2,73
1,aoy
qui donnent pour la compénsition centésimale de Tacide chlorhydrique :
Chlore 97,27
Hydrogène , . . . . 2,73
L'acide chlorhydrique étendu d'eau est quelquefois employé en médecine pour faire des pédiluves rubéfiants. .
Acide bromhjdrlqne. L'acide bromhydrique ne peut pas être obtenu pur par l'action de l'acide sulfurique sur un bromure, car l'acide sulfurique le décompose partiellement.
On le prépare en faisant agir l'eau sur le bromure de phosphore.
m^. + 5(5 |o) = ÏJO' + 3(bHJ)
Bromure Eau. Acide Acide
de phosphore. phosphoreux. bromhydrique.
On opère généralement de manière à ce que le bromure se produise et se détruise dans la môme opération. A cet effet, on fait tomber goutte à goutte le brome dans un vase qui contient du phosphore amorphe et de l'eau.
On peut aussi obtenir l'acide bromhydrique par l'action directe du brome sur l'hydrogène. Seulement pour que la combinaison se fasse, il faut chauffer au rouge le mélange d'hydrogène et de vapeurs de brome; encore n'est-elle jamais complète.
Les propriétés de l'acide bromhydrique sont les mêmes que celles de l'acide chlorhydrique ; on remarque, cependant, les deux différences suivantes :
1* La solution de l'acide bromhydrique exposée à l'air se colore en mettant un peu de brome en liberté sans cependant que la décomposition se continue. Rien de tel ne se produit avec l'acide chlorhydrique.
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2" Sous l'influence du chlore, l'acide bromhydrique met du brome en liberté en même temps que de [l'acide chlorliydrique prend naissance.
Acide Ictdhjdriqae. On prépare cet acide en décomposant riodure de phosphore par l'eau. Pour que l'iodure de phosphore se produise et se détruise dans la même opération, on chauffe dans une cornue un mélange d'iode, de phosphore amorphe et d'une petite quantité d'eau.
L'acide iodhydrique peut encore être obtenu en solution par la décomposition de l'acide sulfhydrique sous l'influence de l'iode.
KSI^) + n'iO = '("!) * Il
Acide Iode. Acide Soufre,
sulfhydrique. iodhydrique.
On peut le préparer par synthèse directe, en faisant passer un mélange de vapeur d'iode et d'hydrogène sur de l'éponge de platine chauffée, ou bien en faisant agir l'iode sur du palladium chargé d'hydrogène (alliage de palladium et d'hydrogénium).
Les caractères qui distinguent l'acide iodhydrique des deux acides précédents sont les suivants :
1* Au contact de l'air la solution d'acide iodhydrique éprouve une décomposition continue, il se forme de l'eau et de l'iode Ubre.
'(Il) + SI = KHI») + Kll)
Acide Oxygène. Eau. Iode,
iodhydrique.
Ce métalloïde se dissout d'abord en colorant en brun la liqueur. La quantité d'acide iodhydrique que cette liqueur renferme diminuant sans cesse et celle de l'iode libre augmentant, ce dernier corps finit par ne plus pouvoir rester en dissolution, et se dépose alors en cristaux très-volumineux.
2" L'acide iodhydrique est décomposé par le chlore et le brome qui, l'un et l'autre, mettent l'iode en Hberté.
Kl I) * SJ I = i% I)
Acide Brome. Acide Iode,
iodhydrique. bromhydrique.
Au contraire, si l'on fait agir l'acide iodhydrique sur du bromure ou sur du chlorure d'argent, il se produit de l'acide bromhy-
drique ou chlorhydrique et de Fiodure d'argent.
Ag 1 , Il 1 CI ( + M
■^ Cl
Chlorure Acide
lodiire
Acide
d-ar»ent. iodliydrique.
d'ar<;ent.
chlorhydrique.
5" L*acide iodhydrique est décomposé par le mercure avec formation d*iodure de mercure et d'hydrogène libre.
Acide Hercure. Biiodure Ilydn^ène.
iodhydrique. de mercure.
Cette propriété est cause qu'on ne peut recueillir le gaz acide iodiiydrique sur le mercure, et la grande solubilité de ce corps s'oppose à ce qu'on le recueille sur l'eau. On est obligé d'employer, pour l'obtenir, le même procédé que pour le chlore. Sa densité fort élevée lui permet, en effet, de déplacer l'air directement.
Ne pouvant recueillir l'acide iodhydrique sur le mercure, on ne peut pas l'analyser; seulement on constate que si de sa densité l'on retranche la demi-densité de l'hydrogène, il reste un nombre sensiblement égal à la demi-densité de la vapeur d'iode ; déplus cet acide obéit au même système général de réactions que les acides chlorhydrique et bromhydrique ; comme eux il est donc formé d'un demi-volume d'hydrogène uni sans condensation à un demi-volume de vapeur d'iode.
Acide fluorhjdrique. Ce composé se prépare par l'action de l'acide sulfurique sur le fluorure de calcium.
Ca"l
ID
Ca'
Sulfate Acide
de caliium. fluorliydrique.
Le produit ainsi préparé renferme encore un peu d'eau, qu'on peut lui enlever en le distillant avec l'anhydride phosphorique. L'acide fluorliydrique forme à basse température un liquide inc<vlore qui se réduit en gaz à la température ordinaire. Il présente une stabilité bien supérieure à celle de l'acide chlorhydrique. 11 attaque le verre, propriété qui est utilisée pour la gravure sur verre; enfln, en réagissant sur l'oxyde d'argent, l'acide fluorliydrique donne naissance à un fluorure d'argent soluble.
L'acide fluorhydrique est un poison énergique ; il suffit d'en
laisser tomber quelques gouttes sur la peau pour produire une brûlure longue à guérir et qui s'accompagne de lièvre.
Ces diverses propriétés distinguent l'acide fluorhydrique des trois hydracides précédents dont tous ses autres caractères le rapprochent.
Cette analogie suffit pour faire donner à cet acide la formule
PI , bien que, le fluor n'étant pas connu, on n'en puisse faire
une analyse sûre, et bien que la facilité avec laquelle il attaque le verre ait empêché de déterminer sa densité de vapeur et par suite son poids moléculaire.
Il y a peu de choses à dire sur ces corps au point de vue général, c'est-à-dire au point de vue de la tliéorie générale des combinaisons auxquelles ils peuvent donner naissance. En effet, chacun d'eux ayant une capacité de saturation éçale à 1 , ne peut se combiner qu'à un seul atome d'un autre corps monatoinique ; de là un nombre de combinaisons fort limité.
Le trichlorure d'iode ICI' fait exception à cette loi. M. Kekulé
Cl i suppose qu'il résulte de l'union d'une molécule de chlore r.. avec
une molécule de protochlorure d'iode^jj. Dans cette hypothèse,
le chlore y serait uni au protochlorure comme l'eau de cristallisation l'est aux diverse^ substances qui entrent dans les cristaux hydratés. Le perchlorurè d'iode s'écrirait alors :
I) Cl )
cii Cl S
( 0G*H5 Toutefois l'existence du corps V GC^H^O qui résulte du rem-
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Poids atomique = 16. Poids moléculaire s ss.
On peut préparer Toxygène de plusieurs manières différentes 1" On chauffe le protoxyde de mercure, qui se scinde en oxyg^ et en mercure.
2HgO = 2Ug + gj
Pro' oxyde de mercure.
Mercure. Oxygène.
La flamme d'une lampe à alcool suffit pour cette opération (\ s'exécute dans un petit tube fermé (fig. 18).
Fig. 18.
2* On calcine au rouge du bioxyde de manganèse dans une co nue de grès. Cet oxyde perd alors le tiers de son oxygène.
3MnO*
Proloxyde de manganèse
= Mn"^0* + Q }
Oxyde rouge Oxygèjie.
de raanî^anèse.
Comme le bioxyde de manganèse contient toujours un peu de carbonate du même métal, l'oxygène que l'on produit ainsi est acconi
pagné d'anhydride carbonique. Pour l'en débarrasser on lui fait trarerser, avant de le recueillir, un flacon à trois lubulures dis-
posé comme dans l'appareil de Wouif, et contenant une disi de potasse (/Ig. 19).
3° On chaufTe légèrement du bioxyde de manganèse a
l'atiJc sullormut dans m jctit ballon {fig 20) il se forme du
sulfate de manganèse au minimum et de Teau, et la moitié de l'oxygène que renfermait le bioxyde se dégage.
2MnO« + 2
Bioxyde Acide
de manganèse. sulfurique.
= ^(ZW) + Kii!») * 2! ,
Suiratc Eau. Oxjgëne.
de manganèse, ■.•
Le carbonate de manganèse perdant à froid par faction de Facidc sulfurique tout l'anhydride carbonique qu'il est capable de dégager, il suffit d'abandonner le mélange précédent à lui-même pendant quelque temps, avant de le chauffer, pour que l-bsy^élie que l'on recueille soit à peu près pur.
4" On chauffe légèrement, dans un appareil analogue au précédent, une solution concentrée d'hypochlorite de calcium (chlorure de chaux du commerce) avec- une petite quantité de peroxyde de cobalt : il se dégage de l'oxygène et l'ilypocliorite de calcium passe à l'état de chlorure de calcium.
M — CaM ^
Ca"
Hypocliluritc Clilonirc Oxygène,
de calcium. de calcium,
C'est le peroxyde de cobalt qui provoque cette décomposition : sous l'influence de la chaleur il perd de l'oxygène et passe à l'étal d'oxyde, que l'hypochlorite ramène de nouveau à l'état de peroxyde. Il se produit donc une série de décompositions et de reconstitutions du i>eroxyde de cobalt, et le dégagement d'oxygène continue tant qu'il reste de l'hypochlorite non décomposé.
5" On chauffe le chlorate de potasshim : il se dégage de l'oxygène et il reste du chlorure de potassium.
'i kIo;
- HciU
HoU
Chlorate
Clilonirc
Oxygène
de potassium.
de potassium.
On favorise beaucoup' cette réaction en mêlant au chlorate de potassium une petite quantité d'oxyde de cuivre, de sesquioxyde de fer ou de bioxyde de manganèse. Ces oxydes se retrouvent après la
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réaction et ne paraissent prendre aucune part à la réaction. Mais en réalité ils jouent un rôle identique à celui de l'oxyde de cobalt dans le mode de préparation précédent : le chlorate potassique les transforme en peroxydes qui, n'étant pas stables, cèdent immédiatement après leur oxygène et régénèrent leS oxydes.
6" On chauffe le dichromate de potassium avec de l'acide sulfurique à une douce chaleur ; l'oxygène prend naissance en même temps qu'il se produit de l'eau, du sulfate chromique et du sulfate de potassium.
Dichromate Acide
de potassium. sulfurique.
= 41»)-M + K'°r.|»') + «{lll<')*KSi)
Soll'ate Sulfate Eau. Oxygène,
cliromiquc. de potassium.
7** On chauffe la baryte au rouge sombre dans un courant d'air sec ; elle absorbe de l'oxygène et se transforme en bioxyde de barium.
2BaO -h oî = 2^»^*
Baryte. Oxygèue. Bioxyde
de barium.
On arrête ensuite le courant d'air et l'on porte la température au rouge vif. Le bioxyde de barium se détruit alors avec production d'oxygène et régénération de baryte.
2BaO« = 2BaO 4- q j
Bioxyde * Baryte. Oxygène,
de barium.
Avec la même quantité de baryte on peut retirer de l'air une Krande quantité d'oxygène. Cet oxyde ne peut cependant pas servir indétiniment ; au bout d'un certain temps il cesse d'être apte à absorber l'oxygène de l'air à cause d'une espèce de vitrification qui se produit à sa surface.
8* On chauffe le manganate de sodium dans un courant de vapeur d'eau surchauffée : le sel perd dans ces conditions son oxygène
long d'une quarantaine de centimètres, qui porte à Tintérieur un gros fil de platine ; à l'extérieur sa surface est recouverte dVtain
Fig. 21.
ou d'une spirale en fil de cuivre. Si l'on fait communiquer un des pôles d'une bobine d'induction avec le fil intérieur et l'autre \wk avec l'armature extérieure, l'oxygène se trouve soumis à Taigretle électrique et sort de Tappareil fortement ozone.
On ne connaît pas encore l'ozone à l'état de pureté ; il est toujoun mélangé d'une forte proportion d'oxygène.
Lorsqu'on transforme de l'oxygène en ozone on observe une contraction du volume; mais lorsqu'on absorbe ensuite l'ozone par un corps oxydable, il ne se manifeste aucune contraction nouvelle dans la plupart des cas. Cependant si l'on détruit l'ozone par le protochlorure d'étain en solution suffisamment étendue, pour qu'il n'absorbe plus l'oxygène ordinaire, on observe une nouvelle contraction, double de celle qui avait eu lieu primitivement.
De ces faits on conclut que l'ozone n'est autre que de l'oxygène condensé : trois volumes de ce gaz se sont condensés en detix, et si l'oxygène libre est un oxyde d'oxygène 00, l'ozone apparaît comme du peroxyde d'oxygène 00*.
00 = 2 volumes d'oxygène.
00* = 2 volumes d'ozone.
Cette déduction est confirmée par la densité de l'ozone, qui a été trouvée = 1,658, c'est-à-dire, 1 | fois celle de l'oxygène. Des expériences sur la vitesse de diffusion de l'ozone ont conduit au même résultat.
Enfin vers 300" l'ozone se convertit en oxygène ordinaire, en subissant une augmentation de volume de *.
Lorsque l'ozone se détruit en agissant sur les matières oxydables, le tiers seulement de l'oxygène contenu dans l'ozone se montre actif, et les deux autres tiers devenus libres reconstituent de l'oxvgène ordinaire.
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OZONE
Dans l'oxydation du clilorure stanneux, de l'essence de térébenthine ou de l'essence de cannelle, l'ozone agit par ses trois atonies d'oxygène. Enfin, lorsque l'ozone détruit l'indigo, deux atomes d'oxygène servent à oxyder la matière organique et le troisième se porte sur l'eau pour former de l'eau oxygénée.
Eau.
Oxygène.
Eau oxygénée
Pour reconnaître la présence de l'ozone on fait usage d'un papier trempé dans une solution d'iodure de potassium contenant de l'empois d'amidon , l'iode mis en liberté se trouvant en contact avec l'amidon, le papier se colore en bleu.
Gomme d'autres corps .donnent la même réaction, on préfère se servir d'un papier rouge de tournesol trempé dans une solution d'iodure de potassium. L'ozone décompose ce sel et il se forme de Toxyde de potassium ; celui-ci, au contact de l'humidité, bleuit le tournesol. On a toujours soin de placer à côté du papier ozonoscopique un autre papier de tournesol rougi ; on s'assure ainsi que la coloration bleue est due réellement à l'ozone et non à la présence accidentelle d'une petite quantité d'ammoniaque.
L'ozone existe dans les bois, dans les champs, partout où. il y a une végétation active. Dans les grandes cités, au contraire, dans les maisons, partout où beaucoup d'hommes ou d'animaux sont réunis, l'ozone disparaît ou tout au moins diminue.
On constate encore que l'ozone disparait pendant les grandes épidémies. Ces épidémies tiennent-elles à la disparition de l'ozone qui, n'étant plus là pour brûler les miasmes, permet à ceux-ci de s'accumuler ? ne tiennent-elles pas plutôt à une production d'une quantité de miasmes telle que l'ozone tout entier employé à les détruire n'y suffit pas? En d'autres termes, les épidémies sont-elles la cause où le résultat de la disparition de l'ozone : c'est là un fait jusqu'ici impossible à résoudre.
Schœnbein, à qui l'on doit la découverte de l'ozone, avait admis pour l'oxygène un autre état allotropique auquel il avait donne le nom d'antozone; mais, d'après des recherches plus récentes, i'antozone n'existe pas
l'RINGEPES DE CHIMIE.
COI(BIMÀISO.''S D
1 0. L'eau a élu considérée comme un corps
simple jusqu'à la fln du siècle dernier. Cavendish, le premier, observa que cette substance se Torme par la combustion de l'Iiydrogène et déduisit hypolhéliquement de celte expérience la coinposîlion de l'eau. Lavoisier vérifia bientôt celte conjecture. Il fit passer de la vapeur d'eau dans un tube de porcelaine, chauRe au rouge et contenant de la tournure de Ter; il constata que, dans ce cas, une décomposition a lieu, et que de l'oxygène reste Tué sur le fer dont le poids augmente, tandis que l'Iiydrogène se dégage. Ce n'est que plus tard que la composition quantitative de l'eau t été déterminée exactement.
Cette détermination peut se faire soit par voie analytique, soi) par voie syntliétique.
PiB VOIE iNiLTTiQDË. Ou placc do l'cau dans un vase de verre A {fig. 22) dont le fond est percé de deux trous. Dans ces deui trous sont mastiqués deux lils de platine ; au-dessus de la porEion
de l'Iiacun de ces fils qui se trouve dans le verre, on renverse une éprouvelte à gaz graduée et pleine d'eau, B et C. On met ensuite les oxlrémités des fils D et E en communication avec les p61es opposés
EAU
d'une pile. On voit aussitôt des bulles de gaz prendre naissance à la surface des fds et se rendre dans les éprouvettes. Si, après un certain temps, on mesure les volumes de gaz produits, on constate que le gaz développé au pôle positif occupe un volume moitié moindre que celui qui s'est développé au pôle négatif; on constate, de plus, que le premier de ces gaz est de l'oxygène contenant une faible proportion d'ozone, et le second de l'hydrogène pur. Pour faciliter cette expérience on acidulé toujours avec un peu d'acide sulfurique l'eau du voltamètre (c'est le nom de l'appareil que nous venons de décrire), afin de la rendre plus conductrice.
L'eau est donc formée de deux volumes d'hydrogène et d'un volume d'oxygène. Comme en ajoutant :
A la double densité de l'hydrogène 0,1586
la densité de l'oxygène 0,1056
on obtient le nombre 1,2442
qui représente à très-peu près le double de la densité de vapeur de l'eau, 0,622, on en conclut que les deux volumes d'hydrogène et le volume d'oxygène sont condensés en deux volumes.
Connaissant la densité de l'hydrogène, de l'oxygène et de la vapeur d'eau, on peut facilement transformer en poids par le calcul les nombres précédents.
Par voie synthétique. On peut opérer à l'aide de l'eudiométre ou par le procédé de M. Dumas.
Procédé eudiométriqUe. On nomme eudiomètre une cloche de verre fort épais (fig. 23), percée à sa partie supérieure de deux trous, dans lesquels sont mastiquées deux tiges de fer, terminées chacune par une petite boule à ses deux extrémités. Les deux boules internes C et D se touchent presque. Quant aux boules extérieures, l'une est libre B, l'autre A est munie d'une chahie métallique AF, qui est plus longue que l'eudiométre. Enfin, à la partie inférieure de la cloche se trouve une armature de fer, sur laquelle vient s'ajuster à volonté un obturateur mobile du même métal E, percé d'un pertuis très-étroit au centre (*).
S'agit-il de déterminer la composition do l'oau à l'aide de cet instrument, on l'emplit de mercure sur la cuve à mercure, on
(•) Oii consU-uit aussi des eudiométres plus simples, qui consistent en un tube de veriv épais, portant directement une graduation en centimètres cubes et muni en haut de deux lits de platine, soudés dans le verre et dont les extrémités konl trés-rapprocliées dans l'intérieur du tube.
PRINCIPES DE CtlIMlE.
y introduil un volume mesuré d'iiydrogénp, soit 4" et un Toluine également mesuré d'ox;),ijnc que nous supposerons aussi égal k i". Cela fait, l'eudiométre étant obturé à sa partie inférieure par la pièce métallique dont nous avons parlé, on fait plonger la cliïlne AF dans le mercure de la cuve et l'on approclie de la boule B ht électropliorc chargé. Une clincellc part entre celte boule et Pflectrophore, et une anire entre les deux boules inlérienres C et D. Cette dernière étincelle détermine la roro- * binaison de l'oxygène et de l'hydrogène
J«^ Après I explosion on transvase le gaz restanl
N dans une eprouvette graduée, où on le mesnre. g Dans le» conditions que nous avons supposées, '- ilresterntS" doxvgène pur; l'oxygène dispin ■- occupntt donc S et l'Iiydrogènf ^ (.onscqucnt I eau fonnee se compose de deoi £ voliuiies d oxygène et de quatre volumes d'hi- ^ drogcne ou en réduisant le rapport à sa ptu simple cxpresMOii de deux volumes d'iiydrogénc et d'uu volume d'oxygène.
pRocéoË DE H. UiivAS. H. Dumas a imaginé hh procédé dans lequel l'emploi de la balance est substiluè aux mesures voluinétriques. Sou »ppareil se compose de trois partie est destinée a produire et à purifier riiydro- ^ gène ; la seconde fi exécuter la synthèse
l'eau, et la troisième à recueillir l'eau qui se y_ forme dans la seconde.
L'hydrogène se produit comme à l'ordiniiK, daiiH un flacon à deux tubulures {fig. 21) A, au moyen du l'acide sulfurique et du ihk du cuunnerci'. On lui fait traverser : 1° deux tubes en II. i lenaul du sulfate d'argent ; ce sel est destiné ii absorber lu composés |)liosphorés et arséniés que conlient l'hydrogène etiji sont dus aux niipuretés du zinc; 3* un lube c contenant de Vtcitafe de jdoiiib ; ce corps absorbe les dernières traces d'iij'drogèu sulfuré provenant de la inèiiie source ; 3' deux tubes dd pleins de )iotassc ; celte buse absorbe une huile qui provient encore de l'inpureté du liiic, ainsi i|ue des traces d'acide acétique i résullani do l'actlou de l'iiydrogéni' sulfuré sur l'acétate d
Fi(!. S.Ï.
e de plomb f
du tube e; 4° àoas. lubey en L,ee, remplis, le premier de chlorure de calcium, et le second de pierre ponce imbibée d'acide sulfurique pour <lcssécher le gaz ; 5° un petit tube plein d'anhydride pliospliorique, que l'on pèse avant et après l'opération ; ce tube doit conserver un poids invariaUe, indiquer de la sorte que rien ne s'est fixé dans son intérieur, et que. par conséquent, le gaz était sec.
Il porte le nom de tube té-
L'hydrogéne pur passe ensuite dans la deuxième partie de l'appareil, constituée par un ballon en verre à deux tubulures B, dans lequel on a placé de l'oxyde de cuivre bien sec.
En sortant de ce ballon, le gaz se rend dans la troisième partie de l'appareil.
Cette troisième partie se compose : 1* d'un ballon à deux tubulures C, S* de deux tubes eu U pleins de pierre-ponce humectée d'acide sulfurique gg, 3* d'un petit tube témoin l plein d'anhydride phosphorique.
Lorsqu'un veut faire usage de cet appareil ou pèse le Iralluu U après y avoir introduit l'oxyde de ciii-
vre, soit P son poids ; on pèse également le ballon C et les deux tubes à ponce sulfurique ^^, soit/?' la somme de leur poids; puis on monte l'appareil et l'on y fait passer de l'hydrogène jusqu'à ce que l'air en ait été complètement expulsé ; après quoi on chauffe le ballon qui renferme l'oxyde de cuivre en continuant le courant gazeux. Sous les influences simultanées de la chaleur et de l'hydrogène, l'oxyde de cuivre perd son oxygène et se convertit en cuivre métallique, en même temps qu'il se forme de l'eau. Cette eau en vapeur se rend dans le ballon C,où elle se condense en partie, puis dans les tubes gg, qui retiennent tout ce qui ne s'est pu^ con-, dense.
Lorsque l'opération a suffisamment duré, on arrête le courant d'hydrogène et on le remplace par un courant d'air; après avoir toutefois laissé refroidir le ballon B ; l'air remplit ainsi de nouveau l'appareil, condition nécessaire si l'on veut éviter dans les pesées un erreur résultant de la différence de densité de l'hydrogène et de l'air.
Les diverses parties de l'appareil étant démontées, on pèse, d'une part le ballon B, et de l'autre le ballon C et les tubes gg.
Le ballon B a un poids p plus petit que son poids P d'avant l'expérience, à cause de la perte d'oxygène que l'oxyde de cuivre a subie. P-p représente le poids de cet oxygène. L'ensemble du ballon C et des tubes gg a un poids P' plus grand que son poids // d'avant l'expérience à cause de l'eau qui s'y est fixée. P'-jp' repréprésente le poids de l'eau formée.
Enlin, en retranchant du poids de l'eau P -/?' le poids de l'oxygène P-p on a, par différence, le poids de l'hydrogène que cette eau contient.
En transformant en centièmes, au moyen d'une proportion, la composition trouvée, on reconnaît que 100 parties d'eau renferment :
Hydrogène. 11,11
Oxygène 88,89
L'eau est liquide à la température ordinaire; à 0" elle prend l'état solide, et à 100" elle se réduit en vapeur. Si l'eau est bien protégée contre toute agitation, on peut la refroidira —12** sans qu'elle se congèle, mais la moindre secousse détermine alors la congélation immédiate de la masse, et la température remonte à 0".
EAU
La glace est cristallisée, seulement ses cristaux sont si enchevêtrés qu'ils apparaissent sous la forme d'une masse transparente continue. C'est sur la neige surtout qu'on peut étudier leur forme, qui est celle de prismes groupés en étoiles appartenant au quatrième système.
L'eau liquide présente un maximum de densité à + 4% c'est à cette température que l'on considère sa densité comme étant égale à 1 . La densité de la glace est de 0,94, et la densité de la vapeur d'eau de 0,622.
L'eau pure n'a ni goût ni odeur ni saveur, elle jouit de propriétés dissolvantes très-étendues; cette propriété ne s'étend cependant pas aux substances grasses, ni, en général aux substances organiques très-hydrogénées et très-carbonées.
L'eau se combine directement aux anhydrides acides pour former des acides, et aux anhydrides basiques pour former des bases, lorsque les acides ou les bases qui peuvent prendre naissance ont une atomicité paire ; quand, au contraire, leur atomicité est impaire, ils se produisent encore, mais par double décomposition et non par combinaison directe.
SO' + jj|o
ip i
Anhydride Eau.
Acide
sulHirique.
sulfuriquc.
Oxyde anhydre Eau.
Hydrate
(ic potassium.
de potassium.
L'eau des lacs, des rivières et des mers n'est pas pure. Pour la purifier le moyen le plus sûr est de la distiller. La distillation se fait dans des appareils qui portent le nom d'alambics ; ces appareils se composent de trois parties : l'une où l'eau se réduit en vapeurs (cucurbite), l'autre où la vapeur se condense (réfrigérant), et la troisième qui sert ,à faire communiquer les deux autres. Cette troisième partie peut avoir la forme d'un chapiteau ou être seulement constituée par un long tube recourbé.
Dans les pays froids on peut, à défaut d'alambics, utiUser la congélation. Lorsqu'on fait congeler en partie seulement une masse d'eau impure, les impuretés s'accumulent dans la portion de l'eau restée licfuide, et la glace est à peu prés pure.
Pour être bonne à ralimentation l'eau doit être aérée et ne doit cun tenir que peu de sels dissous et pas de matières organiques en
quantité appréciable ; l'eau qui contient une proportion un peu forte de sels calcaires rend la digestion diflicile, et celle qui renferme des substances organiques a des propriétés septiques qui en rendent l'emploi dangereux.
Les eaux naturelles contiennent quelquefois assez de substances en dissolution pour qu'on puisse les utiliser en médecine ; ou les nomme alors eaux minérales.
Eau oxygénée on bloxjde d'hydrogèiie u | 0^ = II-0-0-H.
•L'eau oxygénée s'obtient par la réaction de l'acide chlorliydrique sur le bioxyde de bariuin.
'Clj\ U)^, . Ba"
BaO^ + 2(ï!) = !i|0'- + ciM
Bioxyde Acide Eau Chlorure
de bariuni. clilorhydriqu^. oxygénée. de barium.
L'eau oxygénée est très-instable, elle se décompose en eau et en oxygène sous l'influence de la chaleur ; même à la température ordinaire elle se dissocie partiellement en eau et oxygène, car elle n'est stable qu'en présence d'une certaine proportion de ses produits de décomposition. L'eau oxygénée donne lieu à trois ordres de réactions curieuses.
Certains corps la décomposent en oxygène et en eau par action catalytique, sans prendre eux-mêmes part à la réaction ; tels sont l'argent métallique en poudre, le platine en poudre, etc.
D'autres corps décomposent encore l'eau oxygénée, mais s'oxydent à ses dépens. Tels sont l'oxyde de strontium, l'acide chroiiiiqne, etc. ; enfin, une troisième classe de corps, en tête desquels il faut citer l'oxyde d'argent, ont la propriété de perdre leur oxy^^èm' sous l'influence de l'eau oxygénée, pendant que cette dernièro > •
éduit également.
nW + lHo
Eau oxygénée. Oxyde d'argent.
Eau.
Argeuti
Oxygène
L'action de l'ozone sur l'eau oxygénée est tout à fait anakn gue ; il se forme de l'eau et il se dégage de l'oxygène :
lllo^ ^ S|o = Hlo + SI + SI
Kau oxyirénée. Ozone. Eau. Oxygène. 0.ty;!ÔnCi
On peut expliquer ces dernières réactions en admettant que b
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atomes d'oxygène qui abandonnent l'argent ou l'ozone et t'eau niygénéc ont plus d'afTinité l'un pour l'aulrc que pour les corps auxquels ils étaient unis, et que par suite ils se séparent de ces derniers et s'unissent entre eux pour former une molécule d'oxygène libre. H. Schmnbein admet même que ces atomes d'oxygène sont l'un et l'aulrc èicctrisés, mais en sens contraire. S'il en était ainsi, on concevrait une eau oxygénée électrisée inversement de celle que nous connaissons, Bien jusqu'à présent n'est venu jusliller celte hypothèse.
cftuBiNAiîons SB l'oxtgëne avec le crlore.
Il existe plusieurs composés oxygénés du chlore, Ce sont : Tiinhydride liypocliloreiix CI'O, l'anliydride chloreux C1*0'-, le peroxyde de chlore CIO*, l'acide chlorique CIIIO', cl l'acide perchlorii|ueClilO*.
En outre, il parait exister un oxyde de chlore CIO qui n'esl pas connu avec certitude.
Anh^drMc bji^AcMarenx. Cl<0= |.| |0. On prépare l'anhydride liypochloreiix en faisnnl passer un courant de elilore bien
Tig. ÎS. sec snr de l'oxyde de mercure obtenu en précipitant un sel incrcuriqiie par la potasse, et placé dans un long tube de verre
(fig. 25). L'anhydride hypochloreux qui se dégage pendant celte réaction est recueilli dans un ballon placé au milieu d*un mélange réfrigérant où il se liquélie. Il faut avoir soin pendant l'opération de refroidir le tube qui renferme l'oxyde de mercure. L'équation suivante rend compte de cette réaction :
aUg-O 4- 2(g|) = Hg"*OCl* + gjo
Oxyde CliJoro. Oxychlorure Anhydride
de mercure. de mercure. Jjypocbloreux.
L'anhydride hypochloreux constitue un liquide rouge vermeil qui bout à— 20"; sa densité de vapeur est 2,îi97. Il a une odeur qui rappelle celle du chlore et de l'iode, l'eau en dissout 200 fois son volume. Dans ce cas, il fixe les éléments de l'eau et se convertit en acide hypochloreux Cl OU, d'après l'équation :
SI» + il!» = fJI»)
Anhydride Eau. Acide
hypochloreux. hypochloreux.
Mais cette transformation n'est pas complète, l'acide hypochloreux se dissociant facilement en anhydride et en eau et ne pouvant exister qu'en présence d'un excès d'eau. En effet, l'équation donnée plus haut exigerait qu'un kilogramme d'eau pût dissoudre 4833 grammes de gaz hypochloreux, tandis que la quantité dissoute en poids est seulement de 779 grammes. L'eau chargée à saturation d'anhydride hypochloreux constitue donc une solution aqueuse d'acide hypochleureux et non cet acide lui-même. *
La solution d'anhydride hypochloreux jouit de propriétés oxydantes et décolorantes extrêmement énergiques. Gay-Lussac a môme observé qu'un demi-litre de cet anhydride décolore autant d'indigo qu'un litre de chlore pur. Comme un demi-litre d'anhydride hypochloreux renferme | litre de chlore et ~ de litre d'oxygène, et comme d'ailleurs, il n'y a pas de raison pour que le chlore, devenu Hbre par la décomposition de l'anhydride hypochloreux, décolore plus que s'il n'avait pas été engagé dans cette combinaison, il faut conclure de ce fait qu'un quart de Htre d'oxygène naissant décolore autant qu'un demi-litre de chlore, ou, en d'autres termes, que le pouvoir décolorant de l'oxygène naissant est double de celui du chlore. Ce fait s'explique facilement si nous nous rappelons que l'oxygène est un élément diatomique.
L'anhydride hypochloreux se décompose facilement sous l'in-
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fluence de Tacidé chorhydrique, il se forme dans ce cas de Teau et du chlore libre.
g|» + KhI) = 31» + KSI)
Anhydnde Acide Eau. Chlore
bypochloreux. rhJorhydrique.
Lorsqu'il est gazeux, il fait facilement explosion sous l'influence d'une faible élévation de température.
Quand on ne tient pas à avoir l'anhydride hypochloreux sec, on peut l'obtenir très-facilement en solution en versant de l'oxyde de mercure délayé dans l'eau, dans un grand flacon plein de chlore et en agitant fortement.
L'acide hypochloreux se fixe directement sur les substances organiques non saturées ; ainsi avec l'éthyléne on a la réaction exprimée par l'équation suivante :
Acide étbylèno. Chiot hydrine
hypochloreux. du glycol.
Anhydride ehlorcnx €1*0^= pi ~ q 0. Pour préparer ce corps,
on fait un mélange de trois parties d'anhydride arsénieux et de quatre parties de chlorate de potassium. On pulvérise le tout, on mêle la masse pulvérisée avec assez d'eau pour en faire une pâte liquide, et l'on y ajoute 12 parties d'acide azotique étendu de quatre parties d'eau. On remplit un petit ballon jusqu'au col avec ce mélange, on y adapte un tube de dégagement et on le chauffe au bainmarie après l'avoir enveloppé avec un linge pour éviter tout accident en cas d'explosion.
11 se dégage dans ces conditions un gaz jaune verdàtre, très-décolorant, d'une densité de 2,646, et qui résiste à la température de — 20* sans se liquéfier.
Le gaz chloreux se dissout dans l'eau en donnant un liquide d'un beau jaune.
Au contact des bases, il donne des chlorites :
SI» * Klil") = m» + K™!'»)
Anhydride Hydrate Eau. Chlorite
cliiureuz. do potassium. de pjtassiutn.
L'anhydride chloreux détone sous l'influence d'une faible élévation
tss
PBCiripES DE €
dPli'nipératnrp: il Mt décomposé aussi avec e^pfeaion parplu»«in métalloïdes tels <|ue le soufpf^, le sélénium, le tellure, l'ioile, le phosphore, l'arsenic, elc, iiiii s'oxydent à ses dépens.
Le mercure le décompose également, les autres tnétaux sont uns arlion sur lui.
Dans la préparation de ce corps l'.icide aiotique décompow d'abord le trhlorate de potassium, et donne de l'acide chloriqoe el de l'azotate potassique. L'acide cliloriqne réa^t ensuite sur l'anhidride arsénieux qu'il fait passer à l'état d'acide arséoique, tandis qu'il se convertit lui-même en'anhydride cliloreux.
Pcr«(7de de «fcl w (anciennement «riJe fcyfeMart^at)
CHT.On l'obtient en cliaiiffanl avec- précaution au bain-marie, dans
Il pi>lil IuIh> {fiii. 2ri). un inélange^d'acidesuiruriquc et de cbli>ili' lie iinlndsium fiiiidu, grossièrement concassi'. A l'aide d'un
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tube de dégagement, on conduit dans un récipient fortement refroidi le gaz qui se forme. Il faut avoir soin que l'eau du bain-marie soit plus basse que le niveau du mélange dans le tube. Il est aussi trés-prudent de refroidir pendant qu'on opère le mélange. La réaction peut être exprimée par l'équation suivante :
Chlorate Acide
de potassium. sulfurique.
Eau, Acide Peroxyde Sulfate acide
perchlorique. de chlore. de potassium.
Le'peroxyde de chlore est gazeux à la température ordinaire, il se liquéfie à — 20* en formant un liquide rouge ; c'est un corps fort explosible, sa densité à l'état gazeux est 2,515 ; il est soluble dans l'eau, le mercure le décompose avec facilité; les bases le transforment en un mélans:e de chlorate et de chlorite.
2C10^ + 2(JJ0) = ClOjo + ClO^jo + «JO
Peroxydo Hydrate Chlorite Chlorate Eau.
de chlore. de potassium. potassique. potassique
Cette réaction établit une analogie entre le peroxyde de chlore et l'hypoaiotide AzO^, qui se convertit aussi en un mélange d'azotate et d'azotite sous l'influence des bases (voir azote); on pourrait par suite le nommer hypochlonde.
Acide chlorlqne CIHO^ = Cl -0-0-0 II. Tour préparer cet acide dont l'anhydride n'est pas stable, on traite une solution concentrée de chlorate potassique par l'acide hydrofluosilicique. Une double décomposition a lieu, de l'acide chlorique devient libre, et le potassium se précipite à l'état d'hydrofluosilicate. Malheureusement ce précipité est à peine visible, ce qui oblige à mettre un excès d'acide hydrofluosilicique, parce qu'on ne peut distinguer le moment précis où la précipitation est complète.
La liqueur renferme donc un mélange d'acides chlorique et hydrofluosilicique, on la filtre et l'on y ajoute de l'hydrate de baryum qui transforme les deux acides en sel barytique. L'hydrofluosilicate de haryum ainsi formé étant insoluble se précipite', et le chlorate barytique reste en dissolution. On filtre et l'on décompose le chlorate de l»aryum par l'acide sulfurique. Cet acide doit être versé goutte à
goutte, et il faut s'arrêter dès qu'une dernière goutte ne produit plus de précipité. On filtre alors sur de l'amiante, et Ton concentre la liqueur à la température ordinaire, dans le vide de la machine pneumatique.
L'équation suivante rend compte de l'action de l'acide sulfurique sur le chlorate de baryum.
(CIO*)» j 0.
Ba" 1
Chlorate
. Acide
Sulfate
Acide
de barium.
sulfurique.
de barium.
chlorique.
L'acide chlorique est un liquide sirupeux, jaune à cause du chlore qu'il tient toujours en dissolution, et qui provient de sa décomposition. A 40" il se décompose en acide perchlorique et en anhydride chloreux; à l'ébuUition, la décomposition est plus complète; il se forme de l'acide perchlorique en même temps que du chlore et de l'oxygène se dégagent.
Premier mode de décomposition.
Acide Anhydride Acide ^E:iU.
chlorique. chloreux. perchlorique.
Deuxième mode de décomposition, 8(C'<5i0) = ,(C'0;|0) . S(3|0)
Acide Acide Eau.
chlorique. perchlorique.
* KSI) * Kcll)
Oxygène. Chlore.
L'acide chlorique mis en présence de la teinture de tournesol la rougit d'abord à la manière des acides, mais bientôt il la décolore en l'oxydant.
C'est un corps fort instable, il doit à cette instabilité d'être un oxydant énergique. L'instabilité de l'acide chlorique est telle que si l'on en chauffe une goutte sur un morceau de papier à une trèsdouce chaleur, le papier s'enflamme et brûle en déflagrant. L'alcool prend feu au contact de cet acide. L'acide sulfliydrique le réduit à l'état d'acide chlorhydrique en même temps que du soufre se dé-
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En un mot, tous les corps avides d*oxygène en opèrent >niposition.
'('"SI») H- .(Sis)
Acide Acide
cbiorique. iulfhydrique.
= <cit) * iî\} * «(111°)
Acide Soufre. Eau.
cblorhydrique.
le perchlorlqne C1H(H= Cl- 0^0-0 -011. Pour prce corps, on distille une partie de chlorate de potassium avec parties d'acide sulfurique, jusqu'à ce que les gouttes qui nt ne se solidifient plus dans le récipient, on obtient ainsi fate acide de potassium et de l'acide perchlorique uni à de e cristallisation.
Chlorate Acide
de potassium. sulfurique.
«ffit»-) * •('%!») + Kï!»)
Sulfate acide Acide Eau
de potassium. perchlorique.
- KS i) - KS !)
Oxygène. Chlore.
cristaux d'acide perchlorique hydraté chauffés à HO" dans une
?, donnent des vapeurs blanches exhalant une forte odeur
ore, qui se condensent dans le récipient en un liquide mobile
m jaunâtre. Ce liquide peut être obtenu incolore par une
Ile rectification faite avec lenteur et précaution.
on continuait la distillation jusqu'à ce que toute la matière
ssé, la température s'élèverait jusqu'à 200", et il distillerait
un liquide oléagineux qui, mêlé au liquide mobile, le trans-
rait de nouveau en cristaux.
liquide mobile volatil à ilO' est l'acide perchlorique normal
. Comme il attire très-fortement l'humidité atmosphérique et
fait facilement explosion, on doit le conserver dans des am-
s fermées.
cide perchlorique normal a une densité de 1,782 à i5%5. Sa
ir est incolore et transparente ; mêlée à l'air, elle donne des
m PRINaPES DE CHIMIE.
fumées blanches épaisses parce qu'elle se combine à la vapeur d'eao que l'air renferme.
Versé dans l'eau goutte à goutte, l'acide perçhlorique produit un sifflement, en môme temps le liquide s'échauffe. Une goutte d'acide perçhlorique versée sur du papier ou du bois, produit immédiatement une explosion avec dégagement de lumière. L'action du charbon de bois est plus violente encore, et donne lieu à une détoiMtion comparable à celle du chlorure d'azote.
L'acide perçhlorique i]ormal fait explosion lorsqu'on le mêle avec de l'éther anhydre. Avec l'alcool, au contraire, le mélange se fait tranquillement, la masse s'échauffe et il distille de l'éther.
Versé sur la peau, l'acide perçhlorique y fait naître des ukéfw douloureux qui ne guérissent qu'au bout de quelques mois.
Lorsqu'on chauffe l'acide perçhlorique, il se décompos«, et comme l'eau provenant de sa décomposition s'unit à la partie encore intacte de cet acide pour donner la matière cristallisée dont nous avons déjà parlé, le liquide devient opaque. En continuant à élever la température, on observe quelquefois de violentes explosions ; le liquide restant se prend en cristaux par le refroidissement. L'acide perçhlorique se décompose spontanément, même dans l'obscurité, et les tubes dans lesquels on le renferme font tous explosion au bout de huit ou quinze jours.
Lorsqu'on ajoute de l'eau à l'acide perçhlorique normal, le liquide s'échauffe, et si la quantité d'eau est convenable, la niasse . cristallise en se refroidissant. Les cristaux ainsi obtenus qui avaient été pris jusqu'ici pour de l'anhydride perçhlorique ne sont autres que l'acide normal combiné à une molécule d'eau. Leur formule est CIHO* -1-11*0. Ces cristaux tombent en délique«^conce à l'air. Ils fondent à 50". Leur densité lorsqu'ils sont fondus est de 1,811.
Lorsqu'on chauffe plus fortement ces cristaux, ils dégagent de l'acide perçhlorique normal, et il reste dans la cornue un hydrate plus riche en eau. Si l'on continue à distiller, lorsque l'acide no^ mal a passé et que l'on change de récipient vers 505**, il passe un liquide oléagineux d'une composition constante, qui ressemble fort à l'acide sulfurique; cet acide renferme 71,6 pour cent d'acide ClllO*, et paraît répondre à la formule (ClllO*)» -f 11II«0. La formule plus simple CIIIO* + 211^*0 exigerait, en effet, 73,65 p. ceiil d'acide normal au lieu de 71,6. Le perchlorate potassique étant fort
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>luble dans Feau, l'acide perchlorique fait uaitrc un précipilé les solutions des sels potassiques.
ihydrid€ perchlorique est inconnu.
COMBINAISONS OXYGÉNÉES DU FROME
combinaisons oxygénées du brome actuellement connues 'acide hypobromeux BrHO, l'acide bromique BrHO' et l'acide
omique BrHO*.
Br ) Ule Ilypobroineax ii 0. Lorsqu'on verse du brome dans
olution aqueuse d'azotate d'argent, il se forme un précipité de lire d'argent, et la liqueur qui surnage ce précipité possède ropriétés décolorantes. Si on cherche à distiller cette liqueur la pression ordinaire de l'atmosphère, elle se décompose en liU du brome en liberté; mais si on la distille dans le vide, onnc un liquide mobile qui décolore les substances organi- On obtient encore le même composé en agitant du brome de l'eau avec de l'oxyde d'argent. Toutefois si l'oxyde d'arétait en excès, et si l'on agitait trop longtem])s, il se dégagee l'oxygène, du bronmre d'argent prendrait naissance, et iii ur ne posséderait [>lus de propriétés décolorantes.
iW^) ^ VO -
<fé) + SI + lli"
Acide Oxydo
Bromuro OxygéiK'». K.ui.
) pobromcnx. d'argent.
d'argent.
iflinité de l'oxygène pour lui-même s'ajoute à celle de l'argenl le brome, et ce sont deux forces réunies qui déterminent double décomposition, corps dissous dans la liqa(Mn* décolorante dont nous venons
liquer la préparation est l'acide hypobromeux BrIlO ; on ne
as encore préparé à l'état de pureté. On ne connaît pas da-
age son anhydride Br*0.
eide bromliiae ^*'^j| j = Br-0-O-O-H. Lorsqu'on fait
le brome sur une solution concentrée de potasse, il se forme nélange de bronmre et de bromate potassiqn(»s. Le broniale est extrêmement peu soluble se préci}>ilo.
IVitasse . Brome. Bromur.' TioniaV tiiin
lllStiquO. do pdt.'ISSilllll. pu(:iaSI((ll.';
On prépare Tacide bromique à l'aide du bromate de potassium i
par le même procédé que l'acide chlorique au moyen du chlorate i
de potassium. • i
L'acide bromique présente des propriétés tout à fait semblaUes i
à celles de l'acide chlorique. Il est toutefois un peu plus stable « que ce dernier acide et peut être porté à la température de 40* sans se décomposer.
Acide perbromique ^^j^ J0=Br -0-0-0-0- D.
M. Kaemmerer a obtenu cet acide en traitant l'acide perchlorîque i par le brome. Le chlore est simplement déplacé. •
«ni») H- Kl = g| . K'^l") ;
Acide Brome. Chlore. Acide
pcrchloriquc. perbromique.
Évaporée au bain-marie, la dissolution de l'acide perbromique prend l'apparence d'une masse sirupeuse sur laquelle l'acide suUhydrique, l'acide chlorhydrique et l'anhydride sulfureux sont sans action.
Connue l'acide perchlorîque, l'acide perbromique précipite en blanc les sels potassiques. Toutefois le perbromate de potassium ■ est un peu plus soluble que le perchlorate correspondant.
GOMBINAlSOiXS OXYGÉNÉES DE l'iODE.
On connaît vaguement les hypo-iodites «, 0. Mais il existe un
anhydride iodique TO"» auquel correspond un acide lO'H; et un acide périodique IO*H.
Hypo-loditcs w, I 0. Ces sels n'ont été qu'entrevus, ils paraissent se former lorsqu'on dissout le chlorure d'iode ICI' dans un carbonate alcalin ou dans un alcali caustique, mais ils ne sont stables qu'en présence d'une molécule d'iode; enléve-t-on celle-ci, ils se décomposent aussitôt.
Anhydride iodique 1^0^ et acide iodiqno
En faisant bouillir une partie d'iode dans cinq parties d'acide azotique fumaiit, et laissant refroidir la liqueur lorsque l'iode a
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entièrement disparu, on obtient de l'acide iodique cristallisé en petits mamelons.
On peut encore faire passer du chlore à travers de l'eau tenant de riode en suspension, évaporer lorsque l'iode est dissous et faire cristalliser.
<!!») + KSI) = i» * '«(oli)
lotie. Eau. Chlore. Acide Acide
iodique. chlorhydrique.
Enfin, on peut précipiter une solution bouillante d'iodate de potassium par du chlorure de baryum, et décomposer ensuite Tiodate barytique par l'acide sulturique.
Quant à l'iodate potassique, on peut l'obtenir comme le bromate correspondant. Mais il est plus simple de le préparer en faisant bouillir un mélange de 75 grammes de chlorate de potassium, de 80 grammes d'iode et i gramme d'acide azotique dans 400 grammes d'eau, jusqu'à ce que le dégagement de chlore ait cessé.
Dans cette réaction, l'acide azotique met d'abord en liberté un peu d'acide chlorique.
C'0;]0 H- AzOJ|o = AzO^|o + C10|^jo
CJilorato Acide Azotate Acide
de potassium. azotique. de potassium. chlorique.
L'iode en réagissant sur cet acide en chasse le chlore et le transforme en acide iodique
n _ o/IOMn\ ^ Cl)
K^l») + Il = H «1»)
Acide Iode. Acide Chlore,
chlorique. iodique.
L'acide iodique réagit sur une nouvelle portion de chlorate potassique, et produit de l'iodate de potassium et de l'acide chlorique.
"ïl" + °'ï|» = ""SI» * '"kI"
Acide Clilorale Acide lodale
iodique. de potassium. clilori(|UC. de potassium.
L'iode transforme cette seconde quantité d'acide chlorique en acide iodi^iue comme il avait fait pour la première, et cette série de doubles décompositions se continue jusqu'à ce que la totalité du chlorate de potassiunj ait été transformée eu iodale.
CUIUIE SAQVET, I. — J* ÉO**". ^
Lorsqu'on a préparé Tacide iodique, si on le fait se déposer à froid d'une solution concentrée, on obtient des cristaux qui présentent la composition u j 0. En dissolvant ces cristaux dans
l'acide sulfurique étendu de quatre molécules d'eau, on obtient une liqueur qui abandonne un produit blanc répondant à la formule d'un anhydride PO^H = 310'H — H«0.
L'acide iodique maintenu à 130'' jusqu'à ce qu'il ne perde plus de poids, se transforme dans le même anhydride l'O^H.
Cet anhydride peut être considéré comme une combinaison d'acide iodique et d'anhydride iodique normal soudés par l'iode triatomique.
OH V
I — H--0-0-0-F'<Cl ^ ^">0
Chauffé à 170**, l'acide iodique se transforme en anhydride iodique 1*0^.
L'alcool anhydre ne dissout ni l'acide iodique ni ses anhydridres.
L'acide iodique se combine aux acides azotique, phosphorique, borique et sulfurique en donnant des composés cristaHins.
L'acide iodique est soluble dans l'eau, rougit le tournesol et le décolore au bout de quelque temps ; chauffé à une température inférieure au rouge, il se décompose en iode et oxygène sans donner d'acide per-iodique. C'est un corps oxydant ; traité par l'acide sulfliydrique ou l'anhydride sulfureux, il est décomposé et donne un dépôt d'iode.
2(I0;|0) ^ 5S0. + 4(Hjo)={j + ,{%^\^)
Acide Anhydride Eau. Iode. Acide
iodique. sulfureux. sulfurique.
L'acide chlorhydrique décompose immédiatement l'acide iodique en dégageant du chlore.
'("ï|<') + "(c'li)=ll*»(cl!) + «(ll|'')
Acide Acide Iode. Chlore. Eau.
iodique. chlorhydrique.
Acide per-iodique lO^H^. L'acide per-iodique peut être préparé comme l'acide perbromique, c'est-à-dire en faisant agir l'iode
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sur Tacide perchlorique. On peut aussi l'obtenir par le procédé suivant :
On fait passer un courant de chlore à travers une dissolution d'iodate de sodium renfermant un excès d'alcali : il se précipite ainsi un periodate sodique insoluble.
Ce précipité dissous dans l'acide azotique, donne avec l'azotate d'argent un précipité blanc de periodate diargentique dont la formule est
10«Ag«H5
Ce sel se dissout dans l'acide azotique bouillant et, par le refroidissement, la liqueur donne des cristaux qui ont pour formule lAgO*.
Ces cristaux traités par l'eau froide, régénèrent le per-iodate diargentique IG^Ag^H' insoluble, en même temps qu'il se forme de l'acide per-iodique libre qui se dissout.
2IAg04 4- 4H«0 = I06Ag«H3 + lO^H»
Periodate Eau. Periodate Acide
d'argent. diargentique. ^ per-iodique.
L'acide per-iodique lO^H^ forme des prismes rhomboïdaux, incolores; très-solubles dans l'eau. C'est un acide pentabasique, qui forme de nombreux sels; les sels penta-argentique , pentabarytiques, etc. 3ont importants pour sa constitution.
L'acide per-iodique lOW fond à 130'. Vers 200" il perd de l'eau et de l'oxygène et se transforme en acide iodique. L'acide sulfhydrique et l'anhydride sulfureux le détruisent facilement.
L'acide per-iodique donne avec les sels de sodium un précipité de periodate disodique.
11 existe plusieurs anhydrides de cet acide, qu'on n'a pas encore préparés à l'état libre, mais dont on a parfaitement étudié les sels correspondants. Ces anhydrides peuvent être représentés pai" les formules
I061I5 10«IP I*09H* IO*H
Acide Premier Deuxième Troisième
per-iodique normal, anhydride, aniiydride. anhydride.
H faut admettre que l'iode joue le rôle d'élément pentatomique dans l'acide per-iodique normal.
118 t»Hl5ClP£S B£ CfllMlE.
Poids aloinique = SI Poids moiécabire = ti
Le soufre se retire de certains terrains volcaniques où il existe à l*état naissant. Il nous >ient de Sicile. Il y en a des mines ailleurs, mais elles ne sont pas exploitées.
On prépare aussi du soufre, en distillant la pyrite (bisulfure de fer) FeS*, qui cède la moitié de son soufre lorsqu'on la chauffe.
En Sicile, on sépare le soufre de la terre, soit en le fondant, si le minerai est assez riche, soit en le distillant si le minerai est pauvre. En France, on raffine le soufre par une seconde distillation. Cette distillation s'exécute dans une chaudière qui communique avec une grande chambre en maçonnerie. La chaudière est disposée de manière qu'on puisse y introduire de nouvelles quantités de soufire sans arrêter Topération. Si l'on opère avec assez de rapidité pour distiller 1800 kilogrammes de soufre en vingt-quatre heures, les parois delà chambre s'échauffent sufûsamment pour que le soufre y conserve l'état liquide. En lé retirant on le coule dans des moules de bois et on le livre au commerce sous la forme de bâtons. Si, au contraire, on conduit l'opération avec assez de lenteur pour que le poids de soufre distillé en vingt-quatre heures ne dépasse pas 300 kilog., ce métalloïde se sohdilie dans la chambre même, et comme l'air s'interpose entre ses molécules au moment de la solidification, il se condense sous la forme d'une poussière fort téuue connue sous le nom de Heur de soufre.
Le soufre est jaune, solide à la température ordinaire, fusible à 114", et volatil à 440". 11 ne présente ni odeur ni saveur; sa densité est égale à 2,08, sa densité de vapeur est représentée par le nombre 0,000 à 500% et par le nombre 2,222 à 1000".
L'eau ne dissout pas le soufre ; l'alcool et l'éther le dissolvent peu; son vrai dissolvant est le sulfure de carbone.
Par éva})oration de sa solution dans le sulfure de carbone, on obtient li; soufre cristallisé en octaèdres du quatrième système ; c'est sous cette forme qu'on le trouve dans la nature. Par voie de fusion il cristallise en prismes du cinquième système;
A la température ordinaire les cristaux prismatiques tombent ew poussière, et cette poussière apparaît au microscope comme feruiée
SOUFRE
de petits octaèdres. Aux environs de 114° le contraire a lieu; ce sont les cristaux octaédriques qui deviennent prismatiques, Ces deux faits démontrent que les différences de formes cristallines qu'on remarque dans le soufre tiennent à la température où la cristallisation s'est opérée.
Nous avons dit que le soufre fond à 114'*; il constitue alors un liquide jaune et très-fluide; à 140° sa couleur se fonce, à 160° il devient brun et visqueux, à 230* sa viscosité est telle qu'on peut retourner le vase qui le contient sans qu'il coule; au-dessus de 230° il reprend sa fluidité, mais conserve sa couleur brune jusqu'à 440°-, où il entre en ébuUition.
Si l'on refroidit brusquement du soufre chauffé à une température voisine de celle où il bout, ce métalloïde ^este mou après complet refroidissement. Le soufre mou reprend, du reste, peu à peu sa consistance, et on peut la lui rendre d'une manière immédiate en le chauffant à 96* environ. M. Regnault, à qui l'on doit la connaissance de ce fait, a de plus constaté que le passage du soufre de l'état mou à l'état dur, s'accompagne toujours d'un dégagement de thaleur.
Le soufre est combustible, il brûle à l'air avec une flamme bleuâtre en répandant l'odeur de l'anhydride sulfureux, odeur connue de tout le monde.
Il se combine aussi très-facilement au chlore, et il a une affmité telle i>our le phosphore qu'à moins d'opérer sous l'eau, on ne peut chauffer un mélange de ces deux corps sans avoir à redouter une explosion.
Presque tous les métaux, le carbone, et en général les corps avides d'oxygène ont de l'aflinité pour le soufre. Il faut noter cependant que l'hydrogène ne se combine que difficilement avec ce métalloïde.
Lorsqu'on chauffe le* soufre à une haute température, et qu'on le refroidit brusquement, nous avons vu qu'il reste mou. Si on le trempe ainsi sept fois de suite, il acquiert une couleur brune qu'il conserve niôme à l'état solide. Traité par le sulfure de carbone, il laisse alors un résidu rougeûtre qui n'est autre que du soufre sous un état allotropique particulier. Ainsi modifié le soufre est insoluble dans tous les dissolvants. Il revient à l'état ordinaire lorsqu'on le chauffe à 100°, ou qu'on le met en contact avec l'acide sulfhydrique, ou les sulfures alcalins. Il acquiert, au contraire, une stabilité
plus grande lorsqu'on fait agir sur lui le chlorure de sGqfre.
En décomposant le chlorure de soufre par Teau on obtient le même soufre insoluble, mais sous une modification plus stable. Lorsqu'on décompose lés polysulfures par les acides on obtient, au contraire, du soufre soluble et cristallisable. M. Berthelot avait cru pouvoir induire de ces faits que le soufre entre à l'état amorphe dans les composés où il est électro-positif, et à l'état cristallisable dans les composés où il est électro-négatif. Mais M. Cloéz a fait voir que d'un même composé, le chlorure de soufre par exemple, on peut retirer, au moyen de l'eau, soit du soufre soluble, soit du soufre insoluble, selon la rapidité de la réaction. Cette expérience, et quelques autres également fort importantes que l'on doit à cet habile chimiste, ont ruiné l'opinion précédente.
M. Berthelot pense que lorsque le soufre fondu est chauffé à 440% il est modifié en totalité, et que si, par la trempe, on n'obtient jamais tout le soufre à l'état insoluble, cela tient à une modification inverse qui se produit pendant le refroidissement. De fait il a remarqué :1" que plus le refroidissement est brusque, plus la proportion de soufre insoluble qu'on obtient est considérable; 2* qu'erf mêlant à l'eau certains corps comme l'acide azotique, qui ont la propriété de rendre stable le soufre insoluble, on n'obtient presque plus de soufre cristallisable.
Le soufre chauffé à 440° étant d'après cela, dans sa modification insoluble, il est probable qu'à 500% c'est-à-dire à une température voisine de 440% il existe au même état; comme à 500" la densité de vapeur du soufre est 6,666, ce qui donne 192 pour poids molé-
culaire de ce corps et 03 [ pour sa formule, on peut admettre
qu'il existe deux variétés de soufre : le soufre cristallisable, dont
S ) le poids moléculaire est 64, ot qui répond à la formule g j, et le
soufre insoluble, dont le poids moléculaire est 192, et qui répond
à la formule ^- } •
Le soufre est employé en médecine, soit à l'état métalloïdique, soit à l'état de combinaison. Il est parasiticide, et c'est même là sa propriété la plus utilisée. On se sert aussi de quelques sulfures solubles pour exciter les fonctions de la peau.
Le soufre dont on fait usage en pharmacie est ordinairement la
COMBINAISONS DU SOUFRE AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS
IBmAISONS DU SOUFRE AVEC LES NÂTALLOÏDES MONATOMIQUES.
e solfhydriqne u | S (hydrogène sulfuré). L'acide sulfliy-
se forme directement lorsqu'on fait passer de l'hydrogène i soufre bouillant , ou qu'on soumet les deux éléments à ice de l'étincelle électrique. Mais pour le préparer, on fait roid l'acide sulfurique ou l'acide chlorhydrique étendus u* le sulfure de fer, ou l'on traite à ehaud le sulfure d'anpar l'acide chlorhydrique.
FeS -h
+ jj S
Sulfure
Acide
Sulfate
Acide
de fer.
sulfurique.
de fer.
sulfbydrique.
Sb*S3 +
= 2SbCF
* KïlO
Sulfure
Acide
Trichlorure
Acide
'antimoine.
chlorhydrique,
d'antimoine.
suiriiydriquc.
le sulfbydrique est gazeux à la température ordinaire. Une 1 de 17 à 18 atmosphères suffit pour le liquéfier. Sa den- 'état de gaz, est 1,1912, et à l'état liquide de 0,9 ; l'eau en environ trois fois son volume.
le sulfbydrique est un acide faible qui colore à peine en ineux la teinture de tournesol.
ile à l'air avec une flamme peu éclairante et donne naisde l'eau et à de l'anhydride sulfureux.
2(SJS) + 3(0!) = 2(H|0) + 2S0.
Acide Oxygène. Eau. Anhydride
salfliydrique. sulfureux.
'sée à l'air, la solution aqueuse de l'hydrogène sulfuré se
décompose. Le soufre est déplacé par Toxygêne, et se dépose en flocons blancs.
il\^) * S! = H5!«) - il
Acide Oxygène. Eau. Soufre,
sulfliydnque.
Au contact des corps poreux, cette même solution absorbe de Toxygène et donne de l'acide sulfurique.
Sis + .(§j) = «ï:|o.
Acide Oxygène. Acide
sulfbydrique- sulfurique.
On a observé que les étoffes trempées dans les solutions d'acide sulfliydrique finissent par tomber en lambeaux. C'est à Taction corrosive de l'acide sulfurique qui prend naissance que Ton doit attribuer cet effet.
L'hydrogène sulfuré est décomposé par le chlore, le brome et l'iode avec dépôt de soufre et formation d'un composé hydrogéné du métalloïde employé.
L'acide sulfbydrique précipite en noir les sels de plomb solubles ; il se produit du sulfure de ce métal et un acide correspondant au sel employé.
PbW + {{|s = Pb'^S 4- R'W.
Sel Acide Sulfure A?ide
de plomb. sullhydrique. de plomb. correspondant
au sel de p'omb.
L'acide sulfbydrique a une odeur d'œuf pourri très -désagréable. Il est fort vénéneux lorsqu'on le respire, mais on peut boire sans danger de grandes quantités de sa solution dans Téau. On ne l'emploie guère en médecine, à moins que ce ne soit comme élé-' ment de certaines eaux minérales.
On analyse l'hydrogène sulfuré par un moyen analogue à celui qu'on emploie pour analyser l'acide chlorhydrique. Toutefois, au lieu de sodium, on place un morceau d'étain dans la cloche courbe. Le sodium, en effet, ne se substituerait qu'à la moitié de l'hydrogène de cet acide.
On reconnaît ainsi que l'hydrogène sulfuré renferme un volume fi 'hydrogène égal au sien.
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Or, si de la densité de l'acide suif hydrique. . . . 1,1912 On retranche la densité de l'hydrogène 0,0693
Il reste I,12i9
qui est sensiblement égal à la demi-densité de la vapeur de soufre à 1000*. Deux volumes d'acide sulfliydrique renferment, par conséquent, un volume de vapeur de soufre, et deux volumes d'hydrogène condensés en deux volumes.
De celte composition en volumes on peut passer à la composition en poids ; on a, en effet :
fi Q'^ 1* 1,1912: 0,0693:: 100: a-, d'où a: = ,--HnTr==î>'81
2« 1,1912: 1,1219:: 100 :.r, d'où x=z}^i^=dAAQ
100 parties d'acide sulfliydrique contiennent donc :
Soufre 94,19
Hydrogène 5,81
Blsnlfiire d'hydrogène II \ S^. Le bisulfure d'hydrogène s'obtient en versant goutte à goutte une solution de bisulfure de calcium dans de l'acide chlorhydrique.
0»-^ H- .(oll) = %\ + 11!S..
Bisullurc Acide Ciiloruic Bisulfure
de calcium. chlorhydrique. de calcium. d'hydrogène.
Si l'on renversait l'opération, c'est-à-dire si l'on faisait tomber l'acide chlorhydrique dans la solution du bisulfure de calcium, le bisulfure d'hydrogène se trouvant, au moment de sa formation, en contact avec un excès de sulfure de calcium, se décomposerait, et l'on n'obtiendrait que de l'acide sulfliydrique et du soufre. Le bisulfure d'hydrogène forme une huile jaunâtre, d'une odeur désagréable qui se décompose vers 70" en soufre et hydrogène sulfuré. D'après les recherches de M. Hofmann, le persulfure d'hydrogène serait un trisulfure et aurait pour formule 11* S'. Théoriqueiiienl le hi et trisulfure peuvent exister et il se pourrait qu'on obtint, suivant les conditions de l'expérience, l'une ou l'autre cunibinaisoD.
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Tlhlorores de soufre. — On en connaît trois, correspondant aux formules
S«C1^ S«C1*, SCI*.
Lorsqu'on fait arriver du chlore sec sur du soufre chauffé dans une cornue, il se condense dans le récipient un liquide jaune d'une odeur fétide très-désagréable et fumant à l'air. Ce liquide soumis à la distillation passe à 139' et renferme S*C1* (nommé autrefois sous-chlorure). Pour obtenir ce composé il est nécessaire de maintenir le soufre en excès ; si, au contraire, le chlore est en plus grande quantité il se forme un liquide* rouge foncé, qu'on obtient plus facilement en faisant passer un courant de chlore sec directement dans le chlorure S*Cl*. Le nouveau corps constitue un liquide rouge, fumant à l'air et laissant constamment dégager du chlore. A la distillation il se décompose ; il passe d'abord un liquide rouge, et, à mesure que la température- s'élève, la couleur devient de moins en moins foncée et finalement vers 139", il distiUe le chlorure jaune S*C1*. Il se dégage du chlore pendant la distillation. Le liquide rouge renferme S*C1* et a reçu le nom de perchlorure.
Enfin ce dernier 'absorbe encore du chlore à très-basse température et parait alors contenir le tétrachlorure SCI* ; seulement ce corps est si peu stable qu'il est partiellement dissocié même à basse température.
Le soufre se combine aussi avec le brome et l'iode, mais ces composés présentent peu d'intérêt.
COMBINAISONS DU SOUFRE AVEC l'oXYGÈNE.
Les composés oxygénés du soufre sont les suivants : Les hydrosulfites SO*M'* correspondant à l'acide hydrosulfureux S0«'' I {|.
iu QjT et l'anhydride sulfureux SO*.
L'acide sulfurique 80*" qj. et l'anhydride sulfurique SO* 0.
Les hyposulfites S*M'*0' correspondant à l'anhydride hyposulfureux SO* j S, et l'acide hyposulfureux S0«'' q», tous deux inconnus;
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L'acide dithionique S*H*Q« ; L'acide trithionique S'H'O^ ; L'acide tétrathionique S^IIW ; L'acide pentathionique S*H*0® ;
Les anhydrides qui correspondent à ces quatre derniers acides n'ont pas été préparés jusqu'à ce jour.
Acide hydrosolforeux SO^H^ = SO'' j y- Il se forme lorsqu'on
traite l'anhydride sulfureux en solution aqueuse par le zinc :
2S0« -h I^JO + Zn = SO^Zn + SO*jg
Anhydride Eati. Zinc. Sulfito Acide
sulfureux. de zinc. bydrosulfureux.
On obtient ainsi une solution jaune qui possède des propriétés réductives très-énergiques ; elle précipite le cuivre des sels cuivriques et décolore l'indigo et la teinture de tournesol. On ne peut pas isoler l'acide , celui-ci étant très-instable et s'oxydant facilement à l'air. Son sel de sodium est stable à l'état sec ; humide, il absorbe avidement l'oxygène de l'air et se transforme en bisulfite de sodium.
Hydrosuliite Oxygène. Bisulfite
de sodium. de sodium.
Anhydride solfnreax SO^. On prépare ce corps, soit en brûlant du soufre dans l'oxygène, soit en chauffant ce métalloïde avec un composé oxygéné peu stable comme le bioxyde de manganèse, soit en désoxydant l'acide sulfurique au moyen du mercure ou du cuivre, à chaud.
Acide Cuivre. Sulfate Eau. Anhydride
suliurique. de cuivre. sullureux.
L'anhydride sulfureux est gazeux ; il se liquéfie à — 1 0" ; son ébullition fait descendre, le thermomètre jusqu'à — 60**.
A l'état gazeux ce composé a pour densité !2,247 ; l'eau en dissout 50 fois son volume ; cette solution abandonnée à Tair finit par contenir de l'acide sulfurique.
La solution d'anhydride sulfureux convenablement refroidie dépose des combinaisons cristallines. Trois ont été décrites ; elles
les deux dérivés éthyliques correspondants qu'on peut représenter par les formules :
H . OC«Hs
Acide éther-sulfureuz.
et SO
OH5 OH
Acide ^ étbyl^sulfureux.
L'anhydride sulfureux n'a pas reçu d'applications sérieuses en
médecine.
SO*" ) Acide snlfnriqae u, | 0-. Dans les arts on prépare cet acide
en faisant réagir en même temps, dans de grandes chambres de plomb, l'acide azotique, l'eau et l'air sur l'anhydride sulfureux. Ce dernier corps est obtenu par la combustion directe du soufre ou de la pyrite (bisulfure de fer naturel).
L'anhydride sulfureux et l'acide azotique se transforment réciproquement en hypoazotide et acide sulfurique. L'eau dédouble ensuite l'hypoazotide en acide azotique et en bioxyde d'azote, et le bioxyde d'azote absorbe l'oxygène de l'air pour régénérer de l'hypoazotide. En fin de compte, tout l'acide azotique décomposé se trouve reconstitué ; le cycle des réactions précédentes recommence alors, et les choses pourraient se continuer indéfiniment ainsi, sans les pertes inévitables qu'entraîne toute préparation en grand. Les équations suivantes expriment ces réactions.
SO
Anhydride sulfureux.
a*» 3AzO«
Hypoazotide.
S*» 2AzO -h
Bioxyde d'azote.
Acide azotique.
Eau.
Oxygène.
Acide sulfurique.
2AzO«
HypoazoUde
= 2(A^<J|0) + AzO
Acide azotique.
2AzO*
Hypoazotide.
Bioxyde d'azote
Comme un excès d'eau est nécessaire à la bonne réussite d l'opération, l'acide sulfurique qui sort des chambres de plooL est toujours fort étendu. On le concentre dans des bassines dL plomb jusqu'à ce qu'il marque 59" au pèse-acides de Baume, et 1' achève ensuite la concentration dans des vases de verre ou deplatiik^.
En petit on peut obtenir encore l'acide sulfurique en iiiisa-mit bouillir du soufre avec de l'acide azotique.
ANHYDRIDE SULFUREUX
de moitié. Le composé qui prend naissance a pour formule S0*C1*. On rappelait autrefois acide chlorosulfurique. Aujourd'hui on le nomme chlorure de sulfuryle. Ce dernier nom rappelle la propriété que possède ce chlorure de se changer, en présence de Tcau, en acides cKlorhydriquè et sulfurique.
so.|C| + .(ji|o) = «;:|o. -H s(«|)
Chlorure Eau. Acide Acide
de sulfuryle. sulfurique. chlorbydrique.
L'iode, en a^ssant sur l'anhydride sulfureux, engendre un composé semblable SO*I* qui jouit de propriétés analogues.
Pour déterminer la composition de l'anhydride sulfureux, on fait brûler un excès de soufre dans un volume connu d'oxygène jusqu'à ce que, tout ce dernier gaz étant consommé, la combustion s'arrête.
On observe alors que l'anhydride sulfureux qui s'est formé occupe le même volume que l'oxygène qui a servi à la combustion.
Or, si de la densité de l'anhydride sulfureux. . . . 2,2470 on retranche la densité de l'oxygène 1,1056
il reste 1,1414
nombre qui représente sensiblement la demi-densité de la vapeur de soufre à 1000».
Deux volumes d'anhydride sulfureux contiennent donc deux volumes d'oxygène et un volume de vapeur de soufre combinés avec une contraction de 1/3. A l'aide de cette composition en volume on peut facilement calculer la composition en poids.
L'acide sulfureux forme deux séries de sels ; les uns neutres, de la formule générale
ID/ Qj., les autres acides SO*
on<*)'
Comme l'acide sulfureux possède une constitution dissymétrique, il doit même exister une autre série de sels acides, isomères, correspondant à la formule SO* j qj., on ne connaît pas encore de sel métallique de cette constitution, mais on est parvenu à préparer
(*) H' est un radical monatomique positif quelconque.
I SO
qu'on peut écrire R' j 0* -h h« ( ^* '
l'acide sulfurique joue peut-être ici le même rôle que l'eau de cristallisation. Ces composés sont peu étudiés.
Pour analyser l'acide sulfurique on opère comme il suit : 1" On verse un excès d'acide sulfurique sur un poids connu d'oxyde de baryum pur. 11 se forme du sulfate de baryum cl de l'eau.
-h Ba^O —
S0«« rti Ba' ^
Acide
Oxyde de baryum.
Sulfate
Eau.
sulfurique.
(baryte).
de baryum.
On évapore pour chasser l'eau et l'excès d'acide, et Ton pèse le sulfate de baryum. Soit P le poids de ce sel/ et/? le poids de baryum contenu dans la baryte employée (la composition de la baryte est supposée connue), on connaîtra le poids du baryum contenu dans 100 parties de sulfate de baryum à l'aide de la proportion.
?:p::\QO:x.
2" On place dans un petit ballon un poids connu de soufre q avec un excès d'acide azotique, et l'on chauffe le tout en ayant soin de disposer un réfrigérant au-dessus du ballon afin que toutes les vapeurs qui s'y forment se condensent et y refluent continuelle ment. Quand tout le soufre a disparu, on arrête l'opération et l'on précipite le' contenu du ballon par le chlorure de baryum ; tout l'acide sulfurique se transforme ainsi en sulfate de baryum insoluble, selon l'équation.
«• + 'oi:i = zy * Kc"l)
S0«" ) n« . Ra" ] SO^
II
Acide Chlorure Sulfate Acido
sulfurique. de baryum. do baryum. chlorhydrique.
On recueille ce sel sur un filtre, on le lave bien, on le dessèche et on le pèse. Soit P' son poids, et soit p' le poids de baryum qu'il renferme. P'-;/ représente le poids du soufre et de l'oxy^'ène réunis. Donc en retranchant le poids du soufre q il reste celui de l'oxygène qui se trouve ainsi déterminé par différence. On reconnaît de cette manière que 100 parties de sulfate de baryum renferment : ^
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Baryum 58,79
Soufre. , . . 13,74
Oxygène 27,47
3* On précipite par du chlorure de baryum un poids connu d'acide sulfurique concentré, et l'on pèse le sulfate de baryum produit. A l'aide de ce poids on calcule celui de l'oxygène et du soufre que le sel renferme. Or, comme tout ce soufre et tout cet oxygène se trouvaient dans l'acide sulfurique employé, il suffit de retrancher la somme de leur poids du poids de cet acide pour connaître la quantité d'hydrogène que contenait ce dernier.
Au moyen de trois proportions on transforme ensuite la composition trouvée en composition centésimale.
En médecine, on emploie à l'intérieur l'acide sulfurique trèsdilué comme hémostatique , et à l'extérieur dans des pédiluves excitants. On utiUsc aussi cet acide comme caustique.
SO*" I ÛH Aeide snlfarlqae de Nordhausen ^^«^ . (nouvelle dénomi-
S0«" { OH
nation : acide disulfubique). En calcinant en vase clos du sulfate de fer au minimum aussi sec qu'on peut l'obtenir dans une exploitation en grand, il se forme du sesquioxyde de fer, et il se dégage de l'anhydride sulfureux, et de l'anhydride sulfurique combiné avec la petite quantité d'eau que le sel contenait encore.
^(^Fr^l^O = ^^'^' -h S0« +
Sulfate do Ter. Sesquioxyde Anhydride Anhydride
au roinimuin. de fer. sulfureux. sulfurique.
L'anhydride sulfurique, reçu dans des bombonnes pleines d'acide sulfurique ordinaire, se combine avec cet acide en donnant naissance à l'acide disulfurique.
OIT SO*" ! OU
S05 -f- SO*" n^i = ,^0
I on so*'' j ou
Anhydride Acide Acide
sulfurique. sulfurique. disulfurique.
L*acide disulfurique est plus énergique que l'acide sulfurique ordinaire ; il fume à l'air, et lorsqu'on le ch'auffe a 30" environ, il se dédouble en anhydride sulfurique qui se dégage et en acide sulfu-
rique qui reste dans l'appareil. L'équation précédente renversée exprime cette réaction.
Lorsqu'on chauffe les sulfates acides ils perdent de Teau et se transforment en disulfates neutres (sels neutres de l'acide disulfurique).
9/co,iOXa\ _ SO'"iONa g
ONa
Sulfale acide Disulfate neutre Eau.
de sodium. de sodium.
Ces sels se dédoublent à une température élevée en sulfates neutres et en anhydride sulfurique :
S0«'' I ONa ' ^^^
Disulfate neutre Sulfate neutre Anhydride
de sodium. de sodium. sulfurique.
L'acide disulfurique dissout plus facilement l'indigo que l'acide sulfurique. En présence d'un excès de base, l'acide sulfurique de Nordhausen donne des sulfates neutres.
On détermine la composition de cet acide en le transformant en sulfate de baryum, exactement comme pour l'acide sulfurique ordinaire.
Anhydride snlfariqne SO^. On obtient ce corps soit en chauffant légèrement l'acide disulfurique, soit en calcinant un disulfate, soit en faisant passer un mélange d'anhydride sulfureux et d'oxygène sur de l'éponge de platine légèrement chauffée.
C'est un corps cristallisé en aiguilles soyeuses fusibles à 25", volatiles à 35"; il est extrêmement avide d'eau. La baryte placée dans sa vapeur donne lieu à une vive incandescence et produit du sulfate de baryum.
SO- + Ba"0 z= Ba^SO*
Anhydride Baryte Sulfate
sulfurique. de baryum.
Pour déterminer la composition de ce corps on le combine avec l'eau et l'on précipite l'acide sulfurique produit par du chlorure de baryum. Du poids de sulfate de baryum obtenu on déduit parle calcul celui du soufre que ce sel renferme, et il sufUt alors de défalquer ce poids du poid§ de l'anhydride sulfurique employé pour connaître la quantité d'oxygène que ce composé contient.
SÉRIE THIONIQUE.,
Série tblonliine. Cette série renferme quatre acides dont les anhydrides sont inconnus, ce sont : l'acide dithionique ou hyposulfurique S^HW, dont l'anhydride serait S*05.
L*acide trithionique ou hyposulfurique monosulfuré 8^41*0^, dont Tanhydride serait S^O*,
L'acide tétrathionique ou hyposulfurique bisulfure S*H*06, dont l'anhydride serait S*0*^
L'acide pentathionique ou hyposulfurique trisulfuré S*H*0^,dont l'anhydride serait S*0*.
Ces quatre acides renferment, tous, comme on le voit, la même quantité d'oxygène et' différent seulement par la quantité de soufre, dont chaque terme de cette série renferme un atome de plus que celui qui le précède, et un atome de moins que celui qui le suit.
Acide ditliionlque ^*y * | 0* = HO - (S0«)'' - (S0«)" - OH. Lorsqu'on fait arriver un courant d'anhydride sulfureux dans de l'eau, tenant en suspension du bioxyde de manganèse finement pulvérisé, il se forme un mélange de sulfate et de dilhionate de manganèse.
S0« 4- MnO* =
Anhydride suirureux.
Bioxyde de mangnnèsc.
2S0« + MnO» =
Anhydride sulfureux.
Bioxyde de manganèse.
Mn" ,
Sulfate manganeux.
Mn" j "
Ditbionate de manganèse.
Dans la dissolution qui renferme ces deux sels, on verse un excès ^i'iiydrate de baryum. Le manganèse se précipite à l'état d'hydrate Dianganeux, tandis qu'il se produit du sulfate et du ditbionate de ^ryum.
so* ! o«
Mn" î ^
- Ba" r "^
"lï 1 0*
Sulfate
Hydrate
Sulfate
Hydrate
manganeux.
de baryum.
de bnryum.
manganeux.
S*0*" 0, Mn"r
Ba"|nj
- Ba" i " +
Mn" 0, II* "
Ditbionate
Hydrate
Dithionnte
Hydrate
manganeux.
de baryum.
de baryum.
mangnneuv
Le sulfate de baryum qui est insoluble se précipite avec l'hydrate **e manganèse, et la Hqueur filtrée renferme seulement du dithio- ^^te de baryum. On la concentre, et on y ajoute de l'acide sulfuri-
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que goutte à goutte jusqu'à ce qu'une dernière goutte ne produise plus de précipité. Le baryum s'élimine à l'état de sulfate barytique et l'acide dithionique devient libre,
Ba» j "
ip " -
- Ba" ( ^
Ti«*
Oithionalc
Acide
Sulfate
Acide
de baryum
sulfurique.
de baryum.
dithionique.
La liqueur est ensuite filtrée et concentrée dans le vide jusqu'à ce qu'elle présente une densité de 1,347.
Les dithionates fortement calcinés dégagent de l'anhydride sulfureux et se convertissent en sulfates :
BaM - ^^ -^ Ba^r
Dithionatc Anhydride Sulfate
de baryum. sulfureux. , de baryum.
. Acide trlthloniqne ^ ^^^ 0^ =: JIO-(SO«)'' - S" - (SO«)'-0e.
Si l'on fait digérer pendant quelques jours de la lïeur de soufre dans une dissolution de bisulfite de baryum à la température de 30®, il se forme du trithionate de baryum dont on peut extraire l'acide trithionique au moyen de l'acide sulfurique en opérant comme pour l'acide dithionique :
Acide tétrathlpnlque
^*^j[^ j Oâ =: HO ^ (SO*)'' -- S" - S"- (SO^)"-^ Olf.
Cet acide se prépare en ajoutant de Tiodeà une dissolution d'iiypo* sulfite de baryum jusqu'à ce que la liqueur prenne une coloration persistante, et en décomposant par l'acide sulfurique le tétrathionato de baryum qui prend naissance dans cette réaction. La formation de ce dernier sel est exprimée par l'équation suivante :
2(S*03Ba'') + [} = Ba"|} + ^ '£ 1 ^*
llyposulfitc Iode. lodurc Tétrathionntc
de baryum. de baryum. de baryum.
Acide pentathionlqne
^*^jj'^ j 0^ = no - (so*)" - S" - S" - S" - (so*)" - oh.
Lorsqu'on fait arriver dans l'eau un mélange d'anhydride sulfureux
SÉLÉNIUM. m
et d'acide sulfliydrique, du soufre se dépose, et la liqueur prend un aspect lactescent qu'on lui fait perdre en l'agitant avec de la tournure de cuivre. On la sature ensuite à froid par le carbonate de baryum et on la filtre ; elle contient alors du pentathionate de baryum, à l'aide duquel on prépare l'acide pentathionique au moyen de l'acide sulfurique comme les acides précédents.
La formation de Tacide pentathionique, dans cette réaction, est exprimée par l'équation suivante :
OH . o/H ) ^\ . S )
3({jjs) 4- 4S0» = S50-jJ« 4- 2(5 10)
Acide Anhydride Acide Eiu. Soufre,
sulfliydrique. sulfureux. pentathionique.
HyposoUNcs. U existe, outre les acides précédents, un genre de sels connus sous le nom d'hyposuKites, répondant à la
formule générale S«M'«03 = SO* j ^^'; l'acide S^U^O' = S0« g^
et Tanhydride S-0* correspondants à ces sels, sont inconnus. Si cet anhydride existait et que l'anhydride pentathionique S^O' existât aussi, ces deux corps seraient polymères.
L'hyposulfite de sodium se prépare en faisant bouillir du soufre avec du sulfite neutre de sodium, filtrant et faisant cristalHscr.
i^lZ') - Il = K^-IS)
SuUite Soufre. Hyposulfite
bodique. sodiqne.
L'hyposulfite de sodium est très-employé dans les arts. Les photographes utilisent la propriété qu'a sa solution aqueuse de dissoudre les sels d'argent insolubles dans l'eau. On s'en sert aussi dans les salles de dissection pour injecter et conserver les cadavres.
oe j
Poids atomique = 79,i;0 Poii's moléculaire = 150.03
Le sélénium s'extrait de certains séléniures métalliques. On calcine cesséléiiiures avec de l'azotate de potassium, oxydant énergique qui ftit passer le sélénium à l'étaii de séléniate de potassium ; puis on ^ait bouillir la solution de ce sel avec de l'acide chlorhydrique; il se
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H ) Le tellure forme avec l'hydrogène un composé » > Te qui a reçu
le nom d'acide tcUurhydriquc et qui est gazeux. Ce composé, donl les propriétés sont analogues à celles des acides sulfhydrique el sélénliydrique, s'obtient en traitant un tellurure par l'acide chlorhydrique.
Le tellure forme deux composés oxygénés : l'acide tellureux
^Yi% 0« et l'acide tellurique ^^^„ 0*, dont les anhydrides TeQ*
et TêO' sont connus.
Le tellure se combine également au soufre et donne naissance aux deux sulfures TeS* et TeS^, qu'on obtient en précipitant l'acide tellureux ou l'acide tellurique par l'hydrogène sulfuré ; enfin, le tellure forme avec le sélénium un composé mal définie
L'oxygène, le soufre, le sélénium et le tellure étant diatomiques, peuvent se combiner avec tous les métalloïdes monatomiques en donnant des composés qui répondent à la formule générale R'X'*, dans laquelle R" représente un de ces quatre métalloïdes et X' un radical monatomique quelconque.
De plus, nous savons que les radicaux polyatomiques ont la faculté de s'accumuler indéfiniment dans les molécules sans se saturer jamais complètement. Ordinairement plusieurs atomes polyatomiques forment un groupe dont l'atomicité est égale à la somme des capacités de saturation de chaque atome, diminuée d'autant de fois dcuï qu'il y a d'atomes réunis, moins un. Ainsi un groupe de cinq atomes triatomiques aurait une atomicité égale à (5x3) — (4x2) =7.
Une conséquence de cette loi est que les radicaux diatomiques. en s'accuniulant dans les molécules, forment des groupes dont la capacité de saturation est toujours égale à 2. En effet, R"* aura pour atomicité 2 x 2- 2=2, R''^, (2 x 5) — (2x 2) =r 2, etc.
Donc, deux atomes monoatomiques doivent pouvoir s'unir nonseulement à un, mais encore à deux, trois, quatre... ti alowe*
(*) Le sulfure de tellure est isomorphe avec le sulfure d'antimoine, el IViJf tellurique ne donne ni aluns, ni sels, à 7 molécules d'eau avec les métaux J* tomiqucs. Ces caractères tendraient à écartei' le tellure de la famille du soufre et à le rapprocher de la famille de l'antimoine.
diatomiques. La limite à raccumulalion de ces derniers réside seulement dans la stabilité des composés et dépend des affinités respectives des éléments qui se combinent.
Ainsi, théoriquement, les composés ;
Br*S,
Br«S«,
Br«S5 . .
Br«S%
H«Se,
H«Se^
H*Se5 . .
H*Se-,
I*Tc, I«Te*, I«Te3 ... PTe%
et beaucoup d'autres dont les formules sont faciles à établir, sont |K)ssibles.
En fait, tous ces composés n'existent pas. La raison en est-elle dans l'affinité de l'oxygène et de ses congénères pour l'hydrogène, le chlore, le brome, l'iode et le fiuor, affinité trop faible pour permettre une telle accumulation de radicaux polyatomiques dans une môme molécule? Ou bien ces corps sont-ils possibles quoique non encore découverts î On peut faire les deux hypothèses à la condition toutefois que l'on n'attribue pas à n une valeur par trop forte. Quoi qu'il en soit, ceux de ces composas qui sont connus sont les suivants.
COMPOSES OXYGENES.
Eau 11*0 Anhydride hypochlo- Anhydride hypobro-
reux C1*0. meux Br«0.
Eau oxygénée 11*0' Bioxyde de chlore probable C1*0*.
Anhydride ciiloreux Cl^O^.
Hypochloride CIO* ou Anhydride iodiquc peut-être C1*0*. 1*0».
Corps auxquels il faut joindre l'anhydride chlorique Cl^^O^, l'anhydride bromique Br*0«, l'anhydride perchlorique C1*0^ l'anhydride perbromique Br*0^ et l'anhydride per-iodique 1*0^ ; compoî^p^ encore inconnus, mais dont on connaît les acides correspond*
GOtll'OSÉS SULPUIlÉSi
\ci(lc sulfhydriqne II*S. Bichlo»*
Persulfure d'hydrogène ll*S* o 1 11*8^ P»^
COMPOSÉS séLÉNiés.
Acide sélénliydfique H*Se. Chlorure de Sélénium Cl*Se.
COMPOSÉS TELLURlés.
Acide lellurhydrique H*Te. Bromure de tellure Br*Te.
Chlorure de tellure Cl*Te. lodure de tellure I*Te.
11 existe aussi des composés du soufre et du sélénium avec le brome et l'iode, mais ils sont mal connus.
Jusqu'ici nous avons supposé l'oxygène, le soufre, le sélénium et le tellure diatomiques ; et cette manière de considérer ces corps est permise parce qu'ils se comportent comme bivalents dans la plupart des cas. Il est pourtant quelques rares composés dans lesquels ils sont tétravalents. Tels sont'les trois chlorures SCI*, SeCH, TeCH et le sous-oxyde d'argent Ag*0, etc.
Les métalloïdes diatomiques peuvent aussi se combiner entre eux. Nous ne nous arrêterons pas sur les composés que la théorie nous permet de prévoir, le nombre en est naturellement illimité. Le soufre, le sélénium et le tellure font partie d'acides oxygénés dont les anhydrides sont l'anhydride sulfureux SO*, l'anhydride sélénieux SeO*, l'anhydride tellureux TeO*, l'anhydride sulfurique 80», l'anhydride sélénique ( inconnu ) SeO^, l'anhydride tellurique TeO*.
En outre, pour le soufre, il existe, un certain nombre d'acides dont on ne connaît pas les anhydrides, et dont on n'a pas encore découvert les termes correspondants dans la série du sélénium et du tellure ; ce sont :
1" L'acide hydrosulfureux. . . . SO'* j S
2" L'acide hyposulfureux SO* ! gu ou plutôt les by-
posullites métalliques, car cet acide n'est pas stable lui-même.
3« L'acide dithionique 8*0*" | ^^
OH
4° L'acide trithionique S''0*" qjj
5" L'acide tétrathioniquc. . . . 8*0*" 1 ^|} 6« L'acide pentathionique. . . . S W { ^
BORE
Si jamais on trouve le moyen de préparer les anhydrides hyposulfureux et pentathionique, ces corps seront polymères. L'anhydride hyposulfureux aurait, en effet, pour formule S*0* et l'anhydride pentathionique S^O*.
Enfin, nous avons déjà vu que le sélénium et le tellure peuvent aussi se combiner au soufre en formant des composés qui correspondent aux combinaisons oxygénées de ces corps.
TROISIÈME FAMILLE (MÉTALLOÏDES TRIATOMIQUES
Bo"'
Poids atomique = 11 Poids moléculaire inconnu.
Le bore peut être obtenu par trois procédés divers, et chacun de ces procédés de préparation le donne avec des propriétés différentes.
!• On décompose au rouge l'anhydride borique par le sodium et Ton reprend ensuite la masse par de l'eau acidulée d'acide chlorhydrique.
Bo'" Bo"'
Anhydride Sodium. Borate Bore.
^ borique. de sodium.
Le bore ainsi obtenu est amorphe et brunâtre.
2* On fait passer un courant de chlorure de bore sur de l'aluminium fondu. 11 se produit du chlorure d'aluminium qui se volatilise, et du bore qui se dissout dans l'excès d'aluminium.
SBo^'CP
— Cl« ^
Bo"' Bo"'
Aluminium.
Chlorure de bore.
Chlorure d'aluminium.
Bore.
Bientôt la volatiUsation continuelle de l'aluminium et l'arrivée continue aussi du bore amènent la sursaturation du dissolvant. Le bore se dépose alors en cristaux prismatiques hexagonaux, brunâtres et opaques. On purifie ces derniers en les faisant bouillir avec de l'acide chlorhydrique qui dissout l'aluminium. Ce bore, qui retient toujours une forte proportion d'aluminium, a été nommé 4^raphitoïde, pour rappeler certaines analogies qu'on a cru remarquer entre lui et le graphite. {Voy. Carbone.)
3^ On calcine dans un creuset en charbon Tanhydride borique avec de Taluminium : il se forme de l'oxyde d'aluminium et du bore.
2A1 -f Bo«05 = Ai«05 -h ^J, I
Aluminium. Anhydride Oxyde Bore.
borique. d'aluminium.
Pour purifier le bore ainsi préparé, on le fait bouillir d'abord avec une solution d'hydrate de potassium, puis avec de Tacide chlorhydrique, et, en dernier lieu, on le sépare mécaniquement de l'oxyde d'aluminium avec lequel il est mélangé.
Le bore est alors transparent, un peu jaunâtre, cristallisé en prismes pyramides à base carrée, presque aussi durs et aussi réfringents que le diamant ; sa densité est 2,68. A cet état il renferme toujours une certaine proportion de carbone. M. Devillefa nommé diamant de bore. Le bore ne fond à aucune température; il s'oxyde à la température de combustion du diamant et se transforme alors en anhydride borique. Au rouge, il brûle dans le chlore gazeux en formant du chlorure de bore.
Les acides ne l'attaquent pas, si ce n'est l'eau régale, qui parait le dissoudre un peu à la longue.
La potasse et la soude l'attaquent au rouge.
Le bisulfate de potassium le transforme en anhydride borique en dégageant de l'anhydride sulfureux et de l'eau.
p/S02")^,\ _, Bo"')
Bisuirate Bore,
de potassium.
= Bo»0-' + 5(^°^'^J0*) + 3(j{|o) + 3S0»
Anhydride Sulfate neutre Eau. Anhydride
ijoriquc. de potassium. sulfureux.
Le bore est susceptible d'absorber directement à chaud l'aiote de l'air en formant un azoture.
Le bore amorphe, lorsqu'il n'a pas été fortement calciné, entre un peu plus facilement en combinaison que les deux autres variétés de ce corps.
Ces trois variétés du bore constituent-elles trois états allotropiques différents ou appartiennent-elles au domaine du polymorphisme ? C'est ce qu'il serait difficile de décider avant que de nouvelles expériences aient élucidé la question.
CHLORURE ET BROMURE DE BORE
COHBlNillSOnB DD pO[LB AVEC LES IIÉTA{.LOÏDEG HONATOinQUES,
Le bore se corabine avec ces métalloïdes en donnant des composés qui pépondeiit à la formiile générale BoX^, Les chlorure, bromure et fluorure de bore sont seuls connus jusqu'ici, mais il est . probable que l'iodure de bore et peut-être même l'hydrogène bore pourront être obtenus.
Chlorare «( bromare de bore. On prépare le chlorure de bore en faisant passer un courant de chlore sur un mélange d'anhydride borique et de charbon chauffé au l^uge ; le charbon s'empare del'oiygéne, tandis que le bore se combine au chlore.
Bo*0' -J- 511 -)-
2( Bo-' Cl )
Le mélange d'anhydride borique et de charbon se fait en mêlant
Jl/> ^
l>'s lieux corps finement pulvérisés, et les pétrissant avec de la colle (l'ninidon. Lorsque le tout forme une pâte assez ferme, on la roule Ml iMulettes et on calcine ces dernières dans un creuset ; l'amidon se détruit, et l'on a ainsi de petites boules, formées d'anhydride iMiriquc et de charbon.
On met ces boulettes dans une cornue en grès tubulée que Ton place dans un fourneau à réverbère (fig. 27); dans la tubulure supérieure de cette cornure est engagé un tube de porcelaine qui descend jusqu'au fond. Ce tube de porcelaine est assez élevé pour n'être pas très-cliaud à sa partie supérieure, de manière que par le moyen d'un tube de verre et d'un bouchon de liége, 'on puisse le mettre en communication avec l'appareil qui produit le chlore.
La tubulure latérale de la cornue est unie à des appareils réfrigérants destinés à condenser le produit.
Quand l'appareil est ainsi disposé, il sufïit de chauffer au rouge la cornue qui renferme le mélange d'anhydride borique et de charbon, et de diriger dans son intérieur un courant de chlore bien sec pour que le chlorure de bore se produise.
Sous l'influence de l'eau, le chlorure de bore se décompose eo acide chlorhydrique et en acide borique.
'-»' - KSI») = '(cil) + "^l"
Chlorure Eau. Acide Acide
de bore. chlorhydrique. borique,
Le bromure de bore s'obtiendrait probablement par un procédé analogue, mais il n'a été préparé jusqu'à ce jour que par l'actioD directe des vapeurs de brome sur le bore chauffé au rouge.
Fluorure de bore. Le fluorure de bore s'obtient en faisant chauffer au rouge vif l'anhydride borique avec du fluorure de calcium.
SBo^O^ -h 5CaFl« = 2BoFF 4- ^^^^
Anhydride Fluorure Fluorure Borate
borique. de calcium . de bore. calcique.
On peut aussi obtenir le fluorure de bore en chauffant un mélange de fluorure de calcium, d'acide sulfurique et d'anhydride borique:
Bo«05 + SCaFl* 4- 3^ ^^^^ 1 0*)
Anhydride Fluorure Acide
borique. de calcium. sulfurique.
Suiratc. Eau. Fluonire
calciqu.'. de bore.
Le fluorure de bore au contact de l'eau donne naissance à des acides que l'on a nommés hydrofluoborique et fluoborique. Le pre-
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mier résulte de l'union d'une molécule d'acide fluorhydrique avec une molécule de fluorure de bore. Il a pour formule BoFl', HFl = 60FHH et fonctionne comme acide monobasique ; sa formation est exprimée par l'équation,
4BoF15 + 3(h ! 0) = 3(BoFls,HFl) + ^^^5 j 0'
Fluorure Eau. Acide Acide
de bore. liydrofluoboriqiie. borique.
Le second improprement nommé acide fluoborique, car il constitue l'acide fluoxyborique Bo*' l qu} 3 FIH, résulte de la fixation de
trois molécules d'acide fluorhydrique sur une molécule du premier anhydride borique ; c'est un acide tribasique.
COMBINAISONS D(J BORE AVEC LES METALLOÏDES DUTOMIQUES.
On connaît des combinaisons du bore aveale soufre et l'oxygène Elles ont pour formules Bo*0' et Bo*S'.
Le premier de ces corps est un anhydride qui, en réagissant sur l'eau, se transforme en acide borique triatomique.
Anhydride Eau. Acide
borique. borique.
Le second, au contact de l'eau, se décompose en donnant naissance à de l'acide borique et à de l'acide sulfhydrique.
Bo«S^+ 6(|Ji0) =5(5] s) + 2(Bo;'jo.)
Sulfure Eau. Acide Acide
de bore. bulfliydriquc. borique.
L'acide borique se retire d'émanations gazeuses (soffioni) qui s'exhalent du sol de la Toscane et qui viennent aboutir dans de petits lacs(/fl^owi), dont il suffît d'évaporer l'eau pour obtenir l'acide bori({uo. Cette eau contenant toujours de l'acide sulfhydrique, on rst porté à admettre que le sol de la Toscane renferme, à de grandes pi'olondeurs, du sulfure de bore et que ce sulfure est décomposé par la vapeur d'eau dont les soffioni sont en grande partie constitués.
L'acide borique est un corps cristallisé qui perd à 100" une
molécule d'eau en formant un premier anhydride ^ H p ^"
Bo" ' Qn. Ap rou^e, ce premier anhydride se double en m
temps qu*il perd une deuxième molécule d*eau pour forme dernier anhydride borique.
(BoOn • ft . (BoO') i rt _ Bo" Us . H j ^
l'aafafdride f aakrdnâe Anhydrida Eau.
borique. borique. borique ordinaire.
Ce phénomène se rencontre souvent en chimie. Les acides contiennent plus de deux atomes d'hydrogène typique, après a perdu une molécule d*eau, renferment encore de rhydrogènt pique. Il en'résulte que ces acides peuvent donner naissance à sieurs anhydrides présentant des degrés divers de déshydratât Le nombre d'anhydrides possibles est lié au nombre d*atomes d drogéne typique que Tacide contient. Le même phénomène s serve aussi avec les bases polyatomiques.
COIIBIXAISONS DU BOaE AVEC LES NETALtOÎDES TETRA ET PEKTATOIIIQCE
On ne connaît aucune combinaison définie du bore avec les talloîdes tétratomiques. Parmi les métalloïdes pentatomiques i est un, l'azote, qui se combine au bore. L'azoturede bore a f formule Bo^'Az ; les bases le décomposent en ammoniaque et bo métallique.
BoAz -}. ^(îi(^) =^K5|^' "^ ^^"'
Azotiiro Hydrate Itoratc Ainmoninqiie.
de l;ure. dépotasse. de potassium.
SILICIUM
potassium. Il se forme du silicium et du fluorure de po- I . On reprend par Teau qui dissout ce dernier sel et laisse um libre.
préparé le silicium est brun, amorphe, infusible, insoluble is les yéhicules. A une haute température, il s*oxyde mais s incomplètement, parce que l'oxyde formé préserve le siion encore attaqué. Calciné avec de l'hydrate de potassium, •s donne naissance à du silicate de potassium et à un dégad'hydrogène.
s,.. + *(ll|o) = *jo. + 2(31)
Silicium. Hydrate Silicate Ilydroxène.
dfi potassium. de potassium.
peut préparer le silicium en faisant passer son chlorure l'aluminium fondu, comme il a été dit à l'occasion du n obtient ainsi des paillettes brillantes qui diffèrent du 1 précédent par leurs propriétés extérieures. M. Deville a
ce silicium, silicium graphitoïde.
1 peut introduire dans un creuset chauffé au rouge un mé-* e 3 p. de fluorure double de silicium et de potassium, de zinc grenaille et de 1 p. de sodium. Il se forme du fluo* ; sodium, et du silicium qui se dissout dans le zinc fondu allise par le refroidissement. Après l'opération on dissout dans l'acide chlorhydrique : le silicium reste à l'état d'aibrillantes d'un gris d'acier, formées de chapelets d'oc- 1 du premier système. Ces cristaux coupçnt le verre, affecmême forme que le diamant et ne présentent plus aucune opriétés du silicium ordinaire. Le silicium ainsi cristallisé i nom de silicium adamantin.
iilicium amorphe, le silicium graphitoïde et le diamant de n constituent-ils trois états allotropiques d'un même corps, trois modifications dépendent-elles du polymorphisme ? c'est l'on ne saurait décider aujourd'hui.
COMBINAISONS DU SILICIUM AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS
Clilorur<5s de sillelam. On en connaît deux ; le premier
Si'^CH, correspondant au tétrachlorure de carbone CCI*, et le second Si«^C15 I correspondant à Thydrure d'éthyle perchloré C*C1«.
On obtient le premier en faisant passer un courant de chlore sec sur un mélange intime d'anhydride silicique et de charbon chauffé au rouge.
SiO* + C + 2^^}j^ = CO* + SiCl*
Anhydride Carbone. Chlore. Anhydride Chlorure
silicique. carbonique. de silicium. -
On opère exactement de la même manière que pour la préparation du chlorure de bore.
Le chlorure de silicium est liquide et bout à 59" ; il se décompose au contact de l'eau en acides chlorhydrique et silicique.
SiCH + l(5|0) = IJO. + *("!)
Chlorure Eau. Acide Acide
de silicium. - silicique. chlorbydrique.
Lorsqu'on fait passer un mélange de vapeurs de chlorure de sil"î cium et d'oxygène à travers un tube de porcelaine chaufTé a rouge, l'oxygène déplace partiellement le chlore du chlorure engendre une série d'oxychlorures dont les formules sont :
Si*0C16, Si*0*C18, Si80*oCl«.
La constitution du premier qui est seul étudié et dont la découverte est due à M. Friedel, peut être exprimée par la formule ;
Si«^C13
^i'vCl'
il forme un liquide incolore, bouillant à 139% fumant à l'air, que l'eau décompose en acide silicique et chlorhydrique. En chauffant le silicium au rouge naissant dans un courant de
CHLORURE DE SILICIUM
)rhydrique sec, on obtient un mélange de tétrachlorure de i et d*un corps bouillant à 56*, qui répond à la formule . Cette formule en fait du chloroforme CHCP, dont le cart remplacé parle silicium, et ce n'est point seulement sa , ce sont ses réactions qui portent à le considérer comme reforme silicié.
is rinfluence de Téthylate de sodium, le chloroforme échange .s atomes de chlore contre trois oxéthyles, et fournit le î CH(OC*H»)\
^ Cl + 3(Na.0C«H») = SNaCl -♦- C^*gJ l Cl ( OC*H»
oroforme éthylate Chlorure
de sodium. de sodium.
loroforme siUcié donne une réaction identique lorsqu'on le sur Talcool
i ^} + 5(H.OC«H5) = 3Ha + Si ^î}{î ( Cl ( OC«H»
oroforme Alcool. Acide
siliciè. chlorhydrique.
chloroforme silicié traité par la potasse alcoolique échang*^ !S de chlore contre un atome d'oxygène et 1 de chlore m groupe OK pour donner du formiate de potassium, et emment de l'acide formique.
: par l'eau, le chloroforme silicié échange son chlore contre T[éne et fournit non de l'acide, mais de l'anliydride formii renferme du sihcium au heu de carbone.
Si 0^ ojim j
HC1 + ^ 0" = cm
Si(0'
SiUO
e silicié. Eau. Acide Anhydride formique
chlorhydrique. silicié.
lore transforme le chloroforme silicié en tétrachlorure de i et en acide chlorhydrique.
Si'^CP UhexachlomreSi^Cl^ = \ prend naissance lorsqu'on chauffe
riiexaiodure, qui est décrit plus loin avec du clilorure mercurique: Si*I« 4- ^Hg''Cl* = 5Hgn* + Si*Cl«
Hexaiodurc Chlorure lodure Uexachlorure
de silicium. mercurique. mercurique. de siliciuin.
L'hexachlorure forme un liquide bouillant à 146* et cristallisant à — 1° ; ses autres propriétés sont tout à fait analogues à celles de l'hexaiodure.
Bromure de slllelnin g . !• Le bromure de silicium s'obtient
par le même procédé que le chlorure, est liquide comme le chlorure et se décompose d'une manière analogue au contact de l'eau en acides bromhydrique et silicique.
Le silicium, chauffé au rouge sombre dans un courant de gai acide bromhydrique donne du bromure de silicium et du bromoforme silicique SiHBr^.
lodures de slllciimi. On en connaît deux : un tétraiodure Si I',
et un hcxaiodure Si*I^ ; on a aussi préparé l'iodof ornje silicié Si"HP.
Si" 1 On obtient le tétraiodure T^ [ en faisant agir de la vapeur d'iode
sur du silicium chauffe au rouge : il se sublime dans cette opération des octaèdres réguliers et blancs, et de l'iodure. Ce corps foinl àl20°,5 et bout à 21)0°; l'eau le décompose en acides iodhydrique et silicique :
lodure Eau. Acide Acide
do silicium. silicique. iodhydrique.
L'Iodofomie silIclé Si" 1 .i se forme en même teni))s que k*
tétraiodure dans l'action de l'acide iodhydrique sur du silicium
chauffé au rouge naissant. C'est un liquide incolore, très-réfriii-
gont, bouillant à 2*20% qui offre des réactions tout à fait aiial^^-
gues à celles du chloroforme silicié.
Si'^P Hcxaiodure de silicium Si^P = i . Pour préparer ce composé.
Si"]-' * '
on chauffe à 500" dans un tube fenné du tétraiodure avec de ^a^
gent divisé :
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Kîl) - il! = K*!!) - ïi
Tétraiodure Argent. lodure Hexaiodure
de silicium. d'argent. de silicium.
II cristallise en rhomboèdres incolores, non volatils sans décomposition.
La potasse le décompose suivant l'équation :
Si«
ïl + "(51»)
Hexaiodure Hydrate
de silicium. de potassium.
= fJIjO.) -.6(^1) + 6(H|0)
Silicate lodure Eau. Hydrogène,
de potassium. de potassium.
LVau glacée donne un acide blanc, insoluble, peu stable, de la formule Si*H*0*, qu'on peut envisager comme de l'acide oxalique C*H*0*, dans lequel le carbone serait remplacé par du silicium :
a- ) OH
^i'vp • nurj - ^i.v|0^^ + ^(lî;
Hexaiodure Eau. Acide Acide
de silicium. silico-oxaliquc, iodbydrique.
Ces faits mettent hors de doute l'existence d'une série Si^X'^ pour le silicium, correspondant à la série éthylique C*X'6 du carbone ; on pourrait la nommer avec M. Friedel, auquel sont dus ces résultats, la série éthylique du sihcium.
Si" 1 Plnornre de •lllclnm pw |- On obtient ce fluorure en faisant agir l'acide fluorhydrique sur l'anhydride silicique ou, ce qui ^st la même chose, en soumettant cet anhydride à l'action d'un »*élangc d'acide sulfurique et de fluorure de calcium :
«»• + >m = lïi + <ii|o)
Anhydride Acide Fluorure Eau.
silicique. fluorhydrique. de silicium.
Le fluorure de silicium est un gaz qui répand à l'air d'épaisses ■•**nées blanches. Il peut être liquéfié à l'aide d'une forte pression ^^ U'uii froid considérable.
L*eau le décompose en donnant naissance à de l'acide silicique et
CHJmE RAQULT, I. — 5« EU"". \\
à un autre acide qui a reçu le nom d'acide hydrofluosiliciq qui répond à la formule : 2HF1, Si"Fl*.
Fluorure Eau. Acide Acide
de silicium. silicique. hydroflaosilidi
L'acide hydrofluosilicique forictionne comme acide bibasii forme des sels, les fluosiiicates, représentés par la formule raie SiFl^M'^, M' étant un métal monatomique.
Hydrogène slllclé ua j* L'hydrogène silicié prend nais
lorsqu'on décompose le siliciure de magnésium par Tacide c hydrique.
Siliciure Acide Chlorure Hydrogène
de magnésium. chlorhydrique. de magnésium. silicié.
Préparé de cette manière, il est mélangé avec une forte pn tion d'hydrogène. On l'obtient à l'état de pureté en tra
par le sodium le composé Si" Pjj ^ ' mentionné plus hai
se dédouble sans que le métal intervienne dans la réaciit hydrogène sihcié et silicate d'étliyle.
4Si.v 1 i["^'»')' = %\ + 5Si.v(0C>U')»
Hydrogène Silicate
silicié. d'éthyle.
L'hydrogène silicié est un gaz incolore qui s'enflamme sp< nément à l'air lorsqu'il est dilué d'hydrogène. La potasse le dé pose en hydrogène libre et silicate de potassium.
Anhydride silicique. SiO^. (Synonymie : Silice.) La silic très-abondante dans la nature, elle constitue le cristal de r le sable quartzeux, l'agate, la pierre à fusil, etc. On peut 1' nir très-pure en faisant arriver un courant de gaz fluorure t licium dans l'eau, recueiiiaiit sur un liltre le précipité gélati qui se dépose et le desséchant à une douce chaleur.
La silice est insoluble dans l'eau pure, dans les solutions Hnes et dans les acides.
Elle n'est décomposée par aucun métalloïde. Mais à une 1
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température, on peut la décomposer en faisant intervenir à la fois deux corps ayant l'un de raffînité pour l'oxygène, et l'autre de l'allinité pour le silicium ; le carbone et le chlore par exemple.
La silice forme des sels lorsqu'on la chauffe avec des bases ou des anhydrides basiques. Ces sels répondent en général à la formule :
Les sels de potassium ou de sodium sont solubles; l'acide chlorhydrique, l'acide azotique, l'anhydride carbonique..., etc., en précipitent un hydrate gélatineux de silice, probablement l'a-
• Ciiv 1
cide silicique jj4 [ 0*. Un excès d'acide chlorhydrique redissout
le précipité.
L'acide silicique gélatineux perd de l'eau à l'air et se transforme
en un acide condensé répondant à la formule «4 0*, lequel parait être le deuxième anhydride de l'acide trisilicique inconnu dont
es 1
la formule serait jjg 0*».
?i:|o» - ,(g|o) = ïjo.
Si* i L'acide «4 j 0*, chauffé à 100% perd la moitié de son hydrogène
à l'état d'eau et se transforme en un nouvel anhydride m j 0^
M. Ebelmen, en décomposant l'éther silicique par l'eau, a obtenu
Si^ ) un acide silicique qui a pour formule i»4 0^.
C'est probablement le premier anhydride de l'acide disilicique,
gis \
dont la formule serait ne 1 ^^*
Les quelques hydrates de silice connus sont loin d'être les seuls possibles; l'acide silicique, comme tous les acides polyatomiques, a la j)ropriété de donner des acides condensés, résultant de l'union de deux, trois, quatre, etc. molécules d'acide, avec perte d'une, de deux, de trois, etc. molécules d'eau. C'est ainsi qu'on forme les acides di, tri, tétrasilicique, etc. Ces acides peuvent encure perdre de l'eau, mais sans doubler leurs molécules et produire ainsi une série d'anhydrides; les quelques formules sui**
vantes suffiront pour montrer le mécanisme si simple de déshydratations successives.
Si'^
OH OH OH OH
Acide silicique.
OH
OH
OH
OH
Acide disilicique.
OH
Si
OH
OU
!•' anhydride silicique.
Si'v
£■• anhydride silicique.
Si'v
Si'v
Si'^ Si'v
OH
OH
OH
OH
Si'v Si>v
0" OH
OH
OH
OH
OH
OH
OH
Acide trisilicique.
Si'v
Si'v
Si'v
1" anhydride disilicique.
Si'v OH
Si'v OH
( ( OH Si'v OH ( OH
!•' anhydride trisilicique.
î"' anhydride disilicique.
OH
OH
OH
OH
2*' anhydride trisilicique.
Si'V
Si'v Si'V
OH
OH
S"* anhydride . trisilicique.
Si>v Si>v
Si'V
On peut représenter la composition des acides polysilicique^ de leurs anhydrides par les formules générales suivantes :
Si«H«»+«03n+A Si"H*»05«
Acide polysilioiquc; l" anhydride.
Si«ll^« - 405» - â Si»112« - ô03« -
S"* anhydride. 4"* anhydride.
si'ap^-^O'»-*
2"« anhydride.
. . etc.
En fait, et en raison de la faible stabilité de ces acides, peu d' tre eux existent à l'état de liberté, mais on connaît beaucoup sels qui leur correspondent. Ces sels constituent une grande f tie de ces nombreuses espèces minéralogiques dont jusqu'ici formules paraissaient si compliquées.
En plaçant la solution chlorliydrique de l'acide silicique dans cylindre ouvert à l'une de ses extrémités et obturé à l'autre du papier parchemin (papier trempé dans de l'acide -sulfurif
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puis lavé et desséché), et plongeant le tout dans de Teau ordinaire, M. Graham a obtenu un acide silicique soluble. Dans cette expérience, qu'il nomme dialyse, l'acide clilorhydrique et les diverses substances cristallisables que contenait la solution passent à travers le papier parchemin et l'acide silicique soluble reste pur au-dessus de ce papier. Cet acide paraît appartenir à un type très-condensé. Une très-faible quantité de potasse suffît, en effet, pour le saturer ; il se détruit assez facilement en se transformant en silice gélatineuse. Le temps seul peut produire ce résultat. Sulfure de silicium Si^^S^. On peut préparer le sulfure de silicium à l'état de pureté, en faisant passer du sulfure de carbone en vapeur sur de la silice chauffée au rouge. L'eau le décompose avec formation d'acide sulfliydrique et d'une variété d'acide silicique, qui restte dissous. Ce phénomène permet d'expliquer la formation des eaux siliceuses naturelles.
CABBOIVE G.
Poids atomique tB il. Poids moléculaire inconnu.
11 existe un grand nombre de variétés de carbone ; elles ont des propriétés communes et des caractères distinctifs.
Les propriétés communes sont les suivantes :
Le carbone est infusible aux plus hautes températures et insoluble dans tous les liquides connus. A une température qui diffère d'une variété à l'autre, il se combine à l'oxygène en donnant naissance, selon les quantités d'oxygène employé, soit à l'anhydride carbonique GO*, soit à l'oxyde de carbone CO, tous deux gazeux.
Enfin on a constaté que certaines variétés de carbone se combinent directement à l'hydrogène sous l'influence d'un fort coupant électrique en formant un hydrocarbure C*lï^. 11 est probable que toutes les variétés de carbone subiraient la même réaction si tontes conduisaient assez bien l'électricité.
Les variétés connues de carbone sont : le diamant, le graphite, le coke, le charbon de bois, le noir animal, le noir de fumée, le charbon de sucre et le charbon des cornues à gaz. On pourrait ajouter encore l'anthracite, la houille, la lignite et la tourbe, c'est-
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à~dire les combuslibles minéraux ; mais ces corps n*étant que des végétaux plus ou moins complètement carbonisés, sont loin de constituer des espèces chimiques définies. Aussi leur étude doitelle être abandonnée aux naturalistes.
Diamant. Le diamant est du carbone cristallisé dans le système cubique, en solides qui ont souvent jusqu'à 48 faces. Ces faces ont une grande tendance à affecter des formes courbes. Les diamants sont ordinairement incolores ; on en connaît cependant de noirs et de diversement colorés.
Le diamant est le corps le plus dur qui existe ; le bore cristallisé s'en rapproche seul par sa dureté.
Le diamant a une densité de 5,50 à 5,55; il est transparent et constitue le plus réfringent de tous les corps solides.
La nature de ce corps a été établie par sa combustion dans Toxygène. On a constaté qu'il se forme dans ce cas de l'anhydride carbonique, c'est-à-dire le même composé qui se produit lorsqu'on brûle le carbone ordinaire.
Fortement chauffés, les diamants se transforment en une substance analogue au graphite. Ce n'est donc point par une fusioo opérée à une haute température qu'ils ont pris naissance. On les trouve dans des terrains d'alluvion, probablement fort loin des lieux où ils ont pris naissance, et leur état naturel ne permet de liror aucune induction relative à leur mode de formation.
Le diamant ne peut être taillé qu'à l'aide de sa propre poussière ou de celle do bore cristallisé. La poussière faite à l'aide des diamants de qualité inférieure porte le nom d'égrisée.
Graphite. Le graphite n'est autre que cette variété de carbone qui sert à faire les crayons; il existe à l'état naturel. On peut l'obtenir artificiellement en faisant refroidir lentement de la fonte fondue et tenant en dissolution un excès de carbone. Cette fonte laisse déposer par le refroidissement l'excès de carbone à l'état de graphite qu'on peut isoler en attaquant la fonte par l'acide chlorhydrique ; le fer se dissout tandis que le graphite reste insoluble sous forme de lames hexagonales.
On peut préparer le graphite au moyen du chlorure de carbone par un procédé analogue à celui que nous avons décrit à l'occasion du bore ou du silicium graphitoïde ; seulement on doit remplacer l'aluminium par du fer.
Le graphite cristallise en lames hexagonales, noires et tré^
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i il est assez mou pour laisser une trace noire sur le a l'éclat métallique et brûle avec difliculté. ie, en attaquant le graphite à 60" par un mélan<;e oxy- [)osé d'acide azotique et do chlorate de potassium, a corps acide, l'acide graphitique, dont la formule parait ^. En rapprochant cet acide d'un corps obtenu par r au moyen du silicium graphitoîde, et qui a pour for- K)*, et en s'appuyant sur ce fait que l'acide qu'on prèle graphite ne peut être obtenu avec aucune autre carbone, M. Brodie admet que cet acide répond à la •H-H)*. 11 est obligé pour cela d'y attribuer au carbone ïtomique égal à 33, qui ne présente aucun rapport Simon poids atomique ordinaire. A l'appui de cette hypo- Brodie fait observer que, tandis que les chaleurs spécidiverses variétés de carbone ne s'accordent point avec itomique de ce corps, 12, la chaleur spécifique du gra- 2orde avec le poids atomique 33. 11 ne faut pas attribuer aleur à cet argument, car, d'après des recherches réchaleur spécifique du graphite augmente dans une.proîorme avec la température.
isidérations ont un grand intérêt ; malheureusement la lu composé de M. Brodie et les analogies qui relient ce îlui de M. Wœhler ne sont pas établies avec assez d'évijr que l'hypothèse que nous venons d'exposer puisse être e comme démontrée.
)is, la propriété de donner naissance à un composé que eut obtenir avec aucune autre variété de carbone déjue ce métalloïde existe dans le graphite sous un état lue particulier. Par suite, l'analogie porte à croire que m graphitoîde représente aussi un état allotropique du
Le coke est le charbon que l'on obtient en calcinant la 1 est poreux et difficilement combustible, irties de houille fournissent en moyenne de 60 à 65 parties
bon de bois. On prépare ce charbon, soit en distillant *n vase clos, soit en mettant le feu à de grandes masses qu'on recouvre ensuite de terre (procédé des forêts). Le procédé a cet avantage qu'il permet de recueillir des pro-
duits volatils, tels que vinaigre, esprit-de-bois, etc.; mais il donne un charbon qui fait peu d'usage. On doit employer ce procédé toutes les fois qu'on se propose d'obtenir un charbon facilement combustible, comme cela a lieu lorsque ce corps est destiné à la fabrication de la poudre; on doit le rejeter, au contraire, lorsque ce combustible est destiné à alimenter des fourneaux.
Le charbon de bois jouit de la propriété d'absorber les gaz sans se combiner avec eux. Lorsqu'il est déjà saturé d'un gaz, il est moins apte à on absorber d'autres; aussi, pour démontrer cette propriété, faut-il commencer par calciner le charbon ou par l'exposer pendant quelque temps dans le vide, afin de le débarrasser des gaz qu'il contient.
Tous les gaz ne sont point absorbés également par le charbon; ceux qui sont les plus solubles dans l'eau sont aussi les plus al>sorbables.
La condensation des gaz par le charboa les rend plus aptes à entrer en réaction. On observe qu'une explosion se produit lorsqu'on met en contact avec l'oxygène un morceau de charbon de bois saturé de gaz acide sulfhydrique.
Cette propriété du charbon de bois a permis d'employer ce corps comme désinfectant, et de l'utiliser en médecine pour absorber les gaz qui remplissent le tube digestif dans la tympanite (charbon de Belloc).
Le charbon de bois s'empare aussi des substances colorant^^s d'origine organique, et même de certaines substances minérales, au nombre desquelles se trouve l'iode.
XoIp animal. On prépare le noir animal en calcinant les os en vase clos. Ce charbon contient toujours du phosphate et du carbonate de calcium; mais il suffit de le laver à l'acide chlqrhydrique pour le débarrasser de ces impuretés.
Comme le charbon de bois, le noir animal absorbe le gaz et désinfecte, mais à un degré moindre. En revanche, il est beaucoup plus apte à décolorer. Cette propriété a reçu un usage d'une grande importance dans les fabriques et dans les raffineries de sucre.
Xoip de fumée. On prépare le noir de fumée en recevant dans
une chambre destinée à cet effet la fumée noire que l'on obtient en
brûlant des résines ou d'autres substances trés-carbonées en pré-
^ence d'une quantité d'ox^gèï\e\ws\x^^\^^wV^.^ç.OftaxhQu n'est pas
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pur ; si Ton veut le débarrasser d'une matière goudronneuse qu'il contient, il faut le calciner dans un creuset.
Le noir de fumée constitue un charbon en poussière très-fine, qui sert à faire de l'encre de Chine et d'autres couleurs noires. En pharmacie, on l'emploie à la préparation du caustique noir, qui se compose d'une partie de ce corps et de trois parties d'acide sulfurique concentré. Le noir de fumée n'y entre que pour donner à l'acide sulfurique une consistance pâteuse.
Charbon de sacre. On le prépare en calcinant le sucre. Il est très-spongieux ; mais les parois des vacuoles qu'il contient sont fort compactes et brillantes ; il en résulte que le charbon de sucre n'a que l'apparence d'un corps poreux et qu'il ne jouit pas de propriétés absorbantes. C'est du charbon très-pur.
Charbon des cornues A gâz. Les gaz carbures qui se dégagent dans la préparation du gaz de l'éclairage se décomposent partiellement au contact de la paroi fortement chauffée de la cornue où s'opère la distillation de la houille. Il se dépose sur cette paroi un charbon très-compacte, très-dur, jouissant de l'éclat métallique et bon conducteur de la chaleur et de l'électricité. Ce charbon est emplo)é dans la fabrication de certaines espèces de piles électriques (piles de Bunsen).
COMBINAISONS DU CARBONE AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS
Les combinaisons du carbone avec le chlore, le brome, l'iode et riiydrogène seront étudiées en chimie organique ; nous nous arrêterons seulement ici sur les composés que le carbone forme avec l'oxygène et le soufre.
Oxyde de carbone. — L'oxyde de carbone s'obtient : 1* En brûlant le carbone dans une quantité d'oxygène insuf- 13 saute :
2C -h ^j = SCO
faibonr. Oxy},'ène. Oxyde
de carbone.
2" En décomposant l'anhydride carbonique, soit par le carbone, soit ;)ar Je ff*r chauffé au rouge ;
CO* -h C = 2C0
Anhydride Carbone. Oxyde
carbonique. de carbone.
4C0« 4- 3Fe = Fe'O* -f- ^CO
Anhydride. Fer. Oxyde Oxyde
carbonique. de fer. de carbone.
3" En décomposant par le charbon un oxyde difficilement réductible, comme l'oxyde de zinc :
ZnO -h C = CO 4- Zn
Oxyde Carlione. Oxyde Zinc,
de zinc. de carbone.
4° En décomposant Tacide oxalique par les corps avides d*eau, comme l'acide sulfurique concentré. L'oxyde de carbone se trouve alors mêlé avec de l'anhydride carbonique, dont on le débarrasse en lui faisant traverser un flacon plein d'une solution de potasse :
C«H*0* H- 2H*0 = 5H«0 -h CO 4- CO*
Acide oxalique Eau. Oxyde Anhydride
cristallisé. de carbone, carbonique.
5° En chauffant une partie de ferrocyanure jaune de potassium avec 3 parties d'acide sulfurique.
Fe(CAz)«K* 4- 6^ ^^^^ | 0«) 4- 6(jJ j o)
Ferrocyanure Acide Eau.
jaune de potassium. sulfurique.
Sulfate Sulfate Sulfate Oxyde
de fer. de potassium. d'ammonium. de carLooe
L'oxyde de carbone est un gaz permanent, sans odeur ni saveur, incolore, à peine soluble dans l'eau et d'une densité de 0,967.
Il brûle à l'air avec une flamme bleuâtre, en produisant de l'anhydride carbonique. Deux volumes d'oxyde de carbone consomment, pour se transformer en anhydride carbonique, un volume d'oxygène, et l'anhydride carbonique produit occupe deux volumes. Si l'on suppose connue la composition du gaz carbonique, on peut en déduire la composition de l'oxyde de carbone. En effet, on connaît le poids de carbone contenu dans un volume donné d'anhydride carbonique. Cette quantité étant la même que celle qui fait partie d'un égal volume d'oxyde de carbone, il suftit de la retrancher du poids total de ce gaz pour connaître le poids de l'oxygéna, qui se trouve ainsi déterminé par différence,
ANHYDRIDE CARBONIQUE
La tendance qu'a Toxyde de carbone à absorber Toxygéne en fait un puissant réducteur.
Au soleil, ce gaz se combine au chlore et donne naissance à un oxychlorure (chlorure de carbonyle) COCl*, qu'on peut aussi préparer en traitant le chlorure de carbone par l'anhydride sulfurique.
ci Cl'
— CJçjj
Chlorure de carbone.
Anhydride sulfurique.
Chlorure de cnrboayle.
Oxychlorure de soufre.
L 'oxychlorure de carbone forme un liquide très-volatil, bouillant à -h 8", d'une odeur suffocante ; il se décompose au contact de Feau en acide chlorhydrique et anhydride carbonique :
C + ^1 = GO
Carbone. Oxygène. Anhydride
carbonique.
2** En décomposant un carbonate par l'acide chlorhydrique. On choisit généralement le carbonate de calcium.
Slo-^ Kcll)
ïlo
. Ga" "^ Gl«
Carbonate Acide
Anhydride
Eau.
Chlorure
de calcium. chlorhydrique.
carbonique.
de calcium
L'anhydride carbonique est gazeux à la température et sous la pression ordinaires. U se liquéfie sous une pression de 36 atmosphères. Lorsqu'on projette de l'anhydride carbonique liquide dans l'atmosphère, une partie s'y vaporise instantanément et absorbe pour cela une telle quantité de chaleur qu'une autre partie passe à l'état solide. Pour recueillir cette dernière, on dirige le jet liquide dans une'demi-sphère creuse de métal ou dans un petit sac en étoffe. On peut conserver l'anhydride carbonique solide pendant quelque temps, sans qu'il reprenne l'état gazeux. Pressé entre les doigts.
il désorganise la peau à la manière d'un corps chaud. Lorsqu'on le mêle à de l'éther et qu'on place le mélange sous le récipieol d'une machine pneumatique où l'on fait le vide, la température s'abaisse jusqu'à 100° au-dessous de 0.
Le gaz carbonique a une densité de 1,529; on peut le transvaser dans l'air à la manière d'un liquide.
L'eau dissout son volume de ce gaz, mais ne se combine pas avec lui pour former un acide ; par contre, l'anhydride carbonique s'unit directement aux anhydrides basiques pour former des sels. 11 se combine également aux bases ; la production d'un sel est alors accompagnée de celle d'une molécule d'eau :
GO* -f Ba^O = 5J|^'
Anhydrido Oxyde Carbonate
carbonique. de baryum de baryum,
anhydre.
CD» + 2(Jjo) = Cj:;jo« + gjO •
Anhydride Hydrate Carbonate Eau.
carbonique. de potassium. de potassium.
L'anhydride carbonique pei*d la moitié de son oxygène lorsqu'on le fait passer sur du fer ou sur du charbon chauffé au rouge. L'étincelle électrique le décompose aussi en oxyde de carbone et oxygène ; cette décomposition n'est pas complète et il s'établit, au bout d'un certain temps, un équilibre entre l'acide carbonique et ses produits de dédoublement.
Le gaz carbonique ne brûle pas et n'entretient pas en généralla combustion ; le potassium et le magnésium brûlent cependaiit dans l'acide carbonique, s'emparent de son oxygène et mettent du carbone en liberté. Il n'entretient pas non plus la respiration, mais il n'est pas à beaucoup près aussi vénéneux que l'oxyde de carbone. En l'injectant dans les diverses cavités du corps on produit l'anesthésie locale. .
Lorsqu'on brûle du charbon dans l'oxygène pur , de façon à transformer entièrement ce dernier en anhydride carbonique, on observe que le volume gazeux ne varie pas. Si donc, du poids d'un volume donné d'anhydride carbonique on retranche celui d'un égal volume. d'oxygène, la différence exprimera le poids du carbone que ce gaz renferme.
M humas pi'élère o^iéror de manière à bannir toute appréciation de volume.
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11 brûle une quantité connue de carbone pur (diamant) dans un courant de gaz oxygène pur, et il fait ensuite passer les gaz dans des tubes pleins de potasse préalablement pesés et destinés à absorber Tanhydride carbonique. En pesant de nouveau ces tubes après l'opération, on détermine le poids de l'anhydride carbonique formé, et en en retranchant le poids du carbone brûlé, on connaît l'oxygène par différence.
Sulfure dé carbone GS*. Le sulfure de carbone s'obtient en faisant passer du soufre en vapeur sur du carbone chauffé au rouge. C'est un corps liquide extrêmement réfringent, d'une densité de 1,272, volatil à 46% d'une odeur fétide. Il brûle à l'air avec une flamme peu éclairante, en donnant de l'anhydride carbonique et de l'anhydride sulfureux. C'est un excellent dissolvant de l'iode, du soufre et du phosphore. 11 se combine aux sulfures alcalins (sulfures de potassium ou de sodium), et forme des sulfosels.
CS« + K*S = %U
Sulfure Sulfure Sulfocarbonate
de carbone, de potassium, de potassium.
La solution de ces sulfosels alcalins est précipitée par les sels solubles de plomb, avec formation de sulfocarbonate de plomb.
Sulfocarbonate Azotate Azotate Sulfocarbonate
de potassium. de plomb. de potassium. de plomb.
Enfin le sulfosel plombique, mis en digestion dans de l'eau que Ton fait traverser par un courant d'acide sulfliydrique, se décompose en sulfure de plomb et en sulfacide, l'acide sulfocarbonique :
fb^jS* -h {}|S = %\S^ + Pb^'S
Sulfocarbonate Acide Acide Sulfure
de plomb. sulfliydrique. sulfocarbonique. de plomb.
Le sulfure de carbone est utilisé dans les fabriques de caoutchouc. 11 sert à ramollir ce corps; ses vapeurs, fort délétères, prothiisent chez les ouvriers qui les respirent des accidents nerveux graves.
^ff • Ce corps, qui est inlermé-
diain» entre l'acide carbonique et le sulfure de carbone, s'oblvjwV lorsqu'on traiti* le sulfocyaimic de potassium \\îiy Vm^^ 'sv^W-
iU PRINCIPES DE CHIMIE.
rique étendu : il se forme de l'acide sulfocyanique que l*acide sulfurique dédouble en sulfate ammonique et en oxysulfure de carbone.
iW
• Acide Acide Eau. Snlfale Cxysnlfore
suirocyanique. sulfuriquc. d'ammonium. de carbone.
C'est un gaz incolore, d'une odeur particulière et brûlant à l'air avec une flamme bleue en donnant les anhydrides carbonique et sulfureux. L'eau le dissout et le décompose en acide carbonique et hydrogène sulfuré.
ËTAIN Sn.
Poids atomique = 118. Poids moléculaire inconnu.
L'étain se trouve dans la nature à l'état d'oxyde mêlé de sulfure et d'arséniosulfure. On grille d'abord le minerai au contact de l'air afin de tout transformer en oxyde; puis on le mêle intimement avec du charbon, et on le chauffe. Le charbon se convertit alors en oxyde de carbone, et celui-ci réduit l'oxyde d'étain à l'état d'étain métallique.
SnO* + 2C0 ■= 2C0« + Sn
Oxyde Oxyde Anhydride Élain.
d'étain. de carbone. carbonique.
L'étain de Malacca est à peu près pur.
L'étain est d'un blanc d'argent ; il est mou et très-malléable; il a une constitution cristalline que l'on peut mettre en évidence en attaquant sa surface par un acide. Les cristaux mis à nu donnent lieu au phénomène des anneaux colorés. C'est ainsi que l'on fait le moiré métallique.
L'étain ne peut être pulvérisé directement, mais on l'obtient en poudre en le fondant et Tagitant fortement pendant qu'il se n^ froidit.
L'étain fond à 228° ; il se conserve indéfiniment à l'air lorsqu'il est froid ; mais il s'oxyde facilement lorsqu'il est fondu, et au rouge il brûle avec une flamme très-éclairante, en donnant naissance à de l'anhydride stannique SnO*.
Les corps oxydants, tels que l'acide azotique ou l'azotate de po-
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tassium, attaquent également Tétain en produisant soit de Tacide métastannique Sn»H**^**, polymère de l'acide stannique SnH^G^, soit du stannate de potassium SnK^O'.
L'étain s'unit directement au phosphore, au soufre, au chlore, au brome et à Tiode. L'acide chlorhydrique le dissout en dégageant de l'hydrogène et formant du protochlorure d'étain :
Acide
+ Sn = S«:l + H
Cl» i ^ H
étain. Protoclilorure Hydrogène, clilorfaydrique. d'étain (*).
Différent en cela de tous les métalloïdes que nous avons étudiés jusqu'ici, Tétain forme avec l'oxygène un oxyde SnO, qui est un véritable anhydride basique, susceptible de se combiner directement aux anhydrides acides et aux acides, avec élimination d'eau, en donnant naissance à des sels.
COMBINAISONS DE L'ÉTAIN AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS
Protochlorare d'étain (bichlorure d'étain) SnCl'. On obtient ce composé en dissolvant l'étain dans l'acide chlorhydrique. C'est un corps solide» cristallisé et volatil au rouge sombre.
L'eau le décompose en acide clilorhydrique et oxychlorure d'étain Sn«Cl*0.
PrMobhiorure Eau. Oxychlorure Acide
d'étain. d'étain. chlorhydrique.
La solution de protochlorure d'étain, chauffée en présence de Tacide chlorhydrique et de l'anhydride sulfureux, donne lieu à un dépôt jaune de bisulfure d'étain :
&\) ^ ^ + «(cil)
tochlorure Anhydride Acide
Protochlorure Anhydride
d'étain. sulfureux. chlorhydrique.
=-- S"S* + Kcïl) + *(S|o)
Bisulfure Tétrachlorure Eau.
d'étain. d'étain.
(*) La désinence protOt placée avant chlorure, n'indique pas, comme le ferait Il désinence mono, que le composé contient un seul atome de chlore, mais que c'est le moins chloruré de tous les composés que peut former l'étain, 'qu'il représente le premier degré de chloruration de l'étain.
Le protochlorure d'étain est très-avide, soit de chlore, qui le transforme en perchlorure d'étain, soit d'oxygène, qui le transforme en un mélange de perchlorure d'étain et d'acide stannique :
2SnCl* 4- gj 4- J|o = (^"^JIJO* + SnCl*
Bichlorurc Oxygène. Eau. Acidn rerchlorurv.
d'étain. slannique. * d'étain.
La solution du protochlorure donne avec le chlorure mercurique un précipité blanc de chlorure mercureux qui noircit à chaud en se convertissant en mercure métallique. Le protochlorure fixe du chldre dans cette réaction et se transforme en perchlorure.
Perchlorare d'étain (tétrachlorure. d'étain) SnCH. On prépare ce corps en faisant passer un courant de chlore en excès sur de l'étain légèrement chauffé. C'est un liquide fumant, volatil, qui peut former avec l'eau un hydrate cristallisable SnCl*+5H*0.
Les bases le décomposent en stannate et chlorure métallique:
r.\ - «(Sî»)
Perchlorure Potasse,
d'étain.
Stnnnate Clilonirc Eau. •
lie potassium. de potassium.
L'acide sulfhydrique y fait naître un précipité jaune de sultiire d'étain, soluble dans le sulfhydrate d'ammoniaque et l'acide clilorhydrique bouillant.
Le chlorure d'or ne le précipite pas.
Bromures d'étain. Le protobromure d'étain se prépare comme le protochlorure et jouit de propriétés analogues. Il en est de même du perbromure.
lodures d'étain. On prépare le protoiodure d'étain par la combinaison directe d'un atome d'étain et de deux atomes d'iodf. Ses propriétés sont analogues à celles du protochlorure et du prolobromure. Le periodure s'obtient aussi par synthèse directe et a des caractères semblables à ceux de ses congénères.
Fluorures d'éialn. On connaît deux fluorures d'étain, im protofluorure SnFl* et un porfluorure SnFl*. On les obtient en traitant soit le protoxyde d'étain, soit l'anhydride stannique par l'acide fluorhydrique : ^
PROTOXYDE DÉTAIN. lOT
SnO + 2^^!) = SnFl» + {JJO
Protoiyde Acide Protofloorurc Eau.
d'éiain. fluorfaydrique. d'étaîn.
SnO* + ^(f^\\ = SnFl» + 2(j[jo)
Anhydride Acide Perfliioruro Eau.
stannique. fluorbydnquc. d'étain.
oxyde d'étain. Lorsqu'on précipite du protochlorure d*é-
• la potasse, on obtient de l'hydrate stanneux «, | 0*. Ce
st blanc et insoluble dans l'eau. 11 peut jouer le rôle de 'est-à-dire faire la double décomposition avec les acides ; Ile d'acide, c'est-à-dire faire la double décomposition, avec
jijo» + ^;;jo«
■ate d'étain Acide
Sulfate
ninimum. sulfuriquc.
d'étain.
- ïl»-
aie d'éiain Potasse.
Stannite
ninimum.
de potassium.
+ KSI»)
Eau.
Eau.
lution aqueuse de stannite de potassium, abandonnée dans dépose des cristaux noirs d'oxyde d'étain anhydre qui déit quand on les chauffe et se transforment en petites lamos- ' olive. La même solution, soumise à l'action de la chaleur, sforme en stannate de potassium et en étain qui se préci-
;[0.) + ji|0 = (SnOrjo. + 2(Èl0)+S„
ùle Eau. Stannate Potasse. élain.
ssium. de potassium.
ate d'étain au minimum, bouilli avec un excès d'ammoniaerd de l'eau, et il reste du protoxyde d'étain anhydre de r olive :
SJJ^JO* = SnO + {j]0
Bydralc d'éiain Protoxyde Eau.
au minimum. d'éiain anhydre.
squ'on précipite le protochlorure d'étain par un excès d'am-
moniaque, que l'on fait bouillir pendant un moment, et que Ton dessèche la masse sans séparer le chlorhydrate d*ammoniaque formé, on obtient du protoxyde d'étajn d'un beau rouge. Cet oxyde prend une couleur olive lorsqu'on le frotte avec un corps dur.
Le protoxyde d'étain est donc polymorphe, et des trois formes qu'il peut affecter, la plus stable est celle qui présente une couleur olive.
Les sels que forme le protoxyde d'étain avec les acides se reconnaissent aux caractères suivants.
1" L'eau les décompose en formant un sous-sel insoluble, tandis qu'une certaine quantité d'acide devenu libre maintient en dissolution une autre partie du sel non décomposé ;
2* La potasse y détermine lia formation d'un précipité soluble dans un excès de réactif, mais qui se dépose de nouveau, lorsqu'on expose cette solution dans le vide ;
3** Le chlorure d'or produit dans la solution de ces sels un précipité de couleur pourpre (pourpre de Cassius) ;
4* Le chlorure mercurique donne un précipité blanc de chlorure mercureux, qui noircit sous l'influence d'un excès de sel stanneux, en se transformant en mercure métallique.
5° L'acide sulfhydrique y fait naître un précipité brun, soluble dans le sulfhydrate d'ammoniaque jaune et Yacide chlorhydrûjue bouillant, mais insoluble dans l'ammoniaque.
Anhydride stannlque SnO^ (Acides stannique et métastaniih ^we). L'anhydride stannique prend naissance lorsqu'on calcine fortement les acides stannique ou métastannique. Il constitue une masse blanche, insoluble dans l'eau et susceptible de donner des slannates lorsqu'on la chauffe avec un excès de potasse ou de soude.
Acide stannique ( " tL 0*. Cet acide n'est autre que le pre-
Sn" I mier anhydride de l'acide inconnu jj4 0*. Il s'obtient en précipitant les stannates par l'acide chlorhydrique :
'ni"' + Kcll) = ""°i>' * ic,\}
Stannatc Acide Acide Chlorure
de potassium. chlorhydrique. stannique. de potassium.
C'est un corps blanc, j^élatineux, soluble dans les acides azotique et sulfurique étendus.
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Sous l'influence d'une légère chaleur, il se transforme en son polymère, Tacide métastannique :
Acide Acide
tUonique. métastannique.
On a encore décrit les acides stanniques.
(S"%*J0* et (Sn0j:|0«
Tous ces acides ont, comme on voit, une grande analogie avec les acides polysiliciques.
Au rouge, il perd son eau et se transforme en anhydride stannique.
Il se combine aux bases en donnant des sels dont la formule est :
(SnO)- ) Q,
Aelde métastaimlqiie ^ \M^'^' ^'^^^ ^^ premier anhydride
de Tacide pentastannique inconnu ^ ^/a 0".
On l'obtient en chauffant l'étain avec de l'acide azotique :
i5Sn 4- 5
(SI») + «ni»)
Êlain. Eau. Acide
azotique.
= 5((SnO|:: j O'o) + 20AZO
Acide Bioxyde
métastannique. d'azote.
L'acide métastannique est un corps blanc, Cristallin, insoluble ^^ns l'eau, ainsi que dans les acides azotique et sulfurique étendus ; il se dissout dans l'acide chlorhydrique et dans l'acide sul- *Urique concentré. L'eau ne le précipite pas de ces solutions.
L'acide métastannique est insoluble dans l'ammoniaque lorsqu'il ^ ^té préparé au moyen de l'acide azotique. Mais si on le précipite ^^ la solution d'un de ses sels au moyen d'un acide, il se dissout ***ès-bien dans cet alcali.
U forme avec les bases des sels qui ont pour formule :
(SnO)8 )
1(8 [ 0*<^. Chauffés avec un excès de base, ces sels se transfor-
ment en stannates.
Sulfures d'étaio. Il existe deux sulfures d'étain : un protosulfure, SnS, et un bisulfure, SnS*.
Tous deux peuvent s'obtenir en faisant passer un courant d'hydrogène sulfuré dans les chlorures correspondants :
Perchlorure Hydrogène Bisulfure Acide
d'étain. sulfure. d'étain.* chlorhydrique.
Cl"| + ïh = S„S + 2(«|)
Proloclilorure Hydrogène Protosuirurc Acide
d'élain. sulfuré. d'étain. chlorhydrique.
On peut aussi préparer le bisulfure d'étain en chauffant un mélange de 12 parties d'étain amalgamé avec 6 parties de mercure, de 7 parties de soufre et de 6 parties de chlorure d'ammonium, jusqu'à évaporation complète du mercure et du chlorure d'ammonium.
Ainsi préparé, le bisulfure d'étain prend le nom d'or mussif. Les deux sulfures d'étain peuvent s'unir aux sulfures alcalins en produisant des sulfosels.
ZIRCOI^'IUM, TITAIllE, THaRIUM.
(i Ces corps sont trop rares et trop peu importants pour être étu- ■
diés en détail dans cet ouvrage. Leurs propriétés les placent à c6té ^
des métalloïdes précédents. j,
GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTALLOÏDES TÉTR ATOMIQUE S. y
Les corps simples de cette famille étant tétratomiques, doivent p pouvoir se combiner au plus avec quatre radicaux monatomiques ^ en formant des composés qui répondent à la formule R'^ X*. De f plus, comme Jes radicaux polyatomiques ont la faculté de s'accomuler dans les molécules, les corps simples de cette famille peuven* former avec les radicaux monatomiques un nombre indéfini di
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es contenant une quantité de ces derniers inférieure à qua-
ties pour un du corps tétratomique.
tsentons, par exemple, un atome tétratomique par R'^et un
nonatomique par X', nous pourrons concevoir :
l'un atome tétratomique soit saturé par quatre atomes mo-
[ues :
X' X' _ Riv _ X'
e deux atomes tétratomiques soient saturés par six atomes niques, les deux atomes tétratomiques se saturant en parmêmes :
e trois atomes tétratomiques soient saturés par huit atomes niques :
X' - RIV _ ji.v _ Kiv _ X'
mot, qu'un groupe formé par un nombre quelconque d'à- Hratomiques exige pour sa saturation un nombre d'atolatomiques égal au double du nombre d'atomes tétrato- -4- 2. Ainsi, en désignant par R le radical tétratomique i le radical monatomique, on aura pour tous les composés possibles entre ces deux radicaux la formule générale sans qu'on puisse fixer jusqu'à aujourd'hui quelles sont 3S des valeurs de n (*).
e tout corps saturé peut perdre une partie de ses éléments mt naissance à des molécules incomplètes^ on conçoit, en le chacun des composés correspondant à la formule géné-
qu'un corps puisse exister, en efret, il ne sufTit pus que les atomes Uituent possèdent le nombre de centres d'attraction sans lesquels le it serait impossible ; il faut encore des forces électives qui puissent r la stabilité du groupement. Si, par exemple, trois atomes tétratomi-
raie qui précède puisse perdre successivement 1, 2, 5, 4, 5 n
molécules de Télément monatomique, en donnant naissance à de nouveaux composés non saturés. (Ces nouveaux corps ont éténoDH més «anhydrogénides par M. Lourenço, lorsque Télément monatomique qu'ils ont perdu est l'hydrogène.)
Entre le carbone et l'hydrogène, par exemple, tous les composés qui suivent sont théoriquement possibles.
COMPOSES SAlURtS. COMPOSAS NON SATURÉS.
CioH«2 c*oH«o C*oH»8 C»oH*c C*oH»* C*»H»*-*
On conçoit également une série de composés analogues, entre le carbone et les radicaux monatomiques simples ou composés, autres que l'hydrogène ; et des séries semblables dans lesquelles, au lieu de carbone, figureraient les autres métalloïdes tétratomiques. c'est-à-dire le silicium, le zirconium, l'étain et le titane.
qucs et huit atomes monatomiques avaient moins de tendance à former «ne 1^ molécule unique de la forme
X'_niv_Riv_uiv_x'
qu'à former trois molécules de la forme R'v|^jR'^ 2(X' — X') et X' — R'^ - X
il est évident que le groupement Riv^X'" ne se produirait jamais.
En fait, cette série n'est connue un peu complètement que pour le carbone, dont on peut préparer la plupart des combinaisons hydrogénées inscrites sur la table qui précède, ainsi que les composés chlorés, et les composés bromes correspondants.
Pour le silicium, on connaît l'hydrogène silicié SiH*, les tétrachlorure, tétrabromure, tétraiodure et tétrafluorure de sihcium :
SiCH,SiBr* et SiFl*.
et les hexachlorure et hexaiodure de silicium :
Cl Cl II
Cl - liiiv _ ii.v _ Cl et I - Si»v _ sW - 1
- lii'v - ii«v - Cl et I-Si»v_Si
Avec rétain on n'a pu préparer jusqu'ici aucun composé hydrogéné non plus qu'avec le zirconium et le titane. On connaît les chlorures, bromures et fluorures d'étain, SnCl*,SnCl*; SnBr*,SnBr*; et SnFl*,SnFl* ; on connaît aussi un chlorure de zirconium ZrCl*; les deux chlorures saturés de titane, TiCl* et Ti^Cl^ et le fluorure du même corps TiFl*.
Tous les métalloïdes de cette famille peuvent s'unir aux métalloïdes diatomiques. Chacun d'eux forme deux oxydes et deux sulfures, qui répondent aux formules R»^ X" et R'^X"*. Toutefois le proloxyde de silicium n'est pas connu avec certitude et l'on ne connaît pas du tout le protoxyde de zirconium, et les protosulfures de carbone et de titane. En revanche, on a préparé un sesquioxyde de titane, Ti*0' correspondant au chlorure, Ti*CI^.
Les sulfures de ces corps peuvent tous donner naissance à des sulfosels en se combinant aux sulfures alcalins.
Les bioxydes sont tous des anhydrides acides, ceux de zirconium et de thorium peuvent toutefois jouer le rôle d'anhydride basique. Ouant aux protoxydes, ils remplissent, tantôt la fonction d'anhydride basique, tantôt la fonction d'anhydride basique et d'anhydride Ucide en môme temps, tantôt, enfin, ils ne remplissent ni Tune ni l'autre de ces fonctions.
AZOTE
Poids atomique = U. Poids moléculaire = S8.
L'azote constitue les 4/5 environ de l'air atmosphérique; on le prépare :
1* En abandonnant 'du phosphore à la température ordinaire dans une cloche pleine d'air, jusqu'à ce que le volume gazeux ne diminue plus, ce qui indique que tout Toxygène est absorbé.
2* En faisant brûler du phosphore sous une cloche pleine d'air et placée sur une cuve à eau ; l'anhydride phosphorique qui prend naissance aux dépens de l'oxygène de Tair se dissout dans Teanà l'état d'acide métaphosphorique, et il reste dans la cloche de l'azote à peu près pur.
3° En faisant passer un courant d'air un peu lent à travers un tube chauffé au rouge sombre et plein de tournure de cuivre ; Toxygènc se fixe sur le métal et le gaz qui sort de l'appareil est de l'azote pur, que Ton peut recueillir dès que l'air qui remplit le tube de dégagement a été expulsé.
4" En fiusant agir le chlore sur l'ammoniaque en solution aqueuse :
Az) ^ Az(
Ammoniaque. Chlore. Cliloruro Azole.
8AzIP -f- 3f^ — GAzH*Cl
d'ummonium.
On opère généralement en faisant passer un courant de chlore gazeux dans un flacon de Wouif à trois tubulures à moitié rempli d'ammoniaque, et en recueillant le gaz qui sort du flacon. On doit avoir grand soin de maintenir l'ammoniaque toujours en grand excès ; sinon la réaction du chlore sur le chlorure d'ammonium donnerait naissiince à du chlorure d'azote, corps très-détonant, qui pourrait occasionner des accidents graves.
5° En faisant bouillir une solution d'azotite d'ammonium; lise produit de l'eau et de l'azote libre :
AMMONIAQUE
^.i« = ni") + 1\
Azotite Eau. Azote,
d'amnionium.
L'azote est un gaz permanent, incolore, inodore et insipide. Sa densité est de 0,972 ; l'eau n'en dissout que ^5 de son volume.
L'azote ne brûle ni n'entretient la combustion. Les animaux et les plantes y meurent, bien que ce gaz ne soit pas vénéneux, et seulement parce qu'ils y sont privés d'oxygène.
L'azote ne se combine directement à l'oxygène que lorsque ce dernier corps a été préalablement transformé en ozone, soit à l'aide de l'étincelle électrique, soit par tout autre moyen. Encore la présence d'une base puissante parait-elle nécessaire pour que la combinaison se fasse.
I/azote se combine directement au bore et au titane à la chaleur rouge.
Il se combine également à cette température avec le carbone, lorsque ce corps a été préalablement mêlé à du carbonate de potassium ou de sodium. Il se forme dans ce cas un composé qui a pour formule CAzK, le cyanure de poiassium.
L'hydrogène ne se combine à l'azote qu'indirectement.
Dans certaines mines, il se produit de l'azote pur, par suite de l'absorption de l'oxygène par le sulfure de fer et le sulfure de cuivre qui s'y Irouvent.
PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS
Ammoniaque Azil'. Lorsqu*on calcine les matières organiques azotées ou qu'on les abandonne à la putréfaction ; ou, d'une manière plus générale, toutes les fois que l'azote et l'hydrogène se rencontrent à l'état naissant en présence d'un acide, il se produit des sels qui répondent à la formule AzH*R, R étant un genre salin quelconcpie. Ces sels distillés en présence d'une base mettent en liberté de l'ammoniaque à l'état de gaz :
z1IH:1 4- %\0^ = %\ -h 2(|j|o) -f2(n Az
(Ililoriii-c llydrulc Chlorure E.'iu. Amiuoniaquc.
d'ammonium. de ciilciuiii* de calcium.
On fait traverser par le gaz un tube plein de potasse caustique en fragments qui absorbe l'eau formée dans la réaction précédente, et on le recueille ensuite dans une cloche placée sur la cuve à mercure.
L'ammoniaque est gazeuse à la température et sous la pression ordinaire, mais un froid considérable, ou une forte pression la liquéfient ; on peut même l'obtenir sous forme d'une substance solide, blanche, translucide et fusible à — 75".
A l'état gazeux, l'ammoniaque est incolore et d'une odeur piquante, sa densité est de 0,591. L'eau en dissout envirou 500 fois son volume.
A la température du rouge sombre, ou sous l'influence d'une série très-nombreuse d'étincelles électriques, le gaz anunoniac se décompose en ses éléments; on observe, dans ce cas, que le volume gazeux augmente de moitié.
Le gaz ammoniac éteint les corps en combustion. 11 ne brûle pas à l'air, mais il brûle dans l'oxygène pur, avec une flamme jaune, en donnant naissance à de l'eau et à de l'azote libre ; si l'on dirige un mélange de gaz ammoniac et d'oxygène sur une éponge de platine, il se produit de l'eau et de l'acide azotique :
AzH-^ + 2(0 1) = A^O*
^ ïjo
Ammoniaque. Oxygène. Acide azotique. Eau.
Le chlore et le brome réagissent sur l'ammoniaque en donnaut des acides chlorhydrique ou bronihydrique et de l'azote libre. Avec l'iode on obtient un composé détonant.
Le soufre réagit à une haute température sur l'ammoniaque el produit du sulfhydrate d'ammonium et de l'azote libre :
Ammoniaque. Soufie. Snlfliydrale Azote.
d'ammonium.
Au rouge, le charbon transforme l'ammoniaque en cyanure d'amuionium :
2AzIl-' + C = AzIl*CAz -f 1} j
Amnioniaciue. Carbone. Cyanure Hydrogène.
d'ammonium.
Les métaux alcalins, chauffés dans un courant de gaz ammoniac, se substituent à un atonie de l'hydrogène que renferme ce corps
AMMONIAQUE
et donnent des composés connus sous le nom d'amidures :
'(ah) -^ kI = ^(«Ia^) + h!
Ammoniaque. Potassium, Amidure Hydrogène.
de potassium.
Sous rinfluence d'une plus forte chaleur, ces produits se dédoublent en ammoniaque ordinaire et azoture trimétallique :
(Il Az) = (K
Az +
Âmidui'e Azoture
de potassium. de potassium.
Enfin, à une température encore plus élevée, ces azotures se scindent en métal et azote libre :
2K»Az :.- S(J}) + *'
Az
Azoture Potassium. Azote,
de potassium.
Le saz ammoniac bleuit la teinture de tournesol rougie et se combine directement aux acides en formant des sels. Cette propriété tient à la pentatomicité de l'azote, qui tend à se saturer en formant des composés du type AzX*. Le gaz ammoniac se combine également aux anhydrides acides. Mais, les produits engendrés de la sorte ne jouissent d'aucune des propriétés qui caractérisent les sels. (Voy. Amides.)
Los sels ammoniacaux présentent les plus grandes analogies, Soit dans leurs formes cristallines, soit dans leurs réactions, avec les sels alcalins. On peut faire ressortir ces analogies en admettant dans ces sels le groupe AzII* (ammonium), qui fonctionne comme Un radical composé monatomique électropositif. Toutes les objections que l'on a faites à cette hypothèse ont perdu leur valeur devant la théorie de l'atomicité des éléments.
Si l'on décompose le sel ammoniac par la pile en présence du itiercure, en faisant plonger l'électrode négatif dans ce liquide, on Voit le mercure se boursoufler considérablement. Soumet-on à la Uistillation la masse pâteuse qui se forme, elle se décompose en tïiercure, ammoniaque et hydrogène. On remarque, de plus, que pour une molécule d'ammoniaque qui devient libre, il se dégage un
atome d'hydrogène. La pile décompose donc le chlorure d'ammonium AzH*,Cl en chlore et ammonium (AzH*), comme elle décompose le chlorure de sodium en chlore et en sodium, et si Faniroonium ne reste pas isolé lorsqu'on évapore le mercure, c'est uniquement parce qu'il est instable à l'état de liberté.
On peut encore obtenir le composé mercuriel précédent en décomposant le chlorure d'ammonium par l'amalgame de potassium ou de sodium, le métal alcalin déplace alors directement l'ammonium. Ce composé mercuriel doit donc être considéré comme un amalgame d'ammonium.
La solution aqueuse d'ammoniaque est très-employée; on l'obtient en faisant passer un courant de gaz ammoniac dans un ajypareil de Woulf. Elle a reçu le nom d'ammoniaque liquide. Lorsqu'on la chauffe, le gaz qu'elle renferme se dégage en totalité.
En médecine, on emploie l'ammoniaque liquide pour produire des vésications rapides; on l'administre également à l'intérieur contre l'ivresse, à la dose de quelques gouttes. On l'a conseillée contre le croup.
L'acétate d'ammonium (esprit de Mindérérus) réussit très-bien comme excitant et comme emménagogue.
Chlorure, bromure et iodure d*azote. Lorsqu'on fait agir les sels ammoniacaux en solution aqueuse sur le chlore, il se forme un liquide dont la composition répond à la formule AzCP.
Ce liquide peut réagir siir le bromure de potassium en produisant un bromure d'azote AzBr^.
L'iode libre réagit aussi sur l'ammoniaque en donnant un produit azoté. Ce produit parait avoir une constitution variable, suivant son mode de préparation. Suivant M. Stahlschmidt, le composé obtenu par l'action d'une solution alcoolique d'iode sur l'ammoniaque aqueuse aurait pour formule AzI'», et celui qu'on obtient en traitant une solution alcoolique d'iode par une solulioii alcoolique d'ammoniaque répondrait à la formule AzI*!!.-
Le chlorure, le bromure et les iodures d'azote sont des corps extrêmement détonants, qu'il est dangereux de manier.
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DE l'aZOTE.
Les composés oxygénés de l'azote sont :
L'oxyde azoteux (l'ancien protoxyde d'azote) Az*0 ;
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L*oxyde azotique (l'ancien bioxyde d*azote) AzO;
L'anhydride azoteux, Âz^O*, et les azotites qui lui correspondent, AzMO»;
L'hypoazotide, AzO^ ou Az'O^ ;
L'anhydride azotique, Âz'O*, et les azotates qui lui correspondent, AzMC.
Oxyde azoteux Az^O. On l'obtient :
!• En chauffant l'azotate d'ammonium desséché dans une petite cornue de verre :
Azot'ite Eau. Oxyde
d'aniinoiiium, azoteux.
2® En chauffant un nitrosulfatc :
SO
SAz«K«0»
== %\0^ 4- Az^O
Nitrosulfiite Sulfate Oxyde
de potassium. de potassium. azoteux.
3" En abandonnant pendant quelque temps en présence de l'eau un mélange d'anhydride sulfureux et d'oxyde azotique, et absorbant ensuite l'excès d'anhydride sulfureux par la potasse.
S0« 4- 2AzO + H*0 = ^%\^^ + Àz*0
Anhydride Oxyde Eau. Acide Oxyde
sulfureux. azotique. suliurique. azoteux.
4' En laissant séjourner l'oxyde azotique sur de la limaille de fer humide; le fer absorbe la moitié de l'oxygène de l'oxyde azotique qui se transforme ainsi en oxyde azoteux :
4AzO = 2Az*0 -h Q j
Oxyde Oxyde Oxygène,
azotique. azoteux.
^'uxy<le azoteux est un gaz incolore, inodore et d'une saveur légè- "liinent sucrée. L'eau en dissout les J de son volume. Sa densité est
L'oxyile azoteux se liquéfie à 0° sous la pression de 50 atmo- »|»hères; à l'état liquide, il est très-mobile, bout à — 88° el donne K?s cristaux volumineux lorsqu'on l'évaporé dans le vide. II pro- Itiit en s'évaporant un froid tel que l'alcool en contact avec lui
devient assez visqueux pour ne point s'écouler lorsqu'on retourne le vase qui le contient.
L'oxyde azoteux est peu stable , il abandonne facilement son oxygène aux corps combustibles. Aussi la combustion des matières organiques, du soufre, du phosphore, de Thydrogène, s'opèret-elle dans ce gaz ; elle y est même plus active que dans Tair, par suite de la plus grande proportion d'oxygène qu'il renferme. In morceau de charbon brûle en tournoyant à la surface de l'oxyde azoteux liquide.
L'oxyde azoteux produit, lorsqu'on le respire, une espèce d'ivresse. Les premières personnes qui firent cette expérience, ayant éprouvé des accès de rire spasmodique, donnèrent à ce corps le nom de gaz hilarant. On Ta employé comme anesthésique.
On peut analyser ce gaz en en chauffant un volume connu dans une cloche courbe avec un globule de sodium. Le métal s'empare de l'oxygène et il reste un volume d'azote égal au volume de l'oxyde employé :
Or, si de la densité du protoxyde d'azote. . i ,527 on retranche la densité de l'azote. . . . 0,972
il reste. . . 0,555
qui se rapproche beaucoup de la demi-densité de l'oxygène; deux volumes d'oxyde d'azoteux contiennent donc deux volumes d'azote et un volume d'oxygène unis avec condensation de ^. Oxyde axiktiqne AzO. On peut préparer ce corps : 1** En faisant agir l'acide azotique sur le cuivre, dans un flacoB à deux tubulures analogue à celui qui sert à préparer l'hydrogène :
Acide azotique. Cuivre.
Azotale Eau. Oxyde
de cuivre. azolique.
2° En faisant agir un acide étendu sur un azotite. L'acide azoteux qui tend à se former se scinde en acide azotique et oxyde azotique :
5AzII0* — 2ÂzO 4- AzllO"^ 4- 11*0
Acide Oxyde Acide E:iu.
axoleux. n^pulique. ainlique.
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3" En chauffant un mélange de protochlorure de fer, d'acide chlorhydrique et d'azotate de potassium :
"m + «ait) + <"ïi»)
Protoclilorure Acide Azotate
de fer. chlorhydrique. de potassium.
Perchlonire Chlorure Eau. Oxyde
de fer. de potassium. azotique.
L'oxyde azotique est un gaz permanent, incolore; sa densité est (le 1,059 : il se dissout dans 20 fois son volume d'eau.
L'oxyde azotique ne jouit ni de la propriété de produire un acide lorsqu'on le met en contact avec l'eau, ni de la propriété de donner des sels au contact des bases; ce n'est donc pas un anhydride acide.
Ce gaz se combine directement à l'oxygène de l'air en produisant des vapeurs rutilantes d'hypoazotide :
2AzO + ^j = 2AzO«
Oxyde Oxygène. Hypoazotide.
azotique.
Si la quantité d'oxygène que l'on fait intervenir n'est que de i volumes pour A volumes d'oxyde d'azotique, il ne se produit plus de 1 hypoazotide, mais bien de l'anhydride azoteux :
4AzO 4- o! = 2Az«05
Oxyde Oxygène. Anhydride
azotique. azoteux.
L'oxyde azotique se décompose à la chaleur rouge en hypoazotide et azote libre :
4AzO = ^1 + 2AzO«
Oxyde Azote. Hypoazotide.
azotique.
J| .so dissout dans une solution de protosulfate de fer. Cette solution, qui est d'un vert clair, passe alors au rouge brun et se t\iiice de plus en plus à mesure que l'absorption fait des progrès; î^i l'on y verse ensuite de la potasse et qu'on chauffe, il se développe (le l'ammoniaque, et le protoxyde do fer passe à l'état de s<*sqni(>xy(le.
I^es solutions de manganate et de permanganate de potassium sil>sorb(*nt aussi l'oxyde azotique.
L'oxyde azotique entretient moins bien la combustion queToxyde azoteux. Toutefois les corps très-avides d'oxygène, comme le phosphore ou le charbon, y brûlent avec un vif éclat, lorsqu'on les y plonge préalablement enflammés.
On analyse l'oxyde azotique par le même procédé que l'oxyde azoteux. On trouve ainsi que 2 volumes de ce gaz renferment volumes égaux d'azote et d'oxygène unis sans condensation.
Anhydride azoteux Âz^O^ et azotites, AzMO^. On prépare l'anhydride azoteux :
i* En faisant arriver dans un récipient refroidi un mélange de 4 volumes d'oxyde azotique et de 1 volume d'oxygène.
2* En décomposant l'hypoazotide par l'eau à une basse température :
4AzO'^ -f 11*0 = 2AznO-» '+ Az«05
Hypoazotide. Eau. Acide Anhydride
iizotiquo. azoteux.
L'anhydride azoteux constitue un liquide bleu très-mobile et trèsinstable, bouillant vers 0*.
En présence de l'eau et à la température ordinaire, il se décompose en oxyde azotique et acide azotique, selon l'équation :
5Az«03 ^ 1120 = 4AzO + 2AzH03
Anliydride lùiu. Oxyde Acide
azuieux. azuliqiie. azoti(|UC.
On obtient des azotites en chauffant les azotates. Les azotites de potassium et de sodium s'obtiennent surtout facilement par ce moyen. Ce sont des sels très- bien définis.
L'azotite d'ammonium se décompose par la plus faible chaleur en eau et en azote libre. L'analyse de l'anhydride azoteux n'a pu être faite directement, la composition de ce corps se déduit de celle des azotites.
H jpoazotide , AzO- ou Az*0*. L'hypoazotide s'obtient :
4" En faisant passer un mélange de 2 volumes d'oxyde azotique et de 4 volume d'oxygène dans un récipient fortement refroidi.
2" En décomposant l'azotate de plomb absolument sec par la chaleur, et recevant les produits de décomposition dans un récipient refroidi :
-[^'^'i OAzo'l ^ ^^'^^ + ^-^^^^
Azolîile Oxydo llypoazolidc. Oxygène.
de plomb, de plomb.
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5* Lorsqu'on fait passer un grand nombre d'étincelles électriques à travers un mélange d'azote et d'oxygène secs ; dans cette réaction, il reste toujours mélangé avec un très^rand excès de gaz non combinés.
L'hypoazotide constitue un corps incolore, cristallisé au-dessous de — 9'; au-dessus il affecte l'état liquide jusqu'à 22**, température à laquelle il entre en ébullition. Entre et 22 degrés, la couleur de Vhypoazotide, qui était jaune fauve, se fonce de plus en plus; sa vapeur est d'un rouge brun très-intense. La densité de cette vapeur est de 1,60, lorsqu'on la prend à 130°; elle correspond alors à la formule AzO* occupant 2 volumes. Mais, si Ton détermine la densité à des températures plus basses, on voit qu'elle augmente graduellement, et qu'au point d'ébullition, elle atteint presque un chiffre double. On en conclut qu'à basse température, l'hypoazotide possède une formule double : Az^O* occupant 2 volumes. Ce corps doublé est incolore ; mais il se dissocie à mesure que la température s'élève et fournit 2 molécules AzO*, qui est trèscoloré. Ainsi s'explique l'intensité de coloration toujours croissante avec la température et la diminution rapide de densité de vapeur.
L'hypoazotide rougit le papier de tournesol, mais cette action ne lui appartient pas ; elle est le résultat de sa décomposition par les bases que contient la teinture de tournesol.
lies bases et les anhydrides basiques transforment l'hypoazotide 6n un mélange d'azotate et d'azotite.
-, .(Èio) = AzO|o ^ AzO^jo ^ Hjo
%|)onxolide. Uydrate Azotite Azotate Eau.
de potassium. de potassium. de potassium.
L'eau le décompose également en acide azotique et anhydride ïloteux. Seulement nous avons vu qu'à cause de l'instabilité de ce Jernier corps, il se produit à la température ordinaire de l'acide ^^otique et de l'oxyde azotique. L'équation définitive est la sui- ''anle :
SAzO* H- 11*0 = 2AzH03 -f AzO
Ilypoazolidc. Eau. Acide Oxyde
azotique. azotique.
On peut analyser l'hypoazotide en pesant une certaine quantité le celle substance, la réduisant en vapeur et faisant passer cette 'apeur sur la tournure de cuivre chauffée au rouge. L'oxygène se I xe sur le métal, et l'azote devenu libre est recueilli dans une éprou-
2AzO*
vetle graduée, où on le mesure ; Toxygène est dosé par différence.
Anhydride azotique, 4 q^ ! . L'anhydride azotique, inconnu
pendant longtemps, a été obtenu par M. Deville. Ce chimiste l'a préparé en faisant passer un courant de chlore absolument sec sur de l'azotate d'argent également desséché et porté à la température de 95*. On l'obtient encore par déshydratation directe de l'acide azotique en introduisant peu à peu de l'anhydride phosphorique dans de l'acide azotique très-concentré et refroidi à 0*, et distillant ensuite le produit avec précaution. L'anhydride passe dans le récipient, où il cristaUise.
f^;\o) -H P^' = ^(PolOe) -H ffilo
Acide Anhydride Acide Anhydride
azotique. pbospborique. métaphosphorique. azotique.
C'est un corps solide, cristalHsé en prismes du troisième système, fusible à 30" et volatil à 47\
L'anhydride azotique est un corps fort instable. En présence de l'eau, il y a double décomposition et l'anhydride se transforme en acide azotique : 1
+ îi]0 == 2(^<ï]0)
AzO* AzO^
Anhydride Eau. Acide
azotique. azotique.
On l'analyse en en réduisant un poids connu en vapeur et !•' faisant passer sur de la tournure de cuivre chauffée au rouge, qui relient l'oxygène. On recueille l'azote, que l'on dose par une mesure de volume.
Acide azotique, ^ 11 ! 0- Lorsqu'on soumet un mélange d'oxygène et d'azote à l'action d'une série considérable d'étincelles électriques en présence d'une solution d'hydrate de potassium, l'ox^ gène s'ozonise et réagit sur l'azote et la potasse, en donnant naissance à de l'azotate de potassium.
Ces azotates se forment encore toutes les fois que les matières organiques se décomposent à l'air, à la température de 20* ou 50*, en présence de l'eau et des carbonates alcalins. Enfîn, au Pérou, il existe des gisements considérables d'azotate de sodium.
On obtient l'acide azotique en distillant ces sels avec une quao-
ACIDE AZOTIQUE
tité d*acide sulfurique suffisante pour transformer leur métal eu sulfate acide :
Azotate Acide Sulfate acide Acide
de sodium. sulfuriiiue. de sodium. azotique.
Si l'on employait la moitié moins d'acide sulfurique, la réaction aurait encore lieu, mais il faudrait chauffer davantage, une partie de l'acide azotique se décomposerait et donnerait de l'hypoazotide qui, en se dissolvant dans l'acide azotique, lui communiquerait une couleur jaune rougeàtre (acide nitrique rouge fumant du commerce).
En dernier lieu, on purifie l'acide azotique en le distillant sur de l'azotate de plomb qui retient l'acide sulfurique entraîné dans ia première opération, 'et en ne recueillant pas les premiers produits qui renferment de l'hypoazotide.
L'acide azotique normal ainsi obtenu est un liquide incolore, odorant, très-corrosif, qui colore la peau en jaune en la détruisant; sa densité est de 4,552 à 20*. Il bout à 86" et se congèle à — 49". A la lumière, cet acide se décompose en hypoazotide, qui le colore en jaune, oxygène et eau. Cette eau se combine à Tacide non décomposé et en augmente la stabilité.
Une décomposition semblable s'observe lorsqu'on distille l'acide azotique. Il commence à bouillir à 86", mais à mesure qu'il bout, il se décompose en partie et l'eau formée se combine à la portion uon décomposée, dont elle élève le point d'ébuUition,. La température monte ainsi graduellement jusqu'à 125", où elle se fixe ; le liquide qui passe alors répond à la formule (AzIIO^)* h- 3H*0. C'est un hydrate défini beaucoup plus stable que l'acide normal et qui constitue l'acide azotique ordinaire du commerce.
A l'exception de l'oxygène, du chlore, du brome et de l'azote, tous les métalloïdes décomposent l'acide azotique en s'emparant d'une partie de son oxygène. Il se forme alors soit un acide dérivé du métalloïde employé, soit, dans quelques cas rares, un oxyde basique qui produit un sel au contact de l'excès d'acide azotique, connue cela a lieu avec le bismuth et le zirconium.
L'acide azotique attaque tous les métaux à l'exception de l'or, du platine, de l'iridium, du rhodium et du ruthénium. Les métaux s'emparent d'une partie de son oxygène et se transforment en
oxydes basiques, lesquels, en présence de Tacide non-décomposé, donnent des azotates métalliques.
Dans toutes ces réactions, il se dégage de loxyde d'azotique, mais en réalité c'est de l'acide azoteux qui prend d'abord naissance et qui se décompose ultérieurement en acide azotique et oxyde azotique.
Un fait remarquable, c'est que l'acide normal agit moins facilement sur les métaux que l'hydrate (AzHO')* -h 311*0. Cela paraît tenir à ce que l'acide azoteux qui se produit dans la réaction ne trouve pas assez d'èau pour se décomposer, lorsqu'on opère avec l'acide
normal.
Dans toutes les réactions dont il vient d'être question, surtout si l'acide est très-étendu d'eau, il y a toujours décomposition d'une certaine quantité d'eau et production d'hydrogène. Ce dernier, à l'état naissant, transforme une portion de 'l'acide azotique en azotate d'ammonium.
'("SI") * *(3i) = KSI») + S.\o
Acide Hydrogène. Eair. Azotate
azotique. d'ammonium.
L'acide azotique normal réagit très-vivement sur certaines substances organiques : il se produit de l'eau et un composé qui représente, par sa composition, la substance primitive dans laquelle le radical monatomique AzO* s'est substitué à une partie de l'hydrogène :
C6H6 + ^%\0 = C6H'(AzO*) -h gjo
Penzinc. Acide Kitrobensinct Eau.
azotique.
Ce phénomène a reçu le nom de substitution nitrée.
Lorsqu'on mêle de l'acide azotique avec de l'acide chlorhydrique et que l'on chauffe le mélange, une réaction s'établit, de l'eau prend naissance, en même temps que de l'oxyde azotique et du chlore deviennent libres :
âAzUO^ -h 6UC1 = 4H*0 4- 2AzO + ^(qA)
Acide Acide Eau. Oxyde Chlore,
uzotique. chlorhydrique. azotique.
Si alors la liqueur ne contient rien autre que le mélange précé — dent, l'oxyde azotique et le chlore se combinent, et l'on obtiens:
PHOSPHORE
les composés découverts par Gay-Lussac et improprement connus
sous les noms d*acide chloro-azoteux AzOCl.
et d'acide hypochloro-azotique. . AzOCl*.
Si, au contraire, le mélange des deux acides renferme un autre corps, un métal ou un métalloïde ce corps s'empare du chlore naissant et se dissout à l'état de chlorure, ou bien s'oxyde aux dépens de l'eau dont l'hydrogène se combine au chlore. Des phénomènes analogues s'observent lorsqu'à l'acide chlorhydrique on substitue l'acide bromhydrique ou l'acide iodhydrique.
Le mélange d'acide chlorhydrique et d'acide azotique possédant la propriété de dissoudre l'or, a reçu par cette raison le nom d'eau régale.
La composition de l'acide azotique se déduit de celle de l'azotate de plomb. Si l'on calcine fortement un poids connu de ce sel, il reste de l'oxyde de plomb pur; on le pèse et de son poids on déduit celui du plomb que l'azotate renfermait. D'un autre côté, un autre poids connu d'azotate de plomb est décomposé par la chaleur dans un tube qui contient de la tournure de cuivre, l'azote devient libre et on le dose par une mesure de volume.
Si du poids de l'azotate de plomb on défalque celui de l'azote et celui du plomb, il reste celui de l'oxygène pour différence.
Enfîn, on pèse une certaine quantité d'acide azotique et on le transforme intégralement en azotate de plomb en le chauffant avec de la litharge ; du poids de l'azotate produit on déduit celui de l'azote et de l'oxygène que le sel renferme et que renfermait par conséquent l'acide azotique primitif ; il suffit ensuite de retrancher leur poids de celui de cet acide pour connaître la proportion d'hydrogène par différence.
PHOSPHORE pM
l'oids atomique = 51. Poids moléculaire = 1S4.
Le phosphore se retire de la cendre d'os, où il existe à l'état de
phosphate neutre de calcium ^ ^ ,{3 0^. La cendre d'os renferme
en mitre du carbonate de calcium.
Pour extraire le phosphore, on fait digérer la cendre d'os avec
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de l'acide sulfurique pendant vingt-quatre heures; il se forme du sulfate de calcium insoluble, de l'anhydride carbonique qui se dégage et du phosphate biacide de calcium soluble dans l'eau :
Ca" " + HM"
+ JJO + CD»
Carbonate Acide de calcium. sulfurique
Sulfate 1. de calcium.
Eau. Anhydride carbonique.
^ iz\'^)
Phosphate neutre de calcium.
Acide sulfurique.
(PO"')*
-h Ca" 0« H*
Sulfate de calcium.
l'hosphale biacide de calcium.
Après vingt-quatre heures on traite le mélange par l'eau et l'on filtre. La liqueur filtrée est d'abord évaporée à consistance de sirop, puis mélangée avec du charbon en poudre et évaporée à siccité. Finalemetit, on concasse cette masse et on l'introduit dans une cornue de grès que l'on chauffe au rouge. 11 se produit du pyrophosphate de calcium qui reste dans la cornue et de l'acide phosphorique. Ce dernier, au contact du charbon rouge, donne de l'oxyde de carbone, de l'hydrogène et du phosphore en vapeurs que l'on amène dans un récipient refroidi. La réaction finale peut être exprimée par l'équation suivante :
^r Ca Oe] + iOC ^ ^\^^%X\^'] -^ ^^^^
Phosphate biacide Carbone. Pyrophosphntc Oxyde
dé calcium. de calcium* de carbone.
Eau. Phosphorci
Nous écrivons cette équation ainsi, bien qu*on puisse en diviseï* tous les membres par deux, parce que h molécule du phosphore contenant quatre atomes, la plus petite quantité de ce corps qui puisse devenir Hbre correspond à P*.
Pour pilrifier le phosphore on l'enfernle dans une peau decha-" nlois que l^on noue et que l'on comprime dans de l'eau chauffée m 50» ou GO". Le phosphore fond et passe à travers les pores de 1 peau qui retient les impuretés.
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Enfin, un ouvrier aspire avec un tube le phosphore fondu sous l'eau, puis il ferme avec le doigt l'extrémité du tube, afin que la colonne liquide ne puisse tomber, et il porte le tube dans de l'eau, froide où le phosphore se solidifie sous la forme d'un bâton. En dernier lieu, il fait sortir le bâton du tube de verre en le poussant avec une tige de fer.
Si l'on voulait avoir du phosphore entièrement pur, on devrait le distiller dans une atmosphère de gaz hydrogène.
On a proposé d'extraire le phosphore de la cendre d'os en chauffant un ihélange de cette cendre et de charbon dans un courant de gaz acide chlorhydrique. Ce procédé, qui aurait l'avantage de donner la totalité du phosphore contenu dans les os n'a cepen- , dant reçu aucune application jusqu'à ce jour.
Le phosphore est solide à la température ordinaire, il fond à 44" et bout à 290". Sa densité de vapeur est égale à 4,32 ; on en déduit pour le poids de sa molécule le nombre 124, ce qui indique que cette molécule renferme quatre atomes, le poids atomique du phosphore étant 31 . La densité du phosphore solide est de 1 ,83.
Le phosphore est assez mou pour être rayé par l'ongle. L'eau ne le dissout pas, l'alcool et l'éther le dissolvent un peu et le sulfure de carbone le dissout fort bien, sa solution dans ce dernier dissolvant soumise à l'évaporation spontanée le dépose cristallisé en dodécaèdres rhomboïdaux.
Le phosphore est jaunâtre et transparent; abandonné sous l'eau, il se recouvre d'une couche blanche formée d'une multitude décristaux microscopiques.
Le phosphore a une telle affinité pour l'oxygène, qu'il se combine à ce métalloïde à la température ordinaire. Si le phosphore est en grande masse, la chaleur dégagée peut suflire pour l'enflammeri Néanmoins, dans l'oxygène absolument sec, cette combinaison n'a pas lieu, à moins toutefois que ce gaz n'ait qu'une très-faible pression i A raison de sa facile combustibilité, le phosphore doit être conservé sous l'eau et manié avec de grandes précautions.
Le phosphore est lumineux à l'obscurité. Cette production de lumière est l'effet d'une combustion lente.
L<» phosphore ne se combine directement ni à l'azote ni à l'iiy-» drogène, il se combine, au contraire, avec une grande énergie au chlore, au brome, à l'iode et au soufre ; sa combinaison avec le chiure et avec le brome constitue une véritable combustion ; quant
à sa combinaison avec le soufre, lorsqu'on n'opère pas sous Peau, elle peut donner lieu à de dangereuses explosions.
Le phosphore est un poison fort énergique : à faible dose il excite violemment les organes de la génération.
Modlflcadon allotropique du phosphore. Abandonné à la lumière solaire directe, ou mieux, chauffé pendant quelques heures dans un gaz inerte à une température de 235 à 250 degrés, le phosphore subit une importante modification.
il devient rouge, opaque, insoluble dans le sulfure de carbone et tous les dissolvants en général, et sa densité devient égale à 2. On peut le conserver indéfiniment à l'air sans qu'il s'oxyde, il ne s'enflamme qu'à 250". A 230" il se combine au soufre sans faire explosion, son affinité pour le chlore, le brome et l'iode est également moindre que lorsqu'il esta l'état ordinaire.
Lorsqu'on chauffe le phosphore rouge vers 280, il régénère partiellement du phosphore ordinaire, mais pour que cette transformation soit complète, il faut élever beaucoup plus la température. La proportion de phosphore ordinaire formée, atteint un maximum qu'on ne peut dépasser à cette température. 11 s'établit donc ici, comme dans beaucoup d'autres réactions, un équilibre, invariable tant que les conditions de l'expérience ne changent pas, entre le phosphore rouge et le phosphore ordinaire.
Pondant longtemps on avait considéré le phosphore rouge comme étant incristallisable, mais on a reconnu plus tard que lorsqu'on le chauffe dans un tube scellé à la lampe, on obtient un sublimé formé de cristaux grisâtres, isomorphes avec ceux de l'arsenic. Le phosphore rouge correspondrait donc à l'état normal de l'arsenic.
Cette subliiiiatioii apparente du ()hosphore amorphe qui en réalité n'est pas volatil, est produite pai* le ()hosphore ordinaire formé sous Tinfluence de la chaleur, qui a reconstitué lentement à un autre endroit du tube du phosphore amorphe.
Le phosphore amorphe n'est |)as vénéneux. Cela résulte peulèlre de ce qu'il ne s'oxyde pas. Le phosphore ordinaire paraît, en effet, n'être toxique que parte qu'il s'oxyde dans l'organisme.
HYDROGÈNE PHOSPHORE GAZEUX. m
COMBINAISONS DU PHOSPHORE AVEC LES METALLOÏDES MONATOMIQUES
Il existe trois hydrogènes phosphores : l'un gazeux PH', l'autre liquide auquel on donne généralement la formule PU^ mais qui doit être représenté par la formule double P^ll* ; le dernier solide, qu'on écrit d'ordinaire P*H, mais dont je crois devoir également doubler la formule.
Hydrogrène phosphore grazenx PH^. On obtient ce corps : ' i • En faisant agir l'acide chlorhydrique sur le phosphure de calcium ou sur tout autre phosphure métallique :
s: i + «(^1 1) = i% I) + Kï- 1)
Phosphure Acide Chloiiire Hydro«[ène
do calcium. clilorbydrique. de calcium. phosphore.
2* En chauffant du phosphore avec de l'eau et une base comme la potasse ou la chaux ; l'opération s'exécute à l'aide de l'appareil représenté (/î^. 28) ;
P* + 3KH0 + 5H«0 = 3PH«K0^ + ^5 j
Phosphore. Potasse. Eau. Ilypophosphite Hydrogène
de potassium. phosphore.
3* En traitant par l'eau les phosphures de calcium ou de baryum impurs qu'on prépare en faisant passer du phosphore en vapeur sur de la chaux ou de la baryte chauffées au rouge. 11 se produit de l'hydrogène phosphore, un hypophosphite et de l'hydrogène libre. Probablement l'équation de cette réaction est la suivante :
2P«Ca''5 + ^^(uj^)
Phosphure Eau.
de calcium.
= (PH*0»)»Ca" + 2PH» + 5(^^^|0*) + 4(5 1)
Hypophosphite Hydrogène Hydrate Hydrogène,
de calcium. phosphore. de calcium.
A'* En distillant de l'acide phosphoreux dans une cornue de verre; (le l'acide phosphorique reste pour résidu et il se dégage de l'hydrogène phosphore absolument pur ;
"Du/ \
4WP0» = jpj + 3PITO*
Acide Hydrogène Acide
phosphoreux. phoephoré. phosphorique
m PRINCIPES DE CHIMIE.
L'Iiydrogène phosphore gazeux esta peu prés insoluble dans l'eau, nuis il se dissout dans l'alcool et l'éther; sa densité est de 1,185,
Il est extrêmement combustible et dépose en brûlant du phos-
phore rouge, il moins qu'il ne soil mêlé à de l'oxygène, auquel cas il fait explosion par l'approche d'un corps enflammé et brdie sans résidu du phosphore.
Le chlore le décompose eu acide clilorhydrique et chlorure de phosphore,
L'oxyde azotique lui communique la propriété de s'enflammir directement â l'air à cause de l'élévation de température qui a livu lorsque le premier de ces gaz se combine à l'oxygène de l'air.
L'hydrogène phosphore, préparé par le phosphure de calcium H l'eau, ou par une hase, de l'eau et du phosphore jouit aussi de la propriété de s'enflammer spontanémoni, mais il la doit à une petite quautité de vapeur d'hydrogène phosphore liquide qu'il renfcniie.
l'hydrogène phosphore se combine directement aux acides bromliydriqTie etiodbvdrique en formant les composés cristallisés PH'Br et PI1*1, qui correspondent au bromure et à l'iodure d'ammonium. L'eau el les bases décomposent ces sels en régénérant l'hydrogène phosphore.
Les chlorures d'étain, de titane, d'antimoine... forment avec riiydrogène phosphore descomposés cristallisables que l'eau décompose.
Pour analyser ce gaz, on en Tait passer un volume connu dajis deux tubes chauffés au rouge et privés d'air, dont le premier contient de la tournure de cuivre et le second de l'oxyde du même métal, le pliO!!phorc se lixc sur le cuivre du premier tube dont l'aug-
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mentation de poids indique le poids du métalloïde; quant à Thydrogène, il se transforme en eau dans le second tube. On reçoit ce liquide dans un tube en U plein de pierre ponce imbibée d'acide sulfurique et préalablement pesé ; l'excès de poids de ce tube fait connaître celui de l'eau, d'où l'on déduit celui de l'hydrogène.
On trouve ainsi que l'hydrogène phosphore contient en centièmes :
Phosphore 91,18
Hydrogène 8.82
Phosphore d'hydrogène liquide P^H^. Lorsqu'on fait passer dans une ampoule fortement refroidie l'hydrogène phosphore obtenu par l'action des bases et de l'eau sur le phosphore, ou par l'action de l'eau sur le phosphure de calcium, il se condense dans cette ampoule du phosphure d'hydrogène liquide.
Ce corps est spontanément inflammable, et il suffit même d'une trace de sa vapeur pour communiquer cette propriété aux gaz combustibles, comme l'hydrogène, l'oxyde de carbone, l'hydrogène phosphore gazeux.
Los acides le décomposent par action de présence en phosphure d'hydrogène gazeux et phosphure d'hydrogène solide ;
P«H* = 6PH5 + P*H
Phospliure Hydrogène Phosphure d'hydrogAne phosphore d'hydrogène liquide. gazeux. solide.
Nous avons doublé la formule ordinairement admise pour le phos^ phure d'hydrogène liquide, parce qu'avec l'ancienne formule il représenterait un radical d'atomicité impaire et qu'à deux exceptions prés, les radicaux d'atomicité impaire ne peuvent pas exister sans se doubler ; il pourrait du reste arriver que la vraie formule fût un multiple de P*H*. La détermination de la densité de vapeur du composé peut seule trancher cette question,
Phosphure d'hydrogène solide P^H^. On en obtient des quantités notables en recevant dans l'acide chlorhydrique l'hydrogène phosphore gazeux qui renferme du phosphure liquide, recueillant sur un filtre la poudre qui se dépose et la desséchant à 100" après l'avoir bien lavée à l'eau.
I^ phosphure d'hydrogène solide est jaune et insoluble dans l'eau; il n'est pas phosphorescent; à 160* il prend feu; chauffé à
m PRiriClPES DE CHIMIE,
l'abri dft l'air, il se décompose à_180* en phosphore et hydrogène. Nous avons doublé la formule de ce corps par une raison analogue à celte qui nous a décidé à doubler celle du phosphure 11-
Chlomrea, bromnreH et lodnre* de phosphore. Lorsqu'on Tait passer du chlore sec sur un excès de phosphore placi' dans une cornue tubulée et légèrement chauffée (^3. 29), le phov
Fig î9
pho e b u d I do e e I d e un I qu de ob le volaltl a 78°, qui a pour formule l'Cl', c'est le protoclilorure ci( phosphore.
Ce liquide, exposé à l'action d'un courant de chlore, se transforme en une masse solide qui répond à la formule PCP el qui distille, sans fondre avant, à 148'; c'est le perchlorure de pliosphoro. Ce corps se dissocie partiellement en trichlorure de phosphore ol en chlore lorsqu'on le réduit en vapeur, {Voy. p. 27.) Le Iriclilorure et le chlore s'unissent de nouveau lorsque l'on condense la vapeur et régéuèrent le perchlorure de phosphore.
Au coutact de l'eau le protochlorure de phosphore donne iiaiisance à de l'acide chlorhydrique et à de l'acide phosphoreux :
PCP -1-
•cii,
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Le perchlorure, lorsque l'eau est en excès, se transforme en acide phosphorique et acide chlorhydrique :
PCP -+-
HSi»
Perchlorure de phosphore.
Eau.
\ / Acide
chtortiydrique.
Acide pliosphoriquo.
Mais si l'eau est en quantité insuffisante pour en opérer la décomposition complète, il échange seulement deux atomes de chlore contre un atome d'oxygène et donne l'oxychlorure de phosphore PCl'O :
PC15 -h ^\0 = 2^^jh + PCPO
Perchlorure Eau. Acide Oxychlorure.
de phosphore. chlorhydrique. de phosphore.
Cet oxychlorure peut encore être obtenu par l'action directe de l'oxygène sur le perchlorure à une température élevée ; il se dégage alors du chlore.
L'oxychlorure POCP correspond à l'acide phosphorique ordinaire ; on a aussi préparé les oxychlorures correspondant aux acides meta- et pyrophosphorique, qui ont pour formules :
P0«C1 et P^O^Cl*
Oxychlorure Oxychlorure
inëtaphosphorique. pyrophosphorique.
En faisant agir sur le perchlorure de phosphore, non plus l'eau, mais l'hydrogène sulfuré, on obtient un chlorosulfure de phosphore PCPS, qui n'est autre que l'oxychlorure POCl^ dont l'oxygène est remplacé par du soufre.
En dissolvant un atome de phosphore dans le sulfure de carbone, ajoutant à la solution 5 atomes de brome et évaporant le sulfure de carbone, il reste du protobromure de phosphore liquide répondant à la formule PBr^ et absolument analogue par ses propriétés au protochlorure.
Si l'on ajoute du brome à ce produit, on obtient un perbromure solide PBr*, qui peut donner naissance à des dérivés semblables à à ceux que fournit le perchlorure.
L'iode forme aussi avec le phosphore deux combinaisons, mais différentes des précédentes ; le protoiodure a pour formule Pï* ou mieux P*l*, et le periodure PP.
Le periodure, au contact de l'eau, se transforme en acide iodhy-
drique et acide phosphoreux, par une réaction semblable à celle dont il a été parlé à l'occasion du protochlorure.
Quant au protoiodure, comme au contact de Teau il dégage de l'acide iodhydrique sans déposer de phosphore, il est probable qu'il se forme en même temps dans cette réaction un mélange d'acide phosphoreux et d'acide hypophosphoreux :
P^I* + 5(|i|o) == Hsjos 4. PHW + 4(^1^
Protoiodure Eau. Acide Acide Acide
de phosphore. phosphoicux. hypophosphoreux. iodhydrique.
Les chlorures, bromures et iodures de phosphore sont d'un emploi fréquent en chimie organique. On s'en sert pour opérer le remplacement de l'oxygène par le chlore, le brome ou l'iode.
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DU PHOSPHORE
Il existe trois acides oxygénés du phosphore : l'acide hypophosphoreux PHW, l'acide phosphoreux PH^O^ et l'acide phosphorique PH^O*. Les anhydrides phosphoreux et phosphorique sont connus.
Acide hypophosphoreux PO" I Q^ = PH^O^ Nous avons
vu que lorsqu'on chauffe du phosphore avec de la potasse, de la chaux ou de la baryte en pré.sence de l'eau, il se dégage de l'hydrogène phosphore, tandis qu'un hypophosphite de la base employée reste en solution.
En décomposant l'hypophosphite de baryum par l'acide sulfurique étendu, filtrant pour séparer le sulfate de baryum et évaporant jusqu'à consistance sirupeuse le liquide fdtré, on obtient l'acide hypophosphoreux. Cet acide répond à la formule PH^O*, mais des trois atomes d'hydrogène qu'il contient un seul est remplaçable par les métaux. M. Lieben, pour exprimer ce fait, a proposé de donner à l'acide hypophosphoreux la formule rationnelle
^^^" \ ou PO- i "'
11 j ^ ^" ^^ i oir
L'acide hypophosphoreux est un corps très-avide d'oxygène ; il réduit l'acide sulfurique et beaucoup d'oxydes métalliques ; chauffé à l'abri de l'air, il laisse un résidu d'acide phosphorique et dégage de l'iiydrogène phosphore gazeux, mêlé d'un peu de phospluire liquide:
2Pll-'0« = PIPO* -+- PIP
Acide Acide Hydrogène
hypophosphoreux. phosphorique. pliosphoru.
ACIDE PHOSPHORIQUE
Le phosphure liquide doit provenir d'une réaction secondaire.
Acide phosphoreux. L'acide phosplioreux s'obtient en mettant le protochlorure de phosphore en contact avec l'eau, et évaporant pour chasser l'acide chlorhydrique et l'excès d'eau. Dans cette évaporation il ne faudrait pas trop élever la température , parce que l'acide phosphoreux se décomposerait en hydrogène phosphore et acide phosphorique (voir hydrogène phosphore).
L'acide phosphoreux a un pouvoir réducteur tel qu'il décompose l'anhydride sulfureux en s'emparant de l'oxygène et mettant du soufre en liberté.
En présence des bases, l'acide phosphoreux échange deux atomes d'hydrogène seulement contre des métaux. M. Lieben a proposé à cause de ce fait de donner à l'acide phosphoreux la formule
POU
u- 0*, ou, ce qui revient au même, PO"' { OH, Mais le troisième
" ' (OH
atome d'hydrogène peut être remplacé par des radicaux alcooliques (éthyle, méthyle, etc.)
On connaît l'anhydride phosphoreux. Ce corps prend naissance lorsqu'on oxyde le phosphore à une basse température dans un volume d'oxygène insufflsant pour transformer ce métalloïde en anhydride phosphorique. 11 se produit encore lorsqu'on fait agir le trici ilorure de phosphore sur l'acide phosphoreux :
(H (Cl p/»/ j 0''
PO''' OH + P'" Cl = 5HC1 -h 0"
( OH I Cl P" { 0"
Acide Trichlorure Acide Anhydride
phosphoreux. de phosphore, chlorhydrique. phosphoreux.
PO'"
Anhydride phosphorique P'O^ = .,q,;, | 0'. Quand on fait
brûler du phosphore dans un courant d'air sec, il se produit une
poudre blanche extrêmement avide d'eau, dont la formule est
P^*. C'est l'anhydride phosphorique.
(OH Aeide phosphorique PO'" I OH. Lorsqu'on dissout l'anhydride
OU
phosphorique dans l'eau et qu'on fait bouillir la solution, une
double décomposition s'opère, et si l'on chasse l'excès d'eau par
évaporation , il reste un liquide sirupeux qui répond à la formule
PO'" { OH, et qui n'est autre que l'acide phosphorique.
(ou
Cet acide est triatomique et tribasique ; il peut donner naissance, en réagissant sur les bases, à deux séries de sels acides et à une série de sels neutres.
Lorsqu'on calcine vivement les phosphates acides de la forme
jOH PO'" j OR , par exemple le phosphate sodique du commerce , une lOR
molécule d'eau s'élimine, et il se produit un sel d'un acide condensé, l'acide diphosphorique ou pyrophosphorique :
(ONa / ( OH \ „ . PO'" ONa
2(P0"' ONa) = S +
\ ( ONa/ ^ ^ PO"' ONa
(ONa
Phosphate acide Euu. Pyrophosphate
de sodium. de sodium.
(OH PO"'} OH de ce sel on peut retirer l'acide pyrophosphorique . Il sufûl
P0-" OH
lOH
pour cela de le précipiter par l'acétate de plomb, et de décomposer ensuite, par l'hydrogène'sulfuré, le précipité de pyrophosphate de plomb, après l'avoir préalablement bien lavé.
Plusieurs chimistes opposés à la théorie atomique se refusent encore à écrire l'acide pyrophosphorique P-H*0^. Ils le formulent Ml-O^ en faisant = 8, quoique M. Mentschukine ait démontré que la formule P-IPO' est 'seule vraie. Ce chimiste, en faisant agir le chlorure d'acétyle sur l'acide phosphoreux, a obtenu
(H PO"' OU le dérivé monoacétique de l'acide pyrophosplioreus
PO"' I OC^H-O
Ih
Acide Eau. Acide
acétopyrophospboreux. chlorhydrique.
Cet acide, acélopyrophosphoreux soumis à l'action des agents d'oxydation, fixe une molécule d'oxgène et se transforme en acide acéto-
( OII
po^'l on
pyrophosphorique / , c'est-à-dire en acide pyrophospho-
lOH
rique, dont un atome d'hydrogène est remplacé par l'acétyle C*IPO. Cet acide forme des sels bien définis. L'hydrogène de l'acide pyrophosphorique est remplaçable par quarts, ce qui indique que cet acide en contient au moins quatre atomes. Sa formule exprimée avec les anciens noinbres proportionnels serait donc non PIPO', mais P*U*0'*, ce qui, dans la notation atomique, devient PHl-O^.
L'anhydride phosphorique dissous dans l'eau froide produit non de l'acide phosphorique, mais un premier anhydride de ce corps
faisant encore fonction d'acide et répondant à la formule PO'" j q||
(PO^'OV) ou ^ jj [ 0. — Ce composé est connu sous le nom d'acide meta-
phosphorique et ne donne que des sels avec un atome de métal. Il représente de l'acide phosphorique privé d'une molécule d'eau.
On connaît en outre des polyiîiùrcs de l'acide métaphosphorique qui ont reçu les noms d'acides dimétaphosphorique , triméfapliosphoriquc, tétraméta phosphorique, pentamétaphosphorique et hexamétaphosphorique. Ces corps paraissent être les premiers anhydrides d'acides condensés supérieurs à l'acide pyrophospho riqiK» et encore inconnus.
Les fonnules suivantes montrent ces rapports :
IK)"' OU - 11*0 = W" nn
( OH '
Acide Eau. Acide
pliospborii|uc. mètnpliosplioriqiie
(OH
PO"' j OH
PO"' OH
Acide pyrophosphoriquc
(diphosphorique).
OH
PO"'
OH
PO"' 1 OH
PO"' OH
(OH
Acide Iriphosplioriauc.
(inconnu).
[OH
PO"'
OH
PO"' OH 0
PO"' OH
PO"' OH
PO"' OH
PO"' OH
(OH
Acide hexaphosphorifino
(inioi
inu).
mo =
Eau.
Eau.
Eau.
PO
PO^'
OH
lOH
Acide
dimëtaphospborique.
PO'
PO"'
PO'" OH
lOH
Acide
trimétaphosphorique.
PO"'
lo»
PO'" OH
PO"' OH
PO"' OH
PO"' OH
PO"' OH
tOH
Acide
hcxaniÉtaphos
pliorique.
Les acides phosphoriquo, pyrophosphoriquo et niétapliosphoriqu peuvent ôtre aisément distingués à l'aide de l'albumine et do 1'; zotate d'argent. L'albumine, en effet, n'est coagulée ni par l'aci» phosphorique, ni par l'acide pyrophosphorique, tandis que l'aci» métaphospliorique lacoagule; et le nitrate d'argent qui précipi' en jaune l'acide phosphorique, précipite en blanc les acides luô et pyrophosphorique.
Ces caractères sont réunis dans le tableau suivant :
L\iîbum'me ) L'azotîvVc d'ïXY^^owldowue est coagulée j un pvêdv^'vVè VAvvwe. , Kça^ç^ \xv^VîvjîJv\^'î^^^
THÉORIE DES ACIDES DU PHOSPHORE
L'azotate d'argent précipite en blanc. . . . Acide pyrophosphorique.
L'azotate d'argent précipite en jaune. . . . Acide phosphorique.
(OH des sels de l'acide sulfophosphorique PS*" ! OH, qu'on
(OH
rai tant le sulfochlorure POCl' par les alcalis. L'acide
ae serait autre chose que de l'acide phosphorique
'oxygène du radical est remplacé pqr du soufre, n'est
des aeides dn phosphore. Les trois acides sim^ sphore renferment, tous, trois alomes d'hydrogène, e ces trois atomes d'hydrogène, un seul est rempla- ) métaux dans l'acide hypophosphoreux, deux le sont phosphoreux, ils le sont tous trois dans l'acide phos-
quer ce fait, il suflit d'admettre que dans tous les aciîs cinq unités d'affinités du phosphore sont saturées jène et que les trois autres le sont :
icide hypophosphoreux, deux par l'hydrogène et une yle ;
icide phosphoreux, deux par l'oxhydryle et une seule ène ;
'acide phosphorique, toutes les trois par l'oxhydryle. uni au phosphore par l'intermédiaire de l'oxygène emplaçable par les métaux. Les formules développées outrent cette constitution des acides du phosphore :
:P* I H = PH»0* (acide hypophosphoreux).
(H =P^ OU = PITO* (acide phosphoreux).
(OH
(OH = P^'{011 = PH^O* (acide phosphorique).
(on
orie des acides du phosphore a été exposée pour la prepar M. Lieben.
COMBINAISONS DU PIIOSl'HORE AVEC LE SOUFKE.
On connaît les composés P*S, P«S, P^S^, P«S« el PS«; les quatre premiers correspondent par leur composition à l'oxyde de phoj^phore et aux anhydrides, hypophosphoreux, phosphoreux el phosphorique. Le cinquième ne correspond à aucune combinaisoo oxygénée.
Ces divers composés, fort difficiles à préparer avec le phosphore ordinaire, s'obtiennent aisément avec le phosphore amorphe.
Les deux premiers de ces corps affectent deux états allolropiques particuliers ; ils peuvent se présenter soit sous la forme de liquides volatils sans décomposition, solidifiables à une basse température, spontanément inflammables et décomposables par l'ean; soit sous la forme de corps solides, rouges, inattaquables par feai et incapables de s'enflammer spontanément.
Probablement la modification liquide de ces corps contient k phosphore à l'état cristallisable, tandis que la modiûcalion solide contient le phosphore à l'état amorphe.
Poids alomiquc ^ 73 Poids moléculaire = 300
On prépare généralement l'arsenic en chauffant un arsénio-?iiIfure de ïcv (le mispickcl) avec des débris de fonte ou de tôle; l'arsenic se volatilise et le soufre reste à l'état de sulfure de fer.
On peut encore obtenir l'arsenic très-pur en faisant passer des vapeurs d'anhydride arsénieux sur du charbon chauffé au rou|:e, ou en chauffant un mélange de chaux et de sulfure d'arsenic.
L'arsenic est solide à la température ordinaire. Sous l'influeiue de la chaleur il se volatilise sans fondre, à moins qu'on n'oiw sous pression. L'arsenic peut exister sous plusieurs états :
1** L'arsenic cristallisé en rhomboèdres très-brillants d'une densité de 5,727, qu'on obtient par sublimation ;
2° L'arsenic pulvérulent noir, d'une densité de 4,710, qu'on obtient par sublimation dans un courant d'hydrogène; chauffé ver> 500°, il dégage de la dvaVevw oi ?>e convertit en arsenic cristallisé. .^^ L'arsenic vitreuwio'w, Ciwwei^^wàvV,^ ^^ ^^V^^o^^v^i^btienl
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en condensant à 220" la vapeur d'arsenic ; à 360° il se transforme en arsenic cristallisé, en dégageant de la chaleur.
La densité de vapeur de l'arsenic est de 10,59.
L'arsenic est insoluble dans l'eau, à l'air il s'oxyde superficiellement et devient vite terne, mais il suffit de le tremper dans la solution d'un hypochlorite alcalin (eau de Javelle) pour lui rendre tout son éclat en dissolvant la mince couche d'oxyde qui en recouvrait la surface.
L'arsenic peut être pulvérisé avec la plus grande facilité. Il est inodore et insipide. Lorsqu'on le projette sur des charbons ardents il répand une odeur alliacée qui n'appartient ni aux vapeurs d'arsenic, ni aux vapeurs d'anhydride arsénieux, et qui paraît se manifester au moment même où l'oxydation a lieu.
L'arsenic se combine avec l'oxygène à une température peu élevée. Il brûle alors avec une flamme bleu pâle, en produisant de l'anhydride arsénieux (arsenic blanc du commerce). Il s'enflamme spontanément dans une atmosphère de chlore, et du chlorure d'arsenic prend naissance.
L'arsenic n'est pas vénéneux par lui-même, mais il le devient sous toutes les influences qui peuvent déterminer son oxydation. Ses oxydes sont, en effet, fortement toxiques.
COMBINAISONS DE l'aRSENIC AVEC LES MÉTALLOÏDES MON ATOMIQUES.
On connaît deux arséniures d'hydrogène : l'hydrogène arséilié gazeux Asll^ et l'arséniure solide. As*II*, analogue au phosphure d'hydrogène sohde.
Hydrogène arsénié AsH'. Ce corps se produit mêlé d'hydrogène lorsqu'on fait agir l'hydrogène naissant sur les acides oxygénés de l'arsenic. On le prépare à l'état de pureté en traitant l'arséniure d'étain par l'acide chlorhydrique :
As«Sn"- 4- ^^\\) = ^(ci"î) "^ ^^^^'
Arséniure Acide Chlorure Hydrogène
d'étain. cljlorhydritjue. d'étain. arsénié.
C'est un gaz incolore d'une odeur nauséabonde et d'une densité de 2,695 ; il se liquéfie à — 50* environ sous la pression ordinaire de l'atmosphère.
la chaleur décompose /'hydrogène arsénié etv aT?>eitvvç, eV\v^<\:t^
gène. L'électricité lui fait éprouver une décomposition semblable.
L'hydrogène arsénié brûle à l'air en donnant naissance à de l'eau et à des fumées blanches d'anhydride arsénieux ; mais si l'oxygène est insuflisant, comme cela a toujours Heu au milieu de la flamme, il se produit de l'eau et de l'arsenic ; il en résulte que, lorsqu'on coupe la flamme de ce gaz avec un corps froid, on obtient une tache miroitante d'arsenic.
L'hydrogène arsénié, au contact d'une solution de nitrate d'argent, donne de l'argent métallique, de l'acide arsénieux et de l'acide azotique:
AsH"- 4-
«t») + KSI»)
Hydrogène
Azotate
Eau.
arsénié.
d'argent.
Acide
Acide
Argent
azotique.
arsénieux.
On fait l'analyse de l'hydrogène arsénié de la même manière que celle de l'hydrogène phosphore.
Arséniore d'hydrogène solide As^H^ (synonymie : hydnm d'arsenic). Ce composé prend naissance dans diverses circonstances. M. Blondlota récemment découvert qu'il se forme toutes les fois qu'on fait agir l'hydrogène naissant sur les acides de l'arsenic en présence de l'acide azotique ; les quantités les plus faibles de cet acide suffisent pour empêcher la production de riiydrogène arsénié gazeux et pour détei'miner celle de l'arséniurt' solide ; toutefois, si l'on ajoute des substances organiques au m(> lange, la production d'hydrogène arsénié gazeux a seule lieu comme en l'absence de l'acide azotique.
COMBINAISONS DE l'aRSENIG AVEC LE CHLORE, LE BROME ET l'iODE.
Le chlore, le brome et l'iode se combinent directement à l'arsenic, les deux premiers avec production de lumière. Il se forme dans ce cas du chlorure, du bromure ou de l'iodure d'arsenic.
Le chlorure d'arsenic est liquide, il bout à 134"' et se congèle à — 29** ; sa formule est AsCF.
Le bromure est soWde iv V;v lewvçérature ordinaire, il fond à 20* et (iistiJie à 220"*, sa fovïïiuYeesVkafev*.
APPAREIL DE HAItSII.
■ On connail cinq sulfures d'arsenic qui sont représentés par les
- Tonnules :
: As'*S As«S' ■ As'S' As»S' As»S<*
Le sulfure As'S* se rencontre dans la nature et porle le nom deréalgar ; il cristallise en prismes d'un beau rouge et est utilisé dans la peinture ù l'huile.
Le frisulfure As'S* se Ironïfi également dans la nature et esl connu sous le nom d'orpiment; il sert comme couleur jaune.
Les autres sulfures n'ont pas d'importance ; on les obtient en chauffant direclement en proportions convenables de l'arsenic avec du soufre.
La transformation facile des acides de l'arsenic eu liydroHéue Arsénié sous l'influence de l'hydrogène naissant, est mise à prolit ^our la recherche de l'arsenic à l'aide de l'appareil de Uarsh.
L'appareil se compose d'un flacon A {fig. 50), dans lequel on dé-
KiK. M.
gage df l'hydrogène au moyen du zinc pur et de l'acide suirui'l(jui< 4iliH' ; l'hydrogène traverse d'abojil \\n petit luho II n'Uipli de coton, «lesliné à ivlenir les goutteleltes de liquide entrahiéi's |>ai- le gaz, et «rend ensuilc dans nn tube en wirc peu fusible K, iVvm AViVftèVïi;
intérieur de 4 à 5 millimètres. Lorsqu'on allume l'hydrogi bout effilé de ce tube et qu'on introduit une petite quantité solution d'acide arsénieux par le tube à entonnoir, il se dég l'hydrogène arsénié, qui change considérablement Taspect flamme : celle-ci s'allonge et prend une teinte bleuâtre et li répand des fumées blanches. Si l'on écrase cette flamme une soucoupe de porcelaine froide P, on voit celle-ci se rec de taches d'arsenic d'un brun noirâtre.
Si, maintenant, on chauffe une partie du tube à dégagi l'hydrogène arsénié se décompose et l'arsenic libre se dépos la forme d'un anneau noir, miroitant dans la partie froide di Cet appareil permet de déceler les plus petites traces d*arsen est précieux pour la recherche de cet élément dans les cas poisonnement.
Les composés de l'antimoine, placés dans Tappareil deMarsl nent lieu à des phénomènes analogues, mais au moyen dequ réactions simples, il est très-facile de distinguer les taches ( moine de celles de l'arsenic. L'anneau produit par l'arsenic place dans le tube lorsqu'on le chauffe, à cause de la volatil l'arsenic; l'anneau d'antimoine au contraire est fixe. Le chl de chaux lait disparaître facilement les taches d'arsenic, I qu'il laisse intactes les taches d'antimoine.
A ]^^ T I RI O I N E ^^3 I
Poids atomique — 122 Poids moléculaire probable V88
L'antimoine existe dans la nature à l'état de sulfure. On d'abord le minerai pour le débarrasser de ses gangues \ aprèt subi cette fusion, ce dernier prend le fioni d'antimoine cr grille ensuite ce corps (c'est-ù-dire qu'on le calcine au coût; l'ail), afin de le transformer partiellement en oxydej conforiiii à l'équation :.
28b^S5 -h 9(1^!) = 6S0* + 2Sb«05
io 1) =
Siilfiire Oxyyènc. Anhydride Otydc
d'anlimoine. sulfureux. d\uilimoine.
Le minerai grillé e^il eiiliu chauffé avec du charbon arrosé
ANTIMOINE
le sulfure d'antimoine restant en oxyde, et le charbon réduit l'oxyde à l'état d'antimoine libre :
Sb«S* + 3(5J|',J0«) =: 5C0S 4- 3(5a|s)V Sb^-œ
Sulfure Carbonate Anhydride Sulfure Oxyde
d'antimoine. de sodium. carboniqnc. de sodium. d'anlimoinc.
2« 2Sb*0» 4- 6C = 6C0 + g^' j
Oxyde Carbone. Oxyâe Antimoine,
d'antimoine. de carbone.
L'antimoine ainsi obtenu n'est pas pur ; le plus sûr moyen de le purifier consiste à le chauffer avec un excès d'acide azotique. Cet acide transforme l'antimoine en un oxyde insoluble, Sb*0*, tandis que les corps qui étaient mêlés à ce métalloïde passent à l'état de composés solubles. On lave bien cet oxyde, on le dessèche, et finalement on le réduit par le charbon.
L'antimoine est d'un blanc d'argent; il possède l'éclat métallique et est assez cassant pour qu'on puisse le pulvériser avec une grande facilité.
La densité de l'antimoine est de 6,702 , il cristallise sous une forme qui se rapproche beaucoup du rhomboèdre.
L'antimoine fond à 450" et se volatilise sensiblement au rouge. Il ne s*altère pas à l'air, à la température ordinaire, mais, au rouge, il brûle en se transformant en oxyde ; pulvérisé, il s'enflamme spontanément dans une atmosphère de chlore.
L'antimoine ne se dissout que très-difficilement dans l'acide chlorhydrique, propriété qui permet de le séparer de l'étain. L'acide Bulfurique concentré et bouillant l'attaque en dégageant de l'anhydride sulfureux et donnant naissance à du sulfate d'antimoine. L*acide azotique le transforme en oxyde intermédiaire. L'eau régale le dissout en le faisant passer soit à l'état de protochlorure, soit à l'état de perchlorure, selon que c'est l'antimoine ou feau régale qui domine
Comme l'étain et le zirconium, l'antimoine forme un oxyde qui Joue le rôle d'anhydride basique et réagit sur les acides eu formant dos sols.
COMBINAISON DE L'ANtlMOINE AVEC L'itYDROGENEi
L'hydrogène antimonié n'a jamais été obteiui à l'état de pureté; il ejc produit toutes les fois qu'on fait agir Vh^dvo^^èwe wïvx^^^wV'tAyx
un composé antimonié soluble. Il est décomposé par la chaleur en antimoine et hydrogène ; en un mot, ses propriétés le rapproclieul de l' hydrogène arsénié. Si l'on considère, d'autre part , les nombreuses analogies que présentent l'arsenic et rantimoine dans la plupart de leurs composés, on ne doutera pas que riiydrogène antimonié ne doive être représenté par la formule SbH'.
COMDINÂISONS DE l\vNTIMOINE AVEC LE CHLORE, LE BROME ET l'iODE.
En faisant agir du chlore sec sur de l'antimoine en grand eicès placé dans une cornue de verre légèrement chauffée, on obtient un trichlorure de consistance butyreuse SbCF. Ce chlorure est décoiiiposé par l'eau avec formation d'acide chlorhydrique et d'un oïtchlorure insoluble SbOCl connu sous le nom de poudre d'Alg^ roth. Soumis à des lavages longtemps continués, ce dernier corps se transforme en un hydrate SbO.OH que la chaleur convertit eu oxyde Sb-0"', avec élimination d'eau. Le trichlorure d'autiinoine est un caustique que Ton utilise en médecine sous le nom de beurre d'antimoine (*).
En i)résen(:e d'un excès de chlore, l'antimoine donne naissance à un perchlorurc SbCl"', que l'eau décompose en acide chlorhydrique cl acide antiinoiiiquc SblPO*, et qui donne un chlorosiilfmv bbCF'S sous l'influence de l'hydrogène sulfuré.
Le brome et l'iode se combinent également à l'antimohio : ou n'a étudié que celles de ces combinaisons qui correspondent au protocldorui'c.
COMBINAISONS DE l'aNTJMOINë AVEC l'oXYGÈNE.
On coniiaît trois composés oxygénés d'antimoine; ce sont : !'■ ju'otoxyde ou tritoxyde Sb-O'», l'oxyde intermédiaire Sb-0* «•! l'aiihydiide antiinonique Sb^O-^ au([nel correspondent les acMi"^ antimonique o.i méta-antimonique.
Protoxyde d'antimoine Sb-O'*. On j)répare ce corps soil «ii oxydant rantimoine à l'air, soit en précipitant le protochlonin'"l<> ce niétalliude par une base, lavant et desséchant le précipite :
(') Le liichldrme, èUnl \e ^^veuùeï ctvlovuve d'anlinioine, prend aussi leuwu de j»io(orlilorure.
ANHYDRIDE ANTIMONIQUE.
2SbCls 4- 6(5 0)
- Hci
+ sb«œ +
oB*0
Protochlorure Hydrate d'antimoine. de potassium.
Chlorure de potassium.
Protoxyde d'antimoine.
Eau.
Avant d'avoir subi la dessication, le précipité a pour formule SbHO*. L'oxyde précipité se dissout dans les bases alcalines, à moins toutefois que la précipitation n'ait été faite au moyen de l'ammoniaque. L'oxyde préparé par oxydation directe peut cristalliser en prismes ou en octaèdres réguliers ; il est donc dimorphe comme l'anhydride arsénieux, auquel il correspond par -sa composition :
Le protoxyde d'antimoine est un anhydride basique. Il se dissout dans les acides en donnant naissance à des sels dans lesquels l'hydrogène des acides est remplacé par le groupe antimonyle SbO, fonctionnant soit comme monovalent, soit comme trivalent. Les sels d'antimoine sont généralement décomposés par l'eau, avec formation d'un sous-sel qui se précipite et d'un sel fortement acide qui reste dissous. L'acide sulfhydrique fait naître dans leurs solutions un précipité rouge, soluble dans le sulfhydrate d'ammoniaque et dans l'acide chlorhydrique bouillant.
Une lame d'étain ou de zinc y produit un dépôt d'antimoine libre, très-difficilement attaquable par l'acide chlorhydrique bouillant.
Un fait remarquable est qu'on ne connaît aucun sel oxygéné d'an-
timoine répondant à la formule '^ T.5 jO'; tous dérivent de l'hydrate
H ^ P^"^ *^ substitution d'un radical acide à l'hydrogène qu'il
contient, ou sont des sels acides qui renferment également le résidu monovalent SbO de cet hydrate.
Anhydride antlinonique ^^^y„ 0^. On obtient ce corps en
dissolvant l'antimoine dans l'eau régale, évaporant à siccité et calcinant le résidu à la température du rouge sombre.
Quand on attaque l'antimoine par l'acide azotique renfermant un peu d'acide clilorliydrique, et qu'on ne calcine pas la poudre blanche
insohible qui se produit, celle-ci a pour formule SbO"' qjj- C'est un
acide analogue à l'acide métaphosphorique et qui représente le pre-
(011 niier anhydride d'un acide inconnu dont la formule serait SbC" ( 011
m PRINCIPES DE CHIMIE.
L'acide SbO'" ç^u se nomme acide antimonique. En présence des
bases, il échange H contre un métal et donne naissance à des sels
/ qui ont pour formule générale SbO'" q„,-
En décomposant le perchlorure d'antimoine par l'eau, on obtient un autre acide qui est analogue à l'acide pyrophosphorique ; c'est
( OH SbO"' I OH
l'acide méta-antimonique de M. Frémy ; sa formule est / 0*
SbO"' { ÛH f OH
il peut échanger 4 atomes d'hydrogène contre 4 atomes de métal ; mais, au contact de l'eau, ses sels neutres se décomposent toujours
SbO" j Z
en base libre et sel acide, répondant à la formule f 0"
^^ jOM' Le sel de potassium, qui correspond à cette formule, jouit de la
propriété de précipiter les sels de sodium à l'état de biméta-anti-
moniate insoluble.
Lorsqu'on traite l'antimoine par l'azotate de potassium à une
haute température, il se produit de l'antimoniate de potassium.^
SbO"' S Qj. qui se dissout à la longue dans l'eau bouillante, et iF" . reste une poudre insoluble dont la formule est
SbO- { g;;
SbO'" i OK
0" = (SbO^O^K^O^ SbO"' OK
SbO- i ^„
Ce sel paraît correspondre à Un acide (SbO*')*Il*OS qui sërdil deuxième anhydride d'un acide inconnu
r. (OH
SbO"' OH
SbO"' OH
^,^0 = (8b0'")*1160^ SbO- I OH
SbO"' ) 011
COMBINAISONS DE L'ANTIMOINE AVEC LE SOUFRE
On voit que les plus grandes analogies relient les acides antimoniques aux acides phosphoriques.
Oxjde d'antimoine intermédiaire Sb-0*. On obtient ce
corps sous la forme d'une poudre blanche insoluble, en grillant le
sulfure d'antimoine jusqu'à ce qu'il cesse d'absorber l'oxygène ou
en attaquant l'antimoine par l'acide azotique. Ce composé peut être
i 0" considéré comme de Tantimoniate d'antimonyle SbO'" q /cuqw
COMBINAISONS DE l'ANTI MOINE AVEC LE SOUFRE.
On connaît deux sulfures d'antimoine, le trisulfure Sb^S* et le peutasulfure Sb*S*. On les obtient en faisant passer un courant d'hydrogène sulfuré dans la solution des chlorures correspondants. SbCP et SbCl«.
Le trisulfure s'obtient aussi en chauffant les proportions voulues d'antimoine et de soufre. 11 se rencontre dans la nature à l'état cristallisé et porte le nom minéralogique de stibine. L'hydrogène le réduit sous l'influence de la -chaleur avec formation d'acide sulfliydrique et mise en liberté d'antimoine.
Le pentasulfure abandonne du soufre au sulfure de carbone et pourrait bien, par conséquent, n'être qu'un simple mélange. Aux deux sulfures d'antimoine correspondent de véritables sulfosels. Aussi ces sulfures se dissolvent-ils dans la solution des sulfures alcalins et peuvent-ils être envisagés comme des anhydrosulfides acides.
11 existe un composé de sulfure et de protoxyde d'antimoine qui a une certaine importance parce qu'il est fort employé en médecine, comme expectorant et sudorifique ou comme sédatif dans les pWegmasies parenchyraateuses. C'est le kermès.
Pour préparer le kermès, on fait réagir le carbonate de sodium sur le sulfure d'antimoine, soit en chauffant au rouge un mélange de ces corps (voie sèche), soit en faisant bouillir le sulfure d'anlimoine avec une solution de carbonate de sodium (voie humide). Même lorsqu'on opère par voie sèche, on reprend ensuite par l'eau ^uillante, ce qui fait que les deux procédés se réduisent théoriquement à un seul. Lorsque l'ébullilion a suffisamment duré, on intre ix chaud. La liqueur filtrée laisse déposer le ketm^^ ^w s^
La théorie de cette opération est la suivante : par ^^la réaction d'une partie du carbonate de sodium sur une partie du sulfure d'antimoine, de l'oxyde d'antimoine et du sulfure de sodium prennent naissance :
Sb*S5 + 5^^.^,' JO*). = 5C0« -f S^^^Msj 4- SW
Sulfure Carbonate Anhydride Sulfure Oxyde
d'antimoine. de sodium. carbonique. de sodium. d'anlimoine.
L'oxyde d'antimoine reste dissous à la faveur du carbonate de sodium non décomposé, et le sulfure d'antimoine inaltéré entre en solution à la faveur du sulfure de sodium. Mais comme oxyde el sulfure d'antimoine se dissolvent plus à chaud qu'à froid dans leurs dissolvants respectifs, l'un et l'autre se déposent par le refroidissement de la liqueur et constituent le kermès.
La liqueur refroidie contient encore de l'oxyde et du sulfure d'antimoine dissous. Si on la traite par l'acide chlorhydrique, celui-ci décompose le carbonate de sodium et le sulfure de sodium, el il se dépose une nouvelle quantité d'oxyde et de sulfure d'antimoine. Seulement l'oxyde réagit sur l'acide sulfhydrique provenant de II décomposition du sulfure de sodium et se transforme intégralement en sulfure, si bien qu'en dernière analyse, on n'obtient dans celte seconde opération que du sulfure d'antimoine hydraté. Ce sulfure contient même un peu de persulfure ; celui-ci provient de la mise en liberté d'une petite quantité de soufre par l'acide chlorhydrique aux dépens des polysulfures sodiques engendrés par l'action de l'air sur le monosulfure de sodium :
Sulfure Oxygène. Oxyde Trisulfurc
de sodium. de sodium. de sodium.
Ce mélange de trisulfure et de pentasulfure d'antimoine hydratés est usité sous le nom de soufre doré d'antimoine.
En grillant le sulfure d'antimoine naturel on obtient des oxvsulfures connus sous le nom de verre d'antimoine, foie d'antimoine, crocus metallorum, etc.
BISMUTH. 2i5
Bis BISMUTH g!.
Poids atomique = 810 Poids moléculaire probable = 840
Le bismuth existe à l'état natif ; son extraction consiste en une simple fusion destinée à le débarrasser de ses gangues. Pour le puritîcr entièrement, on le dissout dans l'acide azotique et l'on ajoute une grande quantité d'eau à la solution : le bismuth se précipite à l'état de sous-azotate, tandis que tous les métaux avec lesquels il était combiné restent en solution. On lave le précipité, on le dessèche et on le calcine dans un creuset avec du charbon. Après refroidissement, on trouve au fond du creuset un culot de bismuth très-pur. .
Le bismuth a une couleur blanche qui tire un peu sur le rose. Il est dur et cassant au point de pouvoir être facilement pulvérisé. Il fond à 267* et peut cristalliser par voie de fusion sous forme de trémies pyramidales formées par des cristaux cubiques superposés. Ces cristaux, ordinairement recouverts d'une couche d'oxyde fort mince, présentent le phénomène des anneaux colorés. A une température très-élevée, le bismuth se volatihse. Sa densité est de 9,9.
Le bismuth ne s'oxyde pas à l'air sec ; si l'air est humide, il se ternit un peu ; sous l'influence simultanée de l'air et de la chaleur, il s'oxyde rapidement.
Le chlore peut se combiner rapidement au bismuth. L'acide chlorliydrique et l'acide sulfurique étendus n'agissent pas sur ce corps ; l'acide sulfurique concentré le dissout à chaud en déga^ géant de l'anhydride sulfureux.
L'acide azotique le dissout à froid, en donnant naissance à du triazotate de bismuth.
Tous les sels solubles, dans lesquels le bismuth joue le rôle d'élément positif, sont décomposables par l'eau avec formation d'un sel basique qui se précipite, et mise en liberté d'une certaine quantité d'acide qui maintient une portion du sel neutre indécomposé.
Les sels de bismuth ne sont précipités ni par l'acide chlorliydrique, ni par l'acide sulfurique. L'ammoniaque y détermine la formation d'un précipité blanc insoluble dans un excès de réactif.'
L'acide sulfii}drique y fait naître un précipilê yvovc 'wv^çyXviW'^ ^"^xvs. Je sulfure d'ammonium et soJiible dans VacVde 3i'L0\\Q^fe>ûÇW^^^^'^'
Le chlore se combine au bismuth en donnant un chlorure qui a pour formule BiCP. Ce chlorure est soluble dans Teau chargée d'acide chlorhydrique. Une plus grande quantité d*eau décompose cette solution et en précipite un oxychlorure BiOGl qui, avanl d'être desséché, est représenté par la formule 2BiOCl -+- H*0, En calcinant le sous-azotate de bismuth préparé comme il a été dit plus haut, on obtient un oxyde dont la formule est 81*0'. Cet oiyde est un anhydride basique, On peut aussi obtenir l'hydrate BiHO* en précipitant un sel soluble de bismuth par la potasse. Cet by* drate est le premier anhydride de l'hydrate inconnu BiHW.
L'hydrate précédent étant mêlé à une solution très-concentrée de potasse, et le mélange soumis à l'action d'un courant de chlore, il se sépare une matière rouge de sang qui, traitée par les acides, abandonne de l'acide bismuthique. Cet acide se transforme par l'action de la chaleur en anhydride bismuthique BiH)*, poudre brune.
On connaît deux acides bismuthiques, correspondant aux acides meta- et pyro-pliosphorique.
(OH m BiO- OH
BiO^^^jOH
Acide Aoiile
métabismuthiquc. pyrobismuthique.
On a aussi décrit un oxyde de bismuth intermédiaire Bi*0*, correspondant à l'oxyde d'antimoine intermédiaire, qu'on doit regarder comme un bismuthate de bismuthyle BiO'" j J; /nriv
En fondant le bismuth avec le soufre on obtient un sulfure Bi*S5, que l'on peut préparer aussi à l'état hydraté, en faisant passer un courant d'acide sulfhydrique dans la dissolution d'iiu sel de bismuth.
CRAIMIDRI jjsj
Poids atomique = 120 Poids moléculaire probable ^ 480
On obtient l'uranium à l'état de liberté en décomposant à chaud son pi'otochlorurc par \g \>oVî^ï>?Àv\m.V'\vcm\\vs«v\^^te sous la forme r/'iiue poudre gris îoucê eu v^yWg ;v^«\q\\\^^^^.
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ChaufTé au rouge blanc dans un creuset avec du chlorure de sodium, l*uranium devient blanc jaunâtre, dur, semi-malléable. Sa densité est alors de 18,4, il prend une teinte jaune au contact de l'air. Il brûle dans le chlore lorsqu'il est à l'état pulvérulent, il s'unit paiement au soufre avec dégagement de lumière à la température d'ébullition de ce corps. Les acides le dissolvent avec dégagement d'hydrogène, et les solutions sont vertes lorsque l'acide n'est pas on même temps un agent oxydant.
L'uranium peut brûler à Tair avec une vive incandescence. 11 forme plusieurs composés avec l'oxygène, deux surtout sont intéressants. C'est le protoxyde UO et le sesquioxyde U*0^. Tous deux, en effet, à la manière du sesquioxyde d'antimoine, fonctionnent comme des anhydrides basiques. Le sesquioxyde fait cependant aussi fonction d'anhydride acide ; à chacun de ces deux oxydes correspond donc une série de sels et au sesquioxyde correspondent des uranates.
Nous ne nous occuperons ici que du sesquioxyde, qui seul a une < importance théorique.
fi^esqnloxyde d'araniiuii U^O'. Il existe un minéral. In pechblende de Bohême, qui est surtout composé d'uranium oxydé. Si l'on chauffe ce minéral avec de l'acide azotique, on obtient une solution jaune qui contient de l'azotate uranique. La solution évaporée à siccité laisse un résidu que l'on soumet à l'action de l'étlier : ce liquide dissout l'azotate uranique et laisse les autres corps. On évapore l'éther à la température ordinaire, et l'on a ainsi l'azotate uranique pur. Il suffit de calciner ce sel à 250" pour le transformer en sesquioxyde d'uranium U*0^.
En évaporant à siccité une solution alcoolique d'azotate uranique, et lavant avec de l'eau le résidu de la réaction vive qui se manifeste à la fin do l'opération, M. Malaguti a obtenu un hydrate uranique ^^ ! 0. Cet hydrate est le premier anhydride de l'hydrate
rit' ) normal inconnu |p 0\
Les sels uraniques dérivent tous de ce premier anhydride par la substitution d'un radical acide à H. Ils ont donc pour formule général** îî ! 0. On n'en connaît aucun qui dérive do l'iiydrate nor-
l'/r/ 1 rut I
mal mj^^^^ Q"' ^'^ P^'"'* formule ^^ ) 0^.
Ce fait analogue à celui que nous avons déjà eu ToccasM server en nous occupant de l'antimoine, n'a rien qui soit de à surprendre. Nous savons qu'à tous les hydrates basiq acides qui renferment plus de deux atomes d'hydrogène, pondent des anhydrides faisant encore fonction d'acides bases, et susceptibles par conséquent de donner des sels. Ion les corps, tantôt c'est le groupement de l'hydrate non est le plus stable; dans ce cas, les principaux sels présen groupement, et si l'on en obtient qui dérivent des anhydri sont instables et tendent sans cesse à revenir au grouper l'hydrate normal; tantôt, au contraire, c'est le groupera l'anhydride qui a le plus de stabilité. Les sels présentent a dernier groupement, et si quelquefois on en obtient qui d de l'hydrate normal, ils tendent toujours à revenir au t l'anhydride. Il peut même arriver que les corps apparten type de l'hydrate normal soient assez instables pour qu d'eux ne puisse être préparé.
Nous avons un exemple de ce premier ordre de faits dans phosphorique et ses sels. Nous avons un exemple du second les sels uraniques et antimonieux.
Autrefois, lorsque l'atomicité n'était point encore connue que nos conceptions actuelles n'étaient pas nées, on se r compte de la formation des sels d'une tout autre manier croyait que tous les corps de la nature sont formés de deux cipes simples ou composés doués de polarité électrique cent et se saturant réciproquement.
Dans les sels oxygénés, par exemple, on admettait Texislei: deux groupes oxygénés séparés, dont l'un prenait le nom de et l'autre le nom d'acide. Cette théorie est connue dans l'hiî de la science sous le nom de tiiéorie dualistique-.
Dans cette théorie, le sulfate de potassium u* [ 0*, je sup]
s'écrivait K-0,SO^, on y admettait l'existence de deux groupes formés, dont l'un K-0 (anhydride basique) recevait le nom de! tandis que l'autre SO^ (anhydride acide) recevait le nom d'à Quant à nos acides normaux et à nos bases normales, cet; pour les dualistes des combinaisons d'un acide ou d'une base
l'eau. Us éc !• i V aient V addc su\k\v\^v\ç^ '^Çîr» >\^^ ^\. V\ ^Qtasse K*0.
Ils ne le pouvaient \c \Av\?. ^ownç^wV q^vl e\\ C^^v^^wX. \v-î,\<s^
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ons plus eiactes sur les poids moléculaires nous ont *e plus simples, ou en acceptant pour équivalents des itié plus petits que nos poids atomiques actuels. Ainsi, ue AzlIO* ne pouvait être écrit que Az*0»,U*0=Az«U*0«, rmule était le double de la formule vraie, ou AzO',UO, lisait = 8, tandis qu'en réalité, le poids atomique de 16. Parmi les diverses raisons qui ont porté les chitndonner la théorie dualistique, celle-là est la plus béorie, en efîet, est en désaccord soit avec nos poids , soit avec nos poids atomiques, ous avons un anbydride basique qui renferme plus d'oxygène, nous disons aujourd'hui qu'à cet anhy- >ondent un hydrate maximum, et souvent des anhyirmant encore de l'hydrogène ; nous appelons les drates, et les sels qui en dérivent, sels normaux, icier ces corps de tous ceux qui présentent le grouanhydrides. Nous savons de plus que, quand le corps )iné avec l'oxygène a une atomicité impaire, l'hyit par double décomposition , et renferme autant que l'oxyde contenait d'oxygène, tandis que si i'atoaire, l'hydrate se fait par addition et renferme autant oxhydryles que l'oxyde contenait d'oxygène.
AW'Iqs ^ 5^2 jo) = SAu*'
Au
rtf
Oxyde d'or. Eau. Uydrale d'or au maximum.
Ba-O + J|0 = Ba'jO;
Oxydo Eau. Hydrate
de bar jum. de baryum.
le les sels normaux proviennent de la substitution d'un 2 à l'hydrogène typique des bases normales, on voit ne relation entre le nombre d'atomes d'oxygène que 1 oxyde basique, et le nombre de radicaux acides qui des sels normaux neutres dérivés de ces oxydes, as le cas des oxydes renfermant des éléments d'atomi- 3, les sels normaux neutres doivent renfermer autant adical d'un acide monatomique que ces oxydes renfer- Kygène. Ils en doivent renfermer un nombre double
dans le cas des oxydes basiques renfermant des élément micité paire.
K^O KOAzO*
Anhydride potassique. Azotate potassique-
Anhydride barytique. Atotate barytique.
Pour les dualistes, cette différence entre la constitution qui renferment des éléments d'atomicité impaire, et ceux ferment des éléments d'atomicité paire n'existait pas. Ne c sant pas l'atomicité, ils doublaient les premiers ou dédoi les seconds et tout devenait semblable. Ainsi les sels que noi pris pour exemple devenaient pour eux ou :
Ou
K«0,Az«0»
Oxyde de potassium.
Azotate potassique.
BaO
BaOAz^»
Oxyde de baryum.
Azotate barytique.
KO
K0,Âz0«
Oxyde de potassium.
Azotate potassique.
BaO
Ba0,Az0«
Oxyde de baryum
Azotate barytique.
en faisant dans le second cas 0=8 et Ba = 68,5 au lieu de etBa=137.
Comme on le voit, à l'aspect de ces formules dualistiqi quantité d'acide contenu dans un sel neutre normal, était te égale au nombre d'atomes d'oxygène contenu dans la base cette loi de Richter ;
Dans les sels neutres [neutres normaux (*)], il y a un r constant entre l'acide et l'oxygène de la base.
Loi que Berzelius exprimait ainsi : Pour un môme genre • neutres, il y a un rapport constant entre l'oxygène de l'a l'oxygène de la base.
Ainsi l'azotate de potassium étant pour les dualistes KO,.^ rapport de l'oxygène de la base à celui de l'acide est 1 même rapport devant se rencontrer dans tous les azotates nsi la base contient 0* l'acide devra contenir 0»^, c'est-à-di le sel devra renfermer deux fois AzO*. Si la base contient 0^ devra renfermer 3AzO* et ainsi de suite.
(*) C'est-à-dire dérivant d'un hydrate normal ou saturé.
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ixemple, Tazotate neutre de potassium étant KO,ÂzO', tre de fer au maximum était Fe*0'*,3AzO', et aurait :0^, si Ton avait admis alors, pour le sesquioxyde de Jent égal à son poids moléculaire, qui est 160, au lieu ;run équivalent de 80.
d'antimoine et d*uranium ne rentrant plus dans la nt une véritable exception. Ces oxydes renfermant 0*, iffel, conformément à la loi de Ricbter, s'unir à trois 'un acide quelconque pour former des sels neutres» ils ne s'unissaient qu'à un seul équivalent d'acide. |uer cette anomalie, M. Peligot admit que dans le sesiranium U^O* (*), les trois équivalents d'oxygène ne nême état : deux formant avec l'uranium le radical *, et l'autre étant combiné à ce radical, comme il l'est dans les autres oxydes, les sels et Tbydrate d'uranium lors U*OH),IiO et U*0*0,A (A étant un acide quelrapport normal se trouvait ainsi rétabli, ce rapport er, non entre l'oxygène et l'acide et la totalité de la base, mais entre l'oxygène de l'acide et l'oxygène de la base, c'est-à-dire l'oxygène dont la présence rps ses propriétés basiques.
oids atomiques de Turanium U = 120 et de l'oxygène adical U*0* devient UO; nous pouvons donc transport e de M. Peligot dans nos formules actuelles, et nous deraiment le radical UO fonctionne dans les sels ura-
ce du radical UO dans les sels uraniques n'est pas dou-
is n'avons exprimé rien autre chose que cette idée en di-
sels dérivent du premier anhydride de l'hydrate normal
s anhydrides se font, en effet, par la substitution de à
( OH un hydrate. Si donc l'iiydratc normal est U"' ! OH, lepre-
(OH
'ide sera U'" ^ii , formule qui peut être encore écrite
jr montrer que l'hydrogène typique y est uni àl'uranylf^ termédiaire de l'oxygène.
Le groupement de l'hydrate « [ est si stable que le c même lui correspond. En effet, en soumettant le sesquiox]
ranium à l'action du chlore, on n'obtient pas le chlorure
=:U'"C15,mais bien roxychlorure U'" j ^J' = U0C1.
Les quelques considérations théoriques que nous Tenons ( permettre à l'occasion de l'uranium, montrent combien no ries actuelles sont plus larges que les théories anciennes, [ tels faits y rentrent comme ordinaires et normaux, qui d; dernières ne pouvaient être admis qu'à titre d'exception.
Le sesquioxyde d'uranium est d'un jaune vif; fortement c il perd une portion de son oxygène, et se transforme en un vert U^O*. Il se dissout facilement dans les acides en forou sels jaunes, et dans les solutions alcalines en formant des un où l'uranyle fonctionne comme un radical acide. Si on le m avec du charbon, et qu'on chauffe ce mélange dans un c d'hydrogène, il se forme du protoxyde d'uranium UO, ou U'^O*; dans un courant de chlore, le môme mélange don chlorure UCl^ ou plutôt U*C1*.
Le protoxyde placé dans une solution d'azotate d'argent un dépôt d'argent métallique et un sol uranique ; il se cor donc comme le ferait une lame de zinc.
UO
+ uo| —
ir^i".
\ , Ag 1 + Ag
Azotate
Protoxyde
Azotate
Argent.
d'argent.
d'uranium.
urani(iuc.
Caractères distincis des sels d'uranium. Les sels i nimum (sels dérivés du protoxyde, tels que le protochlorure sont verts ; ils donnent, avec les alcahs caustiques et rainii que, un précipité gélatineux noir brun, que l'air jaunit en 1 saut passer à l'état d'hydrate au maximum.
Les sels uraniqucs ( sels dérivés de l'hydrate .. j jsonlja
les alcalis font naître dans leurs disolutions un précipité jî soluble dans un excès de réactif.
Leurs dissolutions alcooliques exposées au soleil vordissenl., qu'ils se réduisent en sels au minimum en perdant de l'oxygè
Dans la famille des métalloïdes pentatomiques viennent encore se ranger le vanadium Y, le niohium Nb et le tantale Ta ; mais ces éléments sont trop peu importants pour que nous en fassions une étude détaillée.
Le caractère fondamental des métalloïdes de cette famille, c'est qu'ils sont pentatomiques; ils peuvent s'unir à cinq ou à trois atomes monatomiques, en formant des combinaisons qui appartiennent aux deux types R'"X' et R'X'.
Il est remarquable que lorsqu'un seul radical monatomique entce en combinaison avec un de; ces corps, le composé a une grande tendance à affecter le. groupement RX'», tandis que lorsque deux radicaux différents interviennent en même temps, c'est le groupe RX* qui se forme de préférence.
Le bismuth et l'uranium font exception aux lois précédentes ; ils ne forment jamais de composés correspondants à la formule RX*. Néanmoins, si l'on considère qu'à partir de l'azote, la stabilité des composés dont nous parlons va en décroissant ; si l'on considère, de plus, que les combinaisons du bismuth et de l'uranium avec l'oxygène présentent les plus étroites relations avec les combinaisons oxygénées de l'antimoine, on est obligé d'admettre que le bismuth et l'uranium appartiennent à la famille des métalloïdes pentatomiques, et que si l'on ne connaît pas ceux de leurs composés qui répondraient à la formule RX', c'est qu'ils sont trop instables pour qu'on ait pu les préparer.
Dans le cas du bismuth on connaît cependant l'acide bisniuthique, dans lequel ce métalloïde fonctionne connue pentatomique.
Chez le vanadium, le niobium et le tantale c'est au contraire le tfpc RX' qui est le plus stable, car la plupart des combinaisons de Ces niétalloides viennent s'y ranger.
Crux (le cet» métalloïdes qui se combinent à l'hydrogène donnent '^Os composés dont la fornïulc est RU^. Lorsque; le radical R est do ' «izol«;, le composé se combine avidement aux acides pour passer 'U groupement RX"*.
AzH^ + IICI =z AzlHCl
Aiiiiiioniaqiir. Acide Chloiuie
chloiliydri«{ue. d'aiiimoniuMi
rJllX:E NAQOET,- I. — s' ÉD'*". Ij
Si le radical R est du phosphore, la réaction précédente n*est plus possible qu'avec les acides bromhydrique et iodhydrique, et encore les composés formés sont-ils instables.
L'hydrogène arsénié et l'hydrogène antimonié ne s'unissent jamais ni aux hydracides, ni aux oxacides. C'est seulement lorsque leur hydrogène a été remplacé par des radicaux organiques que le groupement peut se compléter par la fixation de deux nouveaux radicaux monatomiques.
Nous savons que les radicaux polyatomiques ont la faculté de s'accumuler dans les molécules en perdant une fraction de leur capacité de saturation égale à 2 n — 2, en appelant n le nombre d'atomes accumulés dans une même molécule. Nous savons aussi que tout composé qui contient des composés monatomiques peut perdre successivement : une, deux, trois.... n molécules de ces de^ niers, en donnant naissance à des corps non saturés. D'après ce principe, un corps de cette famille devrait pouvoir donner naissance, avec les radicaux monatomiques, aux composés suivants:
RX5 _ RX5 - RX
R'X»» - R5X9 - RW - R5X5 - RSX' - R»X
R4X14 ^ R4Xia - R4X*o - R*X8 - R*XG - R*X* - R*X*
On connaît très-peu de ces produits de condensation; pourtant il y a deux composés du phosphore et un composé de l'arsenic q»* correspondent évidemment à deux de ces formules. Ce sont l'hydrogène phosphore liquide P*H*, l'hydrogène phosphore solide P*B^ et l'arséniure d'hydrogène solide As*H*.
Les métalloïdes pentatomiques peuvent aussi s'unir à l'oxygéna et aux radicaux diatomiques en général. Ces derniers radicaux ayant la faculté de s'accumuler indéfiniment, le nombre des composés possibles est ici innombrable. Cependant, comme l'addition d'un nombre quelconque d'atomes d'un radical d'atomicité paire à un de ces métalloïdes ne peut donner qu'un radical composa d'atomicité hnpaire, et que ces radicaux ne peuvent exister à I étal de liberté, l'oxygène et ses congénères ne devraient se combiner aux corps de la famille de l'azote qu'à la condition, pour le composé formé, de contenir deux atomes du métalloïde pentalomiquc (nous parlons des composés isolables et non des radicaux qui peuvent (onclionner dans les combinaisons). Toutefois, à cette réglée
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conforme à tout ce que nous connaissons, il y a deux exceptions : celle du protoxyde d'azote, dont la formule est AzO et non Az'O', et celle (le l'hypoazoUde, dont la Tormule est AzO> et non Az'O*.
APPENDICE AUX MÉTALLOÏDES
Air •imoBpbérlqiK. La composition qualitative de l'air atmo-spliérique fui déterminée pour la première fois par Lavoisiei', au moyen de l'expérience que nous allons décrire.
Lavoisier prit un ballon B {fig. 5i), dont il recourba deux fois le
Fig. 31.
cul très-long ; dans le ballon il plaça du mercure et il engagea ]'extr(>milé libre du col sous une cloche pleine d'air E, placée sur une cuve à mercure D. L'air contenu dans le ballon pouvait librement communiquer avec celui que renfermait la cloche.
L'appareil étant ainsi disposé, LaToisicr chauffa pendant douze juurs le ballon, à une température voisine du point d'ébullilioji du mercure. Il observa : !• que le mei-cure du ballon se recouvrait d'une couche rouge ; 2' que lu volume d'air de h cloche diminuait.
Après douze Jour», le volume gazeux ne iliiuiiiuant plus et la GOtiche rouge ne paraissant plus augmenter, Lavoisier arrêta l'opération.
Il recouiml alors que le ^az renfermé dans la clocbe avait les
propriétés que nous avons décrites comme appartenant à l'azolr. Il recueillit, d'un autre côté, la couche rouge qui s'était produite, H il la cliaufîa fortement dans un petit tube fermé à une de ses eitrémilés. Le mercure se régénéra, et il se dégagea un gaz auquel Livoisier reconnut les propriétés que nous avons dit apparlcnir i l'oxygène. Enfin, en mélangeant le résidu de l'air avec le gai dégagé par la calcinalion de la poudre rouge, il reconstitua de l'iir EFlmosphériquc avec toutes ses propriétés.
Cette expérience capitale déroonlra que l'air est composé de deui gaz auxquels Lavoisier donna les noms que nous leur donnons«Dcore aujourd'hui; mais elle ne pouvait fixer que Irés-approxinulivement sa composition quantitative. C'est à quoi s'appliquèrent les expérimentateurs qui suivirent. De nombreux procédés onl rl^ successivement employés.
Akalvse us l'alh par i.e pnospttoRE. On place sur une cuve i mercure {/ig- 52) une petite cloche graduée contenant une quaolilt
F.1! 3' tis *.
uieauni d ni on mliuduil duis ctlte doihc une boule de |liu phorL snpporiLL ptr un Id dt tel <.! Ion abandonne Idyaniti lui méiUL jusqu i <<. qui. le toluiiii. gjzeiiv ne ilimnme plu qui e\i„i un deux jouis On mesuit. ilors le \ulume re-'laiil
]Ui est l( I iz )te il I n leduisaiil i c Unlfre du \oluiiie pnmil f ouiltKutl luluujt de loxy^LiK Oupiut lulicud ojiiei (oiiiiiii' il MeulUcln dil iliiiulTi i un nioiu ni Ul iliospUoiL dans nui' (IoiIk louilx {fig 55)d^ec une ptlilc hiiipi ù ikool que Ion I
1 1 1 uijin Li Lombiiiai'-on dt I oxy^ ni el du phosphore est ahiT' très-rapide.
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De quelque manière qu'on opère, on trouve que iOO" d'air laissent un résidu de 79'' , ce qui donne 21" pour i'ox>>çène disparu.
Analyse de l'air par le cuivre et les acides. En présence des acides, le cuivre absorbe l'oxygène. Si donc, dans une éprouvette qui renferme un volume d'air connu, on place une lame de cuivre humectée avec de l'acide sulfurique, après un certain temps, le métal aura absorbé tout l'oxygène, et il ne restera dans Téprouvette que de l'azote pur qu'on pourra mesurer.
PROcéDB PAR l'acide pyrogallique ET LA POTASSE. Au coutact de la potasse, l'acide pyrogallique absorbe l'oxygène. On n'a donc qu'à agiter un tube plein d'air placé sur le mercure, après y avoir introduit successivement, au moyen d'une pipette courbe, de l'acide pyrogallique et de la potasse, et à mesurer le gaz qui reste après l'absorption. Ce gaz consiste en azote pur. Par différence on détermine l'oxygène.
Procédé ErDiOMÉiRiQUE. On introduit dans un eudiométre un volume mesuré d'air atmosphérique V, et un volume également mesuré d'hydrogène V, ce qui donne pour le volume du mélange la somme V+V.
On fait passer l'étincelle électrique, et après l'explosion on mesure
le gaz qui reste, soit son volume V" ; V+V— V" représente le gaz
disparu par la combustion. Or le gaz disparu est passé à l'état d'eau,
et le mélange d'hydrogène et d'oxygène capable de se transformer
intégralement en eau renferme^ d'oxygène. Donc le volume V d'air
YJ-Y' Y* V4-Y'— V'
renfermait ç d'oxygène et V = d'azote.
On trouve par ce procédé, comme lorsqu'on fait l'analyse au moyen du phosphore, que l'air contient en centièmes :
Oxygène 21 volumes.
Azote 79
Procédé de MM. Dumas et Bgussingault. Dans cette méthode, les éléments constituants de l'air sont dosés en poids. De plus, on pourrait, au besoin, délerminer dans la même expérience, non-seulement l'oxygène et l'azote, mais encore l'anhydride carbonique et la vapeur d'eau que l'air renfernie.
L'appareil se compose (fig. 34) :l°d'un grand ballon A, garni à sa partie supérieure d'une armature en cuivre portant un robinet pneumatique R, au-dessus duquel est mastiqué un tube de verre
ritMGIPES DE rHIMIE
Loude B 2°Ce tube esteDComrauiiicition par rintermédiairr <) un robinet de cuivre R' avec un autre tube plus grand en ;i itL hine, plaué sur une gritle (J( Iule G 3° Le tube de parcehmc est fermé à l'autre eiHtmiti par un robinet R', au moyen duquel il commuoique ■nec une série de tubes enU« de tubea de Liebig pleins soit de poUstie liquide, soit de pierre ponce humectée de potasse, soil de potasse solide , soit d'acide sulfunque, soit de pierre ponM humectée d'acide sulfurique. Ci^ tubes sont destinés à absorber I anhydride carbonique et la rapeur d eau de l'air, ^ Avint l'opération on fait le vide dans te ballon A, après qniii on en détermine le poids p. I)ii tLiuplitletube de porcelaine <)r loiirnuic de cuivre, puis on v laitlt-iidt et l'on eu détermiiip k poids p'; eutUi, si l'on veut doser 1 eau et l'anhydi'ide carbomquL on pèse l'ensemble des appareils i potasse et rensemW' des appareils à acide sulfuriqui'.
Cilafiil,on monte l'appareil.
Un tliaufle au rouge le tube qui iinrerme le cuivre métallique.
|.uis on ouvre le robinet R*. eu ^\ial soin de ne faire entrer I iir que lentement. Lorsque ce tube est plein de gaz, ce que 1 on reconnaît â ce qu'aucun»
bulk d lit ne passe plus daus
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les tubes à boules, on ouvre avec précaution le robinet R'. L'^ir se précipite alors dans le ballon. Enfin, quand Tair cesse de passer, on ferme les robinets R, R' et R" et l'on démonte l'appareil.
L'air, en passant sur le cuivre chauffé au rouge, abandonne son oxyjjène au métal, de sorte que le tube do porcelaine contient à la fin de l'opération tout l'oxygène de l'air décomposé. Quant à l'azote, il remplit à la fois ce tube et le ballon A.
On pèse le ballon A plein d'azote. Soit P son poids ; P — /> représente le poids de l'azote qu'il renferme.
On pèse également le tube de porcelaine plein d'azote, soit F son poids. On y fait ensuite le vide et on en détermine le poids P*. F — P* indique la quantité d'azote que renfermait ce tube, et par suite la quantité totale d'azote est : P— ;>-i-P'— -P*.
D'un autre côté, V^p' représente le poids de l'oxygène fixé sur le cuivre.
Enfin représentons par Q et par Q' le poids de l'eau et de l'anhydride carbonique condensés dans les tubes placés en avant de l'appareil.
Le poids de l'air décomposé, étant nécessairement égal à la somme de celui des divers éléments qui le constituent, est donc :
On connaît donc les poids d'azote, d'oxygène, d'anhydride carbonique et de vapeur d'eau contenus dans un poids d'air déterminé. On n'a plus qu'à transformer ces nombres en volumes par le calcul, en se basant sur les densités de l'oxygène et de l'azote.
MM. Dumas et Boussingault ont démontré de cette manière que l'air contient en poids :
Oxygène 23,13
Azote 76,87
et en volumes :
Oxygène 20,9
Azote 79,1
L'anhydride carbonique et la vapeur d'eau entrent dans l'air en proportion variable. En moyenne, ce fluide contient de 3 à 6 dixtnilliènies du i)remier de ces corps.et 6 à 9 millièmes du second, mais cette quantité est sujette à de très-grandes variations.
Lorsque, après avoir débarrassé l'air de tout l'anhydride carbo-
nique qu'il renferme et l'avoir mêlé à de l'hydrogène, on le soumet à l'étincelle électrique, on constate qu'il se forme une trèspetite quantité d'anhydride carbonique qui blanchit l'eau dechaui. Cette expérience démontre qu'outre l'anhydride carbonique, l'air renferme un autre principe carboné combustible dont la nature n'est pas connue. On a également démontré dans l'air des traces d'ammoniaque et M. Barrai y a même signalé la présence d'une substance phosphorée. Enfin l'air contient de petites quantités de composés nitreux et d'ozone et des corpuscules solides en suspension.
Après avoir constaté l'invariabilité de la . proportion qui existe entre l'oxygène et l'azote de Tair, il reste à rechercher si ces corps y sont combinés ou simplement mélangés.
L'air doit être considéré comme un mélange par les raisons qui suivent :
1° Dans les combinaisons des gaz on observe toujours un rapport simple entre les volumes des gaz combinés et celui du composé formé. De plus, la combinaison s'accompagne constamment de contraction, à moins que les deux gaz qui s'unissent n'entrent dans la combinaison sous des volumes égaux. Or il n'y a aucun rapport simple entre les volumes d'azote et d'oxygène que l'air contient. H la somme de ces volumes représente exactement le volume de l'air sans contraction aucune.
2* Lorsqu'on mêle des quantités d'azote et d'oxygène égah^s à celles qui constituent l'air, on obtient de l'air doué de toutes st^s propriétés. Cependant les thermomètres les plus sensibles ne décèlent aucune élévation de température, et les électroscopes K< plus délicats aucun développement d'électricité; or, dans toul»' combinaison , il y a élévation de température et développenuMit d'électricité.
5° Dans l'air, l'azote et l'oxygène conservent les solubilités qui leur sont propres, et comme l'oxygène est plus soluble que Tazot»'. l'air qu'on retire de l'eau est plus riche en oxygène que l'air oniinaire. Ce phénomène ne pourrait se produire si l'air était une combinaison, car alors les deux gaz qui le constituent auraient penlii chacun leur solubilité pour acquérir une solubilité commune.
4° On sait que le pouvoir réfringent des gaz composés est toujours plus grand ou plus petit que la moyenne de ceux de Iniréléments. L'air, au contraire, a un pouvoir réfringent qui e^t é^al
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à la somme moyenne du pouvoir réfringent de ses éléments.
L'air doit en grande partie l'invariabilité de sa constitution à sa masse énorme, qui rend les variations peu appréciables. Il la doit aussi à l'action des végétaux, dont les parties vertes décomposent l'anhydride carbonigue sous l'influence de la radiation solaire et rendent l'oxygène à l'atmosphère. Toutefois la quantité de l'anhydride carbonique produit paraît être supérieure à celle de l'oxygène rendu, de sorte que l'invariabilité observée ne serait qu'apparente et tiendrait seulement au petit nombre d'années qui se sont écoulées depuis que Ton connaît la composition de l'air.
Il est probable qu'avant l'apparition des animaux sur le globe, alors que la végétation existait seule, la composition de l'air se modifiait d'une manière inverse, c'est-à-dire que la proportion d'anhydride carbonique allait diminuant et la proportion d'oxygène augmentant.
Ne serait-il pas possible qu'après une immense période d'années l'air devint impropre à la respiration des animaux, de sorte que de nouveau la végétation existerait seule sur ce globe pendant une longue série de siècles, jusqu'à ce que ces êtres eussent rendu l'air une seconde fois propre à la, respiration des animaux ?
11 est même possible qu'avant l'époque extrêmement éloignée où probablement toute vie disparaîtra de la surface de la terre, plusieurs périodes semblables puissent se succéder.
CLASSIFICATION
Jusqu'ici la classification que l'on trouve dans les livres est tout artificielle ; elle a été introduite dans la science par Thenard e*: est basée sur l'action que la chaleur exerce sur les oxydes métalliques, et sur la propriété qu'ont les métaux de décomposer l'eau m. des températures plus ou moins élevées, ou de ne pas la décora — poser du tout.
Les métaux sont d'abord rangés en deux sections ; la première renferme ceux dont les oxydes sont indécomposables par la chaleui* seule, et la seconde ceux dont la chaleur suffit à décomposer les oxydes.
PREMIÈRE SECTION
Rlétaiix dont len oxydes sont indécomposables par la chaleur seule.
Cette section renferme les cinq classes suivantes :
1" CLASSE. — Métaux décomposant l'eau à froid.
Potassium. Césium.
Sodium. Baryum.
Lithium. Strontium.
Rubidium. Calcium.
Les cinq premiers de ces métaux ont reçu le nom de métaux alcalins, et les trois derniers le nom de métaux alcalino-terreux.
2* CLASSE. — Métaux décomposant Veau « -h iOO*.
Magnésium.
Didyme.
Cérium.
Glucinium.
Lanthane.
Yttrium.
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Ërbium. Thorium.
Zirconium. Aluminium.
Ces métaux sont généralement connus sous le nom de métaux terreux.
3* CLASSE. — Métaux décomposant Veau au rouge et dégageant de r hydrogène à froid sous V influence des acides étendus.
Manganèse. Cobalt.
Zinc. Vanadium.
Fer. Cadmium.
Nickel. Chrome.
4' CLASSE — Métaux décomposant Veau au rouge et ne dégageant pas d'hydrogène à froid au contact des acides.
Étain. Tungstène.
Anthnoine. Niobium.
Uranium. Tantale.
-Titane. Osmium.
Molybdène.
.'>• CLASSE. — Métaux ne décomposant l'eau qu'au rouge blanc et ne dégageant pas d'hydrogène à froid sous Vinfluence des acides.
Cuivre. Bismuth.
Plomb
DEUXIEME SECTION
r MéUrax dont les oxydes sont décomposables
par la chaleur seule.
Celte section ne renfermait qu'une seule classe dans la classilication primitive de Thenard; elle a été divisée en deux par M. Kegnault.
G* Classe. — Métaux ne décomposant Veau à aucune température, susceptibles d'absorber V oxygène à une certaine température, et dont une chaleur plus intense réduit les oxydes.
Mercure. Rhodium.
7* Classe. — Métaux n'absorbant V oxygène à aucune tempéra ne décomposant jamais Veau et dont les oxydes sont réduù par la chaleur.
Argent. Palladium.
Or. Ruthénium.
Platine. Iridium.
Cette classification que nous ne donnons qu'au point de vue torique, ne suffit plus aujourd'hui.
1* Dans plusieurs classes figurent des corps qui doivent être gés parmi les métalloïdes. La quatrième classe en est com[ presque complètement, et peut-être même complètement, car bien possible que le tungstène, le molybdène et l'osmium pai au rang de métalloïdes.
2' Des corps qui ont dans leurs propriétés- des analogies n festes sont éloignés les uns des autres par suite d'une différ observée dans des caractères d'une valeur secondaire. C'est que des corps comme l'aluminium et le fer sont placés dan; classes différentes, bien que présentant de très-grandes resj blances.
5° Même au point de vue arbitraire où s'est placé son aul cette classification doit être refaite. Des corps tels que raluinii et le magnésium, qui y figurent comme décomposant l'eau à I ne la décomposent en réalité qu'au rouge, ainsi (jue MM. Sai Claire Deville et Debray l'ont démontré.
La classification rationnelle serait celle qui grouperait les taux d'après leur atomicité. En laissant de côté l'étain, le titam thorium, l'antimoine, le bismuth,- l'uranium, le vanadium, niobium et le tantale, que nous avons classés parmi les méi lofdes, on pourrait adopter la classification suivante :
I"" Classe. — Métaux monalomiques.
Argent. Potassium.
Lithium. Rubidium.
Sodium. Césium.
2* Classe. — Métaux diatomiques.
Calcium. Strontium.
Daryuui. Magnésium.
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Cérium.
Zinc.
Lanthane.
Cadmium.
Didyme.
Cuivre.
Yttriuiii.
Mercure.
Erbium.
S* Classi;. — Métaux iriatomiques.
Or. Indium.
Thallium.
4" Classe. — Métatix léiratomiques.
Aluminium. Cobalt.
Glucinium. Nickel.
Manganèse. Plomb.
Fer. Platine.
Chrome. Palladium.
5* Classe. — Métaux pentalomiques.
m ne connaît aucun métal appartenant à cette classe.
6* Classe. — Métaux hexatomiques.
Molybdène. Osmium.
Tungstène. Rhodium.
Iridium. Ruthénium.
ns dans la première édition de cet ouvrage :
issification est peut-être un peu hardie ; plusieurs merangés comme tétratomiques dont on n'a jamais ol)iiposés correspondant à la formule MX*, mais seqlenposés M-X^. Plusieurs même figurent dans cette classe onnaisse jusqu'ici leurs composés de ce dernier ordre, classe, nous avons placé l'iridium et le ruthénium, [ichlorures et bromures ne sont point connus, l'on admet, comme j'ai été le premier à le faire, que pparente d'un corps doive être distinguée de son ato- ^ celle-ci pouvant être empêchée 'de se manifester la faiblesse des aflinités ; si l'on admet de plus, que : corps paraissent avoir une atomicité différente, on iut les considérer connue ayant une atomicité égale
s'ils présentent de grandes analogies dans leurs propriétés, on n'hésitera plus à accepter la classification qui précède.
{( L'azote, en se combinant à l'hydrogène, au clilore et aux autres métalloïdes monatomiques» forme seulement des composés correspondant à la formule AzX^, tandis que le phosphore forme avec le chlore le composé PCl^.
« Supposons que les acides qui se combinent à l'ammoniaque et complètent le groupe AzX'^ fussent inconnus, l'azote serait dit triatomique et le phosphore pentatomique.
. « Partant d'ailleurs de la pentatomicité constatée du phosphore, on pourrait considérer l'azote comme pentatomique , et, défait, on serait dans le vrai, puisque nous savons par les sels ammoniacaux que telle est l'atomicité de ce corps.
(( Je suppose que, pour un grand nombre de corps, nous sommes dans la position où nous serions vis-à-vis de l'azote, si les sels ammoniacaux étaient inconnus et j'établis l'atomicité de ces corps en me basant sur les relations qu'ils présentent avec d'autres corps dont l'atomicité n'est pas douteuse.
« Je me base également sur ce fait que deux atomes d'une atomicité quelconque en se combinant entre eux, perdent deux unités de leur force attractive, pour affirmer qu'un corps qui donne des composés de l'ordre M^X^ est tétratomique. Il est, en effet, nécessaire que M soit tétratomique pour que le groupe M* puisse avoir une atomicité égale à 6.
« Je sais que mon raisonnement repose sur des hypothèses. Mais quand n'en fait-on pas dans la science ? La théorie atomique ellemême est-elle autre chose qu'une hypothèse ?
« Mon hypothèse rend bien compte de tous les faits, elle per» met de sortir enfin de l'ornière en rejetant la vieille classification des métaux et en en adoptant une nouvelle. Cela seul est un titre qui doit la faire -prendre en considération. »
Depuis cette première édition, l'expérience est venue justifier notre hypothèse. M. Niklés ayant réussi à donner de la stabilité aux chlorures métalliques qui en ont le moins, en les combinant avec les étliers, a démontré l'existence du chlorure de manganèse MnCI*. La tétratomicité du manganèse est donc aujourd'hui certaine, el l'analogie ne permet plus de douter que les métaux du même groupe ne soient tétratomiques comme lui.
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PROPRIÉTÉS GÉNÉRALES DES MÉTAl X.
: sont tous opaques; mais, semblable à toutes les 'il nous est donné d'observer, cette opacité a des lis à une extrême ténuité, les métaux sont translucides, e les feuilles d'or dont se servent les doreurs laissent aiière verte.
des métaux vus par transmission doit être complé- '.elle qu'ils ont lorsqu'on les regarde par réflexion ; à admettre pour l'or vu par réflexion une couleur e le rouge est complémentaire du vert. Cette conclu- 3n traire aux faits.
, si l'on fait réfléchir 8 ou 10 fois un rayon de lumière de l'or avant de le recevoir dans l'œil, on s'aperçoit cquiert une couleur rouge qui ne pouvait être obserï seule réflexion, et qui est cependant sa vraie couîur d'un corps vu par réflexion dépend, en effet, de rps absorbe les rayons dont l'ensemble forme une lémentaire de celle ainsi observée. Si l'absorption de facile, une seule réflexion suffit pour donner au corps il doit acquérir, mais si cette absorption est difficile, quiert sa couleur définitive qu'après que le même éfléchi plusieurs fois. C'est le cas de l'or et de quelmétaux, tels que : le cuivre, qui est rouge écarlate ; est jaune; le zinc, qui est bleu indigo; le fer, qui est ontrairement à ce que semble démontrer l'observae.
us les métaux peuvent cristalliser, et c'est ordinaile système régulier qu'ils cristaUisent, mais tous même tendance à affecter une structure cristalline. L la propriété de prendre facilement une structure ninue d'autant leur ténacité, c'est-à-dire leur résisiction.
nétaux, les uns peuvent être amenés à l'état de feuille
a'on les fait passer entre des cylindres tournant eu
(laminoir), ou lorsqu'on les bat vivement avec un
te plate; on les dit alors malléables. D'autres, au con-
traire, se brisent toutes les fois qu'on cherche à les aplatir ; oh les dit cassants. Les premiers seuls peuvent être utilisés à l'état isolé.
Les métaux malléables peuvent non-seulement être réduits en lames, mais encore être étirés en fils. On se sert pour cela d'une plaque d'acier percée d'une série de trous de plus en plus fins; cet appareil a reçu le nom de filière. Après avoir grossièrement arrondi le métal on l'amincit à une de ses extrémités, soit à l'aide d'un marteau, soit au moyen de la lime, on introduit cette partie amincie dans le plus grand trou de la filière. On la saisit de l'autre côté avec une pince et l'on tire dessus jusqu'à ce que tout le métal soit passé. Kn répétant ensuite successivement cette opération au moyen de tous les trous de la filière, on obtient des fils d'une grande ténuité.
Pour certains métaux, on peut même dépasser cette limite ; car» l'on enferme un fil très-fin de platine dans un cylindre d'argent, et que l'on tire ce dernier à la filière, on obtient un fil d'un diamètre égal à celui du fil de platine primitif. Le pourtour de ce fd est en argent, mais au centre est un axe de platine ; en le taisant bouillir avec de l'acide azotique on dissout l'argent et il reste un fil de platine d'une ténuité inimaginable, d'autant plus qu'on peut répéter plu*; sieurs fois cette opération.
Pour être tirés à la filière, les métaux doivent présenter de k^ ténacité, sinon ils ne peuvent résister à la traction sans se romfjre» Il en résulte que tous les métaux qui peuvent être réduits à l'étit' de lames minces ne peuvent point être étirés en fils très-fins. Pô* -5 distinguer ces deux propriétés, on a conservé à la première le noi» j de malléabilité et l'on a donné à la seconde celui de ductilité.
Cette différence ressort du tableau suivant, où un certain nomhit de corps sont successivement disposés dans l'ordre de leur pi* grande malléabilité et de leur plus grande ductiUté.
ORDRE DE PLUS GRANDE IIALLÉABILITé.
1° Or.
S** Argent.
3" Aluminium.
4" Cuivre.
5" Étain.
6*» Platine.
1" Plomb.
8*» Zinc. 9" Fer.
10» Nickel.
ORDRE DE PLCS GRANDE DDCTlUTt<
V Or. 6" Nickel.
2" Argent. 7° Cuivre.
S» Platine. S'^Zincàfroid- 4*» Aluminium. 9" Étain.
S*» Fer. 10" Plomb.
Généralement, quand on réduit les métaux en lames ou en &^* à un certain moment ils deviennent cassants ; on les dit altf*
POTASSIUM
écrouis. L'écrouissagc s'accompagne toujours d'un dégagement de chaleur. En chauffant les métaux écrouis on leur restitue le calorique qu'ils avaient perdu, et avec lui leur flexibilité première. Cette dernière opération porte le nom de recuit.
Tous les métaux conduisent bien la chaleur et l'électricité, mais il y a entre eux de grandes différences à cet égard.
Les métaux sont tous susceptibles de fondre, lorsque la température est suffisamment élevée. Jusqu'à ces dernières années, peu d'entre eux pouvaient être réduits en vapeurs et distillés, mais M. H. Sainte-Claire Deville, à l'aide du chalumeaji à gaz hydrogène et oxygène, est parvenu à les volatiliser presque tous.
La densité des métaux est en général supérieure à celle de l'eau. Les métaux alcalins font cependant exception.
MiUmgem. Lorsqu'on allie deux métaux, les propriétés de l'alliage ne sont point intermédiaires, entre celles des deux métaux combinés; ce sont .des propriétés nouvelles parfaitement tranchées. C'est ainsi que l'alliage peut être plus dur que chacun des métaux qui en font partie ; que sa densité peut être supérieure à la densité moyenne de ses éléments ; etc. Ces caractères démontrent que les alliages sont de véritables combinaisons définies, bien qu'il soit souvent difficile d'isoler de pareilles combinaisons à l'état de pureté, et d'en déterminer les formules.
La plupart des composés actuellement employés dans l'industrie sous le nom d'alliages, contenant des métalloïdes (étain, antimoine ou bismuth), ne sont pas de véritables alliages. Toutefois, comme un nom a fort peu d'importance, çt qu'on peut, sans danger pour la théorie, désigner quelques composés qui renferment des métalloïdes par la même appellation que s'ils ne contenaient que des métaux, nous continuerons de donner à ces corps le nom d'alliages, afin de nous conformer à la nomenclature usitée.
PREMIÈRE FAMILLE (MÉTAUX MONATOMIQl'ESV
Poids atomique =:î9,l Poitls moléculaire probable = 78,8.
Davy, le premier, a obtenu le potassiiun en décomposant une solution très-concentrée de potasse, par une pile puissante dont le
pôle négatif plongeait dans du mercure placé au fond de la solution. Le métal se dissolvait à l'état d'amalgame et restait pur lorsqu'on soumettait cet amalgame à l'action de la chaleur pour en chasser le mercure. Plus tard, Gay-Lussac et Thenard obtinrent ce
métal, en faisant agir le fer chauffé au rouge sur de la potasse fondue. Enfin, aujourd'hui on prépare ce corps en calcinaDt fortement dans une bouteille de fer un mélange intime de carbonate de potassium et de charbon (flux noir), résultant de la calcinatios de la crème de tartre. Le potassium distille, et on le reçoit dans un appareil rempli d'huile de naphte :
^pjo* + 2C r= SCO -h ||
. Carbonate Charbon. Oxyde Potassium.
de potassium. de carbone.
Pour purifier le potassium on le fond sous Thuile de naphte ; od le filtre à travers un linge qu'on introduit dans cette huile, et enfin on lui fait sub.ir une nouvelle distillation.
Le potassium est un métal blanc qui se ternit rapidement à l'air; il est très-mou, fond à 62%5 et a une densité égale à 0,86; il se volatilise au rouge en donnant une vapeur verte. C'est un des corps les plus avides d'oxygène que l'on connaisse, bien que le césium et le rubidium le soient encore plus que lui. 11 absorbe l'oxygène sec à la température ordinaire et s'y combine bien plus facilement encore à chaud. On est obligé de le conserver dans l'huile de naphte (carbure d'hydrogène) pour le préserver de l'oxydation.
11 décompose l'eau à la température ordinaire et développe alors assez de chaleur pour produire l'inflammation de l'hydrogène inb en liberté. La flamme est colorée on violet par une petite qnaiililè de vapeur de potassium. Lorsqu'on projette un globule de |)olay sium sur l'eau, ce phénomène de combustion se manifeste aiissitûl et le métal inflammé court sur la surface du liquide. Quand h combustion cesse, un petit globule de potasse très-chaud, préaliblement soulevé par le gaz hydrogène, retombe dans l'eau froid-', y éclate, et ses fragments sont lancés de toute part par la vapeur qui se produit en ce point.
COMBINAISONS DU POTASSIUM AVEC LES METALLOÏDES M0NAT0X1QUE
Monatomique comme eux, le potassium en s'unissant à ces cor}'^ donne naissance à une seule série de composés répondant à la for-
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îonaaît le chlorure de potassium KCI ; le bromure KBr ;
le fluorure KFl.
de potasalwn KGl. On Tobtiont coinino produit ac-
plusieurs industries, et l'on en retire beaucoup des u sel marin et des cendres de varechs, qui en four- 'à 30 p. 100. Depuis quelques années, on a découvert [Allemagne) des gisements considérables d'un miné- 5 chlorure de potassium et de chlorure de magnésium, ssoudre ce minéral dans Teau bouillante, pour obte- Toidissement des cristaux de chlorure de potassium, e magnésium restant en solution, î de potassium cristallise en cubes, sa densité est aie et amer; 100 parties d*eau en dissolvent 29,2 par- 9,3 à la température de l'ébuUilion. Cinquante graml bien pulvérisé, dissous rapidement dans 200*' d'eau température jusqu'à ii%4 au-dessous de zéro.
9 potasstiim. On peut obtenir ce corps par plusieurs
plus simple consiste à dissoudre de l'iode dans une •entrée de potasse jusqu'à ce que la liqueur reste léorée. Il se forme ainsi de l'iodure de potassium qui
et de l'iodate potassique qui se précipite. La réaction e l'indique l'équation suivante :
- Kll) = K'î) * "ïl" + '(31")
Iode. lodure lodale Eau.
de potassium. de potassium.
3 à sec la liqueur sans en séparer l'iodate précipité, et au rouge le résidu; l'iodate, pendant cette opération, 1 iodure en dégageant de l'oxygène :
i^îl") = K2I) + H1I)
lodate Oxygène. Iodure
potassique. de potassium.
t dans l'eau le résidu de la calcination et l'on fait cris-
ncore préparer l'iodure de potassium en précipitant, •nate potassique, la solution d'iodure de fer obtenue en l'iode et de la limaille de fer sous l'eau.
lûiiiirÈ de potassium Psi souveni irauau avec am potassium ou de sodium, l'oiir constater celle frnudl sout une petite quaDtité dans l'eau, et l'on ajoute j asseï de nitrate de palladium pour que la liqueur ( cipite plus ce rèacUr. Si cette liqueur précipite alors U nitrate d'argent, ce précipité ne pouvant provenir defl a élé totaleinenl éliminé par le sel de palladium, on p (ain que le sel examiné contenait un chlorure. L'iodure de potassium est foi'l employé en médecin*^ ■romare de pa<«Mii>in. KBr. Ou prépare le b tassiujn comme l'-iodure, avec celle seule difîérence q le brome à l'iode. Il est très-usilé en médecine,
: LEE hètalloIdes pdltuv
Ces mélalloides se combinent avec le potassium en ' diverses. On connaît les trois oxydes K'OïK'O' et K*0 fure» K<S,K'5*, K'S», K*S' et K«S«.
Des trois oxydes, les dcuï derniers sont des corps â ati contact de l'eau, donnent de t'Lydrate potassique eo' qu'un dégagement d'oxygène.
HYDRATE DE POTASSIUM
<5io) ^l\ = iî\o)
Hydrate Potassium. Protoxyde Hydrogène,
de potassium. de potassium.
On peut aussi chauffer du potassium dans l'oxygène de manière k obtenir le tétroxyde de ce métal, et calciner ensuite ce tétroXyde ians un creuset d'argent avec une quantité de potassium égale à trois fois celle qu'il renferme .
51 + HSI)
Potassium. Oxygène.
Tétroxyde de potassium.
K 0* ^ KkI)
Tétroxyde Potassium, de potassium.
Protoxyde de potassium.
Le protoxyde de potassium est un anhydride basique puissant, il fait la double décomposition avec l'eau, et avec les acides, en donnant dans le premier cas un hydrate, et dans le second un sel potassique.
SI
= il ")
Protoxyde de potassium.
Eau.
Hydrate de potassium.
Kjo -. 2(™.
«ni»)
Protoxyde Acide de potassium. acétique.
Acùtatc de potassium.
Rau
2' ? -f 2r"ï^ :=: 2r"ï + ïï
Le protoxyde de potassium n'a aucun emploi, il n'a d'autre intérêt que d'être l'anhydride d'une base puissante.
Mydrate de potassium (potasse caustique) KIIO. L'hydrate de potassium, plus connu sous le nom de potasse caustique, est une des bases les plus puissantes que l'on connaisse. C'est une substance blanche, à cassure rayonnée, onctueuse au toucher, et d'une saveur urineuse et brûlante.
L'hydrate potassique ne se déshydrate que si on le maintient on fusion pendant très-longtemps et à une haute température; encore la majeure partie se volatilise-telle alors sans s'altérer. La partie déshydratée, qui est du protoxyde de potassium, absorbe iinméchate- Went l'oxygène de l'air et se transforme en tétroxyde de ce métal.
L'hydrate de potassium est extrêmement soluble dans l'eau. Cette ^iution s'accompagne d'un dégagement de chaleur considérable.
L'hydrate de potassium se produit lorsqu'on décompose Teau par le potassium :
i\ + ii\o) = »(S|o) + 31
Potassium. Eau. Hydrate Hydrogène.
potassique.
mais' ce mode de préparation serait loin d'être économique. Dans l'industrie on obtient la potasse caustique en décomposant le carbonate de potassium par l'hydrate de calcium :
%\o- + T!»- = SI»- + <51»)
Hydrate Carbonate Carbonate Potasse
de calcium. de potassium. de calcium. caustique.
A cet effet, on verse un lait de chaux dans une solution étendue et bouillante de carbonate de potassium. Lorsque la quantité de chaux ajoutée est suffisante pour que la double décomposition soit complète (ce que l'on reconnaît en s'assurant qu'une faible quantité de liqueur filtrée ne fait plus effervescence avec les acides), on laisse reposer le tout : le carbonate de calcium se dépose au fond du vase, et l'on n'a plus qu'à décanter la Hqueur et à l'évaporer. L'évaporation doit être faite dans une bassine d'argent. A la lin, quand toute l'eau est évaporée, on fond la masse soHde et on la coule en plaques,
La potasse ainsi obtenue porte le nom de potasse à la chaux. Comme dans l'industrie, on se sert pour la produire de carbonate de potassium et de chaux impurs, la potasse que l'on obtient renferme de nombreuses impuretés ; pour, purifier la potasse à la chaux du commerce, on la dissout dans l'alcool et on évapore ensuite la solution, après l'avoir additionnée d'eau. Les impuretés restent dissoutes dans l'eau que renfermait l'alcool et forment une couche qui n'est point miscible à l'alcool saturé de potasse, et qu'on peut séparer facilement.
Le produit ainsi purifié se nomme potasse à l'alcool.
A l'aide de l'hydrate de potassium, on peut donner naissance à un grand nombre de sels oxygénés. Ceux que nous passerons en revue sont : les carbonates, l'azotale, le chlorate, l'hypochlorite et les
sulfates potassiques.
CO" ) Carbonate neutre de potassium ^^ j 0^. Ce sel s'extrait,
par lessivage, des cendres des végétaux qui croissent dans l'intérieur des terres. L'industrie du sucre de betterave en fournit de grandes quantités, qu'on obtient en évaporant les résidus de distillation
CARBONATE NEUTRE DE POTASSIUM
des mélasses fermentées, qu'on nomme vinasses, et en calcinant la masse solide.
Enfin on le prépare artificiellement, en partant du chlorure de potassium de Stassfurth, par le même procédé qui sert à l'obtention (iu carbonate de sodium.
Dans les laboratoires, pour avoir le carbonate de potassium pur, on calcine le bitartrate de potassium, sel qui s'obtient facilement pur par cristallisation. Ce sel, qui est de nature organique, se décompose et laisse un résidu de carbonate de potassium et de charbon (flux noir), le même dont on se sert pour préparer le potassium. Le flux noir traité par l'eau lui abandonne le carbonate potassique qu'il renferme ; on filtre pour séparer le charbon et l'on évapore à siccité. On peut aussi substituer au bitartrate de potassium le bioxalate (sel d'oseille) ; le résidu est alors du carbonate de potassium pur sans traces de charbon.
Le carbonate de potassium est un sel blanc très-soluble dans Feau et même déliquescent. Il présente toujours avec les papiers réactifs une réaction alcaline. Tous les acides le décomposent avec effervescence : de l'anhydride carbonique se dégage, et un nouveau sel de potassium prend naissance.
CK-'05 + SH«0* = SK«0* + IPO 4- C0«
Carbonate Acide Sulfate Eau. Anhydride
de potassium. sulfuriquc. de potassium. carbonique.
Xoiis avons vu que lorsqu'on fait bouillir une solution étendue de
ce sel avec de l'hydrate de calcium, il fait la double décomposition
el donne du carbonate de calcium et de la potasse caustique. Si la
solution était concentrée, cette réaction cesserait de se produire.
Aans ce cas, en effet, il peut même se passer une réaction inverse.
Bouilli avec une solution très-concentrée de potasse caustique, le
Carbonate de calcium donne de l'hydrate de calcium et du carbo-
tiaie de potassium
Carbonalc Hydrate Hydrate Carbonate
de calcium. de potassium. de calcium. de potassium.
La vapeur d'eau à une haute tempéj^ature transforme partiellerment le carbonate en hydrate de i)otassium.
'Î|œ + j||0 = 2(5 |o) + CO*
Carbonate Eau- l'otasse Aidiydride
de potassium. caustique. carbonique.
CO'' ) Bicarbonate de potassium K } 0^. Ce sel se dépose e
cristaux lorsqu'on fait passer un courant d'anhydride carboniqu( à travers une dissolution concentrée de carbonate neutre : *
%\^^ 4- hJO + CO* = âf K 0*
Carbonate Eau. Anhydride Bicarbonate
de potassium. carbonique. de potassium.
le bicarbonate de potassium cristallise en prismes rhomboïdaux. , 100 parties d'eau en dissolvent 23,23 parties à 10° et 26,91 à 20". Lorsqu'on le fait bouillir, il perd de l'eau et de l'anhydride carbonique en se convertissant en carbonate neutre :
2( K JOM = 5J0 + C0« -+- ^J^|0«
Bicarbonate Eau. Anhydride Carbonate neutre
de potassium. carbonique. de potassium.
Quand il est pur, il ne précipite pas les sels magnésiens. Ce corps est employé en médecine.
Azotate de potassium ^ 0. L'azotate de potassium est
un corps d'une grande importance parce qu'il sert à la préparation de la poudre ; il est, en outre, employé en médecine ; et dans les laboratoires de chimie on s'en sert très-souvent.
Ce sel se trouve en nature à la surface du sol ; en Amérique, au Pérou, il existe un mélange naturel d'azotate de potassium et de sable, auquel les Péruviens donnent le nom de caliclie. Ce mélange donne l'azotate de potassium par un simple lessivage.
Dans les pays tempérés, la nature produit moins d'azotates, mais on active leur formation en exposant à l'influence de l'air un mélange de matières organiques azotées et de terre calcaire Immide. L'azote des matières organiques s'oxyde à l'état d'acide azotique, qui s'unissanl à la chaux de la terre donne de l'azotate de calcium ; le même phénomène se passe dans le sol, seulement plus lentement. 11 suffit de lessiver les. matériaux qui contiennent ces azotates et de précipiter la chaux par le carbonate de potassium dans le produit de ce lessivage, pour obtenir de l'azotate potassique qui cristallise ensuite par évaporalion de la liqueur.
Toutefois depuis longtemps, on préfère préparer l'azotate de po-
AZOTATE DE POTASSIUM
1 décomposant Tazotate de sodium naturel qui nous
jrou, par le chlorure de potassium.
fet, on chauffe ensemble dans une grande chaudière
1 des poids équivalents de ces deux sels ; pendant Té-
ne double décomposition s'opère, et il se forme du
î sodium et de Tazotate de potassium.
ire de sodium n^étant guère plus soluble à chaud qu*à
is grande partie de ce sel se dépose pendant l'ébulli-
le retire avec des râteaux ; Tazotate de potassium au qui est beaucoup plus soluble à chaud qu'à froid, reste land il cesse de se déposer du chlorure de sodium, on idir là liqueur et l'azotate de potassium cristallise. ;e gel renferme encore du chlorure sodique, on le lave issolution saturée d'azotate de potassium qui n'est plus dissoudre ce dernier corps, mais qui s'empare du chlolium.
ir l'azotate de potassium absolument pur, il faut le faire plusieurs fois en le dissolvant dans l'eau bouillante, et suite refroidir le liquide.
de potassium cristallise en longs prismes à 6 pans \T des pyramides hexaèdres, toujours anhydres, inso- ; l'alcool : il fond à 350**, et ne cristallise pas de noyîprenant l'état solide ; sa saveur est fraîche d'abord, [ite, salée et amère. C'est un corps instable qui cède son oxygène aux substances combustibles, aussi déflasqu'on le projette sur des charbons ardents ; en l'assolarbon et au soufre pulvérisés, on obtient des mélanges istibles, et comme les produits de combustion du soufre )one sont gazeux, ces mélanges lorsqu'on les allume pace limité, ont une grande puissance de projection, tels mélanges qui constituent la poudre de guerre, •iété comburante de l'azotate de potassium est souvent ée dans les laboratoires.
î de potassium est insoluble dans l'alcool absolu; 100 au en dissolvent 29 parties à 18" et 256 à 97% la dissorée de ce sel bout à 116", et dans cette liqueur, la quanest à la quantité de sel : : 1 : 5,15.
î de potassium a des propriétés diurétiques très-pro-
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Dans le commerce, ce sel est connu sous le nom de salpêtre, sel de nilre, nitre et nitrate de potassium.
ClO* ) Chlorate de potassimn ^ 0. Pour obtenir ce sel, ou fait
arriver un courant de chlore à travers une dissolution concentrée de potasse caustique ; 3 molécules de chlore et six molécules de potasse entrent en réaction, il se forme trois molécules d'eau, cinq molécules de chlorure de potassium et une molécule de chlorate de potassium.
Kol!) -«(»!«) = K3!«)*KS0-T
Chlore. Potasse caustique. Eau. Chlorure Chlorate
de potassium. de potassium.
Le chlorate potassique, étant beaucoup moins soluble dans l'eau que le chlorure, cristalUse le premier, et on le purifie complélement par des cristallisations successives.
On prépare encore ce sel en faisant arriver du chlore dans un lait de chaux, ajoutant du chlorure de potassium à la liqueur, faisant bouillir pendant quelque temps et laissant ensuite refroidir. Le clilorale de potassium se dépose alors en cristaux.
Dans cette réaction, le chlore, en agissant sur la chaux, produit d'abord de l'hypochloritc de calcium CaO^Cl*; ce corps donne à rébulhtioii du chloratt^ de calcium, lequel fait la double déconiiH)sition avec le chlorure potassique.
^{^^"\oc\) =" ^(^^"|ci) "^ ^^'^ iO,W
llypoclilorite Chlorure Chlorate
de ciUciuin. de calcium. de calcium.
(V'Jq'^Jq!, 4- 2KC1 = Ca"j^{. -f- 2(K.O,C10^)
Chlornte Chlorure Chlorure Chlorate
de colcium. de potassium. de calcium. de potassiiMu.
le chlorate de potassium formé se dépose })ar le refroidi sst^iueiil de hi Ii([ueur.
Le chlora.te potassicpie cristallise en lames hexagonales transparentes anhydres; il est insoluble dans l'ah-ool, 100 parties d'eaiu'ii dissolvent à 15" et ()0,24 à la température de l'ébullition.
H fond à 400" et donne à une température plus élevée, do l'oxygéue, en même temps que du perchlorate et du chlorure d»' potassium prennent naissance.
HYPOCHLORITE DE POTASSIUM
i(Tlo)
K " + Cl +
Chlorate Perchlorate Chlorure Oxygèno.
de potassium. de potassium. de potassium.
Si Ton chauffe plus fort, le perchlorate de potassium se décompose à son tour; tout l'oxygène se dégage, et il ne reste que du chlorure de potassium.
T!» = M + KSI)
Perchlorate Chlorure Oxygène,
de potassium, de potassium.
La facilité avec laquelle le chlorate potassique perd son oxygène en fait un comburant énergique ; aussi fuse-t-il sur les charbons ardents, et forme-t-il avec les substances combustibles des mélanges détonants. En mélangeant du soufre et du chlorate de potassium piles séparément, on obtient une poudre qui détone lorsqu'on la frappe fortement avec un marteau.
Un mélange de chlorate de potassium, de soufre et de lycopode (matière organique pulvérulente très-inflammable), prend feu par l'addition d'une goutte d'acide sulfurique.
Hypochlorite de potassium GIKO. Lorsqu'au lieu de diriger un courant de chlore à travers une solution concentrée d'hydrate (le potassium, on le dirige à travers une dissolution étendue du même corps, la réaction ne se passe plus entre trois molécules de chlore et six d'hydrate de potassium, mais entre une molécule de chlore et deux de potasse ; il se forme ainsi un mélange de chlonire et d'hypochlorite potassiques :
§1 + Ki|o) = S,| * îl» * S!»
Chlore. Potasse Chlorure Hypochlorite Eau.
caustique. de potassium, de potassium.
ces deux sels ne peuvent pas être séparés l'un de l'autre.
La liqueur qui tient en dissolution ce mélange d'hypochlorite tt de chlorure de potassium est connue dans les arts sous le nom (l'eau de javelle ou de chlorure de potasse.
Sous l'influence des acides les plus faibles, même de l'anhydride carbonique, elle dégage tout le chlore qu'elle renferme, aussi estelle employée comme agent décolorant et comme désinfectant.
ci( + Kr + H*r
Chlorure HypochloïKo Acide
de potassium, potassique. sulfurique.
Eau de Javelle.
KM "^ ^^ "^ CM
Sulfate Eau. Chlore,
de potassium.
Sulfate neutre de potassium . ^j j 0*, Ce sel se retire des
eaux mères du sel marin; on l'obtient aussi en traitant le chlorure de potassium naturel par l'acide sulfurique. Pour le préparer à l'état de pureté on traite le carbonate de potassium par l'acide sulfurique : le sulfate de potassium cristallise en prismes anhydres, qui ont six faces et sont terminés par des pyramides hexaèdres. Il fond sans décomposition à une haute température; 100 parties d'eau en dissolvent 10,5 à 12%7 et 26,3 à 101%o ; il est tout à fait insoluble dans l'alcool.
IOK Qfï. On peut préparer ce sel
en chauffant le sulfate neutre avec la moitié de son poids d'acide sulfurique concentré; dès que les fumées d'acide sulfurique cessent, on laisse refroidir et on dissout le résidu dans l'eau. Ce liquide évaporé fournit des cristaux prismatiques incolores de bisulfate de potassium.
SO-lgJ + SO-jOjj = 2(S0"J05)
Sulfate neutre Acide Bisulfate
de potassium. sulfurique. dt potassium.
Le bisulfate de potassium ne se décomposant qu'à 000% sert dans les analyses à attaquer certains minéraux qui échappent à l'action de l'acide sulfurique, à cause du point d'ébulhtion de cet acide qui est de beaucoup inférieur à 600* (325').
Par la chaleur, le bisulfate de potassium perd de l'eau et se transforme en disulfate, lequel chauffé plus fortement abandonne, de l'anhydride sulfurique, et retourne à l'état de sulfate neutre.
CARACTÈRES DES SELS POTASSIQUES. W
Disulfate Sulfate Anhydride
potassique. potassique neutre. sulturiquc.
ure de potassium K*S. Le monosulfure- de potasit eiT divisant en deux parties égales une solution potassium, en sursaturant la moitié par l'acide sulfajoutant ensuite Fautre moitié ; il se produit d'abord e de potassium qui, au contact de Fliydrate du même de l'eau et du monosulfure.
5jo + « s _ J;s +
lydrate Acide Sulthydrate potassiuu).' suliliydrique. de putassimn.
Eau
uj
iydrate Sulfliydrate Sulfure potassium, de potassium, de potassium.
Eau
ifure de potassium est au sulfhydrate correspondant, e de potassium est à Thydrate de potassium.
K*0 KHO
yde de potassium. * Hydrate de pottssium.
K«S KHS
fure de potassium. Sulfliydrate de potassium.
rate de potassium étant une sulfobase puissante, le
de ce métal est un anhydrosulfide basique.
es des sels potassiques . Ces sels se reconnaissent
;s suivants :
)onates alcalins ne les précipitent pas.
lent, en présence d'un excès d'acide lartrique, un
u soluble dans l'eau froide, qui se précipite lorsqu'on
ur.
hydrofluosilicique et l'acide perchlorique les précipi-
cipité fourni par l'acide hydrofluosilicique est gélati-
iparent de telle sorte qu'au début il est assez difiicile
chlorure de platine y détermine la formation d'un préde chlorure double de platine et de potassium. Si les it fort étendues, il faut y ajouter un peu d'alcool précipité se forme. Ce chlorure double se décompose,
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lorsqu'on le cliauiïe, en chlorure de potassium et platine métallique spongieux.
5' Le sulfate de potassium est anhydre et inaltérable à Fair, et k carbonate de potassium est déliquescent.
SODIUM JJ^I Poids atomique = 25 Poids moléculaire probable = 441
Le sodium est si semblable au potassium, que faire Thistoire de l'un de ces métaux c'est presque faire l'histoire de l'autre. Les aflinités sont de môme nature, sauf que celles du sodium sont un peu plus faibles. Le sodium, comme le potassium, décompose l'eau à la température ordinaire; seulement, l'élévation de températun» étant moindre, l'hydrogène ne s'enflamme que si l'on rend l'eau gommeuse, alin que le métal, ne pouvant plus se mouvoir si facilement à sa surface, ne perde pas aussi vite sa chalem*r
Les propriétés physiques sont aussi très-voisines, le sodium fond à 90' et se volatilise au rouge ; il a une densité égale à 0,î»72, el présente très-peu de dureté à la température ordinaire.
La préparation est la même, à cette différence près que le mélange de carbonate de sodium et de charbon ne demande pas à être aussi intime que celui do carbonate de potassium et de charbon qui serl à la préparation du potassium. On peut le préparer directenionl di mêlant les deux corps primitivement pulvérisés.
Le sodium s'unit aux métalloïdes monatomitiues et donne naissance à une seule série de composés répondant à la formula NaR. Il se combine aussi avec les métalloïdes diatoiniques ; ;ivrt le soufre, il donne les mêmes composés que le potassium ; aviv l'oxygène il donne connue ce dernier métal un proloxyde W^ et un bioxyde Na-0^ ; le tétroxyde Na-0* qui correspondrai! an télroxyde do potassium n'a pu être obtenu.
Au protoxyde de sodium connue au protoxyde de potassium coircspondoni un hydrate basique et des sels nombreux.
De tous les composés sodiques, les seuls qui méritent do fix^r notre attention sont : le chlorure, l'hydrate, le sulfate neutre el If sulfate at'ido, le carbonate neutre, le bicarbonate et le sesqnlearbonate, l'azotate, le borate et riiypochlorite.
Chlorure de sodium NaCl. On pourrait préparer artilicielic
CHLORURE DE SODIUM
is en saturant Thydrate ou le carbonate de sodium par iydrique> ou encore en soumettant le sodium à l*ace chlorhydrique ou du chlore. Mais jamais on ne fait tion, le clilorure de sodium existe en effet dans la najrande abondance, et loin d'être un produit artiûciel, ère première à l'aide de laquelle on obtient tous les sodium.
î de sodium cristallise en cubes qui se groupent en lides creusées à l'intérieur (trémies). Ses cristaux ne ^s d'eau de cristallisation ; exposés à la chaleur, ils puis fondent et se réduisent môme en vapeurs si la îst assez élevée.
du chlorure de sodium est égale à 2,13, sa saveur est rtie de ce corps exige pour se dissoudre 2,79 d'eau à la température de l'ébullition. Sa solubilité n'est donc ande à chaud qu'à froid.
le dissolution concentrée de chlorure de sodium laisse îristaux prismatiques qui renferment deux molécules ont pour formule NaCl -|- 2IIH).
e de sodium pur n'est pas déliquescent à moins que ne marque plus de 86** ; la présence du chlorure de ui donne la propriété d'attirer l'humidité de l'air bien e ce degré hygrométrique.
3 de sodium est employé dans l'alimentation sous le larin ou sel de cuisine.
DU CHLORURE DE soDiuH. Lc chlorure de sodium existe i mer et dans certaines sources salées ; il forme, en l'intérieur de la terre des dépôts considérables connus le mines de sel gemme, de sel gemme les plus importantes sont celles de Pologne, et de Cardona, en Espagne, mais il existe ments importants de ce corps dans rintérieur de la la république de la Nouvelle-Grenade; en France, à the), à Dax, etc.; à Stassfurth (Allemagne), dans le dzbourg (Autriche), etc.
sel gemme est pur, on le retire en faisant des puits et
comme cela s'exécute pour tous les autres minerais ;
ite alors de le pulvériser avant de le hvrer au com-
^^^^'' rV:^^^ ^" ^" ^ *""" , on am^«e V«.
,«i„e à Vaide d ea« « _^^ ^^^q^eU J«^^ ,,„ee«lt«
tattisati»»- les procèdes a ^^,^6. ^ .onccnVn
joiu-o daiu le se' F disposées
,eUeden»erepo«^^^^,l,a«dieres . ^,„„,e en pe^^^ '!
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CHLORURE DE SODirH. S8&
Cotte concentration se fait â peu près comme celle que nous
avons décrite à l'occasion du sel gemme. Toutefois, comme ici les
eaux sont moins pures, on divise le travail en deux opérations, le
schlotage et le satiuage.
On commence par soumettre le liquide à une foi-te éliullition qui
délemiine la séparation d'un sulfate double de sodium et de
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^l^nun (schloi) quon euleve. A mesure que la conceiitra- «^fï avance, le chlorure de sodium cristallise et les eaux mères ^^viennent de plus eu plus riclu.'S eu sels élraiigers (surtout sels ^^0 j^ésiens) ; il amve un moment où elles en soni si cliar>|[ée$ ^^se> le sel qui si" déiHise est impur ; on met alors à pari ces eaux p^érvs.donton se sei-t |)Our jiréparerduclilunire de potassium, et ■^>n recuinmeare l'opération.
Tonlefuis, onjM'ulamélJorfi'bi'aueoup ce procédé en a'
début de Topération une certaine quantité de chaux aux liqueurs. Le calcium prend la place du magnésium, très-abondant dans ces eaux à l'état de chlorure et de sulfate, et de l'hydrate magnésique se précipite. Quant au calcium, il passe à l'état de chlorure et de sulfate; vu l'insolubilité du sulfate calcique, et la présence dans ces eaux du sulfate de sodium, le chlorure de calcium donne lieu à une double décomposition, dont les produits sont du chlorure de sodium et du sulfate de calcium.
Le sulfate de calcium forme un sulfate double de calcium et de sodium (schlot), qui se dépose pendant le schlotage, et lorsque le *salinage est commencé, les liqueurs se trouvent débarrassées des sels magnésiens qui entravaient l'opération.
Si l'on pratique bien ce procédé, qui est dû à M. Berthier, on peut rendre presque nulle la formation des eaux mères.
Enfin, le chlorure de sodium s'extrait aussi de l'eau de mer. Les procédés employés dans les salines sur les côtes de l'Océan diffèrent un peu de ceux en usage dans les salines de la Méditerranée.
Dans l'Ouest, on profite de la haute marée pour amener Peau dans un grand bassin de 800 à 1000 mètres carrés de surface et de 60 centimètres à 2 mètres de profondeur. On laisse séjourner l'eau dans ce bassin assez longtemps pour qu'elle s'échauffe, et pour qu'elle dépose les impuretés qu'elle tient en suspension.
L'eau est ensuite amenée par un canal souterrain dans une série de bassins qui présentent une profondeur de 25 à 45 centimètres, et dont la superficie est à peu près de 400 mètres carrés. Ces bassins communiquent entre eux par de petites ouvertures alternes, et comme, en outre, Pinclinaison en est très-faible, l'eau ne les parcourt qu'avec une extrême lenteur.
Après avoir quitté ce premier système de bassins, l'eau se rend, par le moyen d'une rigole de 160 mètres, dans une seconde série de 8 bassins seulement, dont la superficie totale est un peu moins étendue que celle de la série précédente.
Après avoir parcouru cette seconde série, l'eau passe dans une troisième série formée de 4 bassins, dont la superficie est aussi étendue que celle des 8 bassins réunis de la série qui précède. Ici l'eau est déjà suffisamment concentrée, de petites rigoles latérales lui permettent de se déverser dans des aires placées à droite et à gauche où le sel se dépose.
SULFATE NEUTRE DE SODIUM
> en tas qui présentent la forme d'un tronc de cône 3 calotte sphérique. On recouvre ces tas avec de l'ar- :rver le sel de la pluie, tout en entretenant dans la d*humidité suffisant pour que les sels déliquescents, •ure de magnésium, se liquéfient et s'écoulent dans ée^ à la partie inférieure du tas. Le chlorure de soenu n*est pas pur, il se présente en petits cristaux le purifier et le rendre blanc, il suffit de le laver turée de sel marin qui dissout les impuretés seules, on a comme dans l'Ouest un grand bassin épura- Ties de bassins destinés à févaporation, mais l'eau ^stéme de bassins, au lieu de passer dans le système d dans des puits d'où on la retire au moyen d'une , de manière à accroître févaporation en renouveement la surface. Quand l'eau marque 22" à 24* ait entrer dans les aires où le sel se dépose, el atteint une épaisseur de 15 à 18 centimètres, ou faire même et l'on en fait ensuite des las en forme ue f on recouvre de roseaux.
îuivi dans l'Ouest permet de récolter du sel tous les jue dans le Midi, on ne le récolte que deux ou trois aque campagne.
ii est en cristaux, beaucoup plus blancs et beaucoup celui de l'Ouest.
ires d'où l'on a retiré le sel marin contiennent enels. M. Balard a montré qu'on pouvait en retirer du ssium, mais l'étendue de cet ouvrage ne nous permet son procédé.
du sulfate de potassium des eaux mères des salines dustricUe depuis un petit nombre d'années ; elle ac-iblement la ricliesse de la France.
utre de sodium SO-" qJ^, On prépare ce sel en
dorure de sodium avec de l'acide sulfurique ; de f aique se produit accessoirement dans cette réaction;
Acide Sulfule Acide
Hulfurique. de sudiuui. ciilurhydriquc.
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Cette opération s'exécute dans l'industrie sur une vaste échelle, le sulfate de sodium étant un produit intermédiaire dans la fabrication du carbonate de sodium artificiel. Elle a lieu dans des fours à réverbère, qui sont en communication avec des appareils à condensation pour l'acide chlorhydrique.
Le sulfate de sodium est insoluble dans l'alcool; 100 parties d'eau en dissolvent 50,65 à 32%7 et n'en dissolvent plus que 42,65 à 103". La solubilité de ce sel croît donc de 0' à 33" et décroît à partir de 33** à mesure que la température s'élève, nous avons vu dans les généralités {voir Solubilité) comment peut s'expliquer ce fait curieux.
Le sulfate de sodium est un des corps avec lesquels il est le plus facile d'obtenir des dissolutions sursaturées.
Ce sel se dépose de sa solution aqueuse en gros cristaux pristnatiques à quatre pans terminés par des sommets dièdres. Ces cristaux renferment dix molécules d'eau de cristallisation, leur
formule est : SO»" j ^^, -|- lOH^O.
On peut aussi l'obtenir cristallisé avec des quantités d'eau différentes, en faisant varier la température à laquelle il se dépose de sa solution.
Le sulfate de sodium s'effleurit à l'air en se déshydratant ; lorsqu'on le chauffe, il subit d'abord la fusion aqueuse ; puis son eau de cristallisation s'évaporant, le sel redevient solide. A une température beaucoup plus élevée, il éprouve la fusion ignée.
Le sulfate de sodium est employé en médecine comme purgatif; dans l'industrie il sert à la préparation du carbonate de sodium artificiel.
Bisulfate de sodiam SO^'' j ^jj^, + 2 H«0. Ce sel se préparée
l'aide du sulfate neutre de sodium, comme le bisulfate de polassiuB au moyen du sulfate neutre du même métal. Ses propriétés sont les mêmes que celles du bisulfate de potassium.
Carbonate neutre de sodium CO" q^^ . Le carbonate de so*
dium, point de départ d'un grand nombre de composés sodiqueSt se retirait jadis des cendres des végétaux qui vivent sur les bords de la mer. On le prépare aujourd'hui à l'aide du sulfate, oblenft lui-même, comme nous venons de le voir, au moyen du chlorure
CARBONATE NEUTHE DE SODIUM. i»0
ï>ur transformer le sulfate en carbonate de sodium, on imier de ces sels dans des fours à réverbère elliptiivoir intimement mélangé avec du carbonate de calarbon.
d'abord du sulfure de sodium par la réaction du le sulfate de sodium.
^'loNa + « = ''CO + gjs
Sulfate Charbon. Oxyde Sulfure
de sodium. de carbone. de sodium.
de sodium réagit ensuite sur le carbonate de calcimn, mélange de carbonate de sodium et de sulfure de soluble dans l'eau.
is +
Ca' =
= £ 0* + Ca'S
Pure diiim.
Carbonate de calcium.
Carbonate Sulfure de sodium. de colciiun.
1 par l'eau pour dissoudre le carbonate de sodium et sulfure calcique ; on évapore et l'on fait cristalliser
ces réactions principales, des réactions secondaires 3nt en même temps. Une partie du carbonate de calompose en chaux caustique et acide carboniipie, que convertit en oxyde de carbone. Lorsqu'on reprend par lissoudre le carbonate sodique formé, la chaux s'hysur le carbonate, et produit du carbonate calcique et .'austique.
3 que nous venons de décrire est comm sous le nom eblanc.
ate de sodium qu'il fournit n'est pas pur; pour le pufait une solution concentrée que l'on soumet à l'aclurant de gaz carbonique. Les impuretés restent dissouijeure partie du sel alcalin se dépose à l'état de bicar-
pur, répondant à la formule CO" Qy^ qui se produit
îtion analogue à celle que nous avons exposée à l'occa-
irbonate de potassium.
)natede sodium légèrement chauffé perd de l'anhydride
KàQUET I. — 3* Eu'"'. W
carbonique et de l'eau, et laisse un résidu de carbonate neutre Irés- 'pur, comme le montre l'équation :
Bicarbonate Eau. Anhydride Carbonate
de sodium. carbonique. sodique.
Le carbonate de sodium est insoluble dans l'alcool ; l'eau le dissout : 100 parties de ce liquide en dissolvent 12,1 à 10% 51,7 à 38' et 45,5 à 104". La solubilité de ce sel comme celle du sulfate de sodium, augmente donc d'abord pour décroître ensuite à mesure que la température s'élève (*).
Le carbonate de sodium cristallisé à la température ordinaire renferme 10 molécules d'eau de cristallisation; sa formule
est CO" j qJJ^ + 10 11*0.11 est efflorescent et peut subir, lorsqu'on
le chauffe, la fusion aqueuse d'abord, la fusion ignée ensuite.
Oi>'a
Bicarbonate de S€>diiiiii GO''
Qjl . Nous venons de voir
comment ce sel se prépare ; il existe en nature dans les eaux de Vichy ; la médecine en fait usage.
Sesquiearibonate de sodiam. Certains lacs de Hongrie et d'Amérique renferment un carbonate de sodium connu sous le nom de mitron ou de sel de trôna et qui a pour formule
(co'is)',(coi2a)+2H^
Hydrate de nodlain n j 0. L'hydrate de sodium se prépare
à l'aide du carbonate de sodium, comme l'iiydrate de potassium, au moyen du carbonate de potassium. C'est une base puissante qui a les mêmes propriétés et les mêmes usages que l'hydrate de potassium. On distingue Tl^ydrate de sodium (soude caustique) brut ou à la chaux, et l'hydrate de sodium à l'alcool.
Asotate de sodiam ^«^ 0. L'azotate de sodium (niti^
cubique) forme des gisements considérables au Pérou. U cristallise en prismes rhomboédriques transparents; sa saveur est fraîche et piquante, il est un peu déliquescent, ce qui empêche d'en faire de la poudre; 100 parties d'eau en dissolvent 25 p. à -f-10* et 318,5
C) Oea nombres s'appliquent au carbonate supposé anhydre.
RATE DE SODIUM
est soluble dans Falcool. Ses propriétés se confondent ie Tazotate de potassium.
>loyé à ia fabrication du salpêtre et à la fabrication de que.
Bo" I g:
Bo"' ! ONa le sodiiim (V 4- 10H*0 = Bo*Na«0' 4- 10H«O.
Bo"' ONa
Bo" { g.
le borax que l'on consommait en Europe provenait en évaporation de l'eau de certains lacs de l'Asie. On le sOus le nom de tinkal ; il correspondait à la formule ciprésentait sous la forme de prismes, irs, on prépare artificiellement le borax ; le borax arenferme que 5 molécules d'eau de cristallisation et [1 octaèdres.
bndu dissout les oxydes métalliques, et sa viscosité lui i'agir comme un vernis, il préserve de l'oxydation les ivec lesquelles on le chauffe à une température élevée. 3la que le borax maintient la surface des métaux bien ^u'il rend si facile la brasure du fer avec le cuivre, et certains alliages.
îst également utilisé comme fondant dans les essais au en dissolvant les oxydes métalliques, il prend, en effet, uleurs caractéristiques. 11 faut dire, toutefois, que sa issoudre les oxydes ne suflirait pas pour qu'on l'emusage. 11 possède une autre propriété qui est absoessairc pour qu'un corps puisse servir de fondant au il subit la fusion visqueuse.
naturel ou tinkal peut être obtenu pur par plusieurs »ns; quant au borax artificiel, voici comment on le
; cuve de bois doublée de plomb et chauffée à la vaiit dissoudre 1200 kilogrammes de carbonate de sollisé dans une quantité d'eau qui, ajoutée à celle proa condensation de la vapeur, ait à peu près un poids )grammes.
PRINOPES DE CHIMIE.
(Jiiand la dissolution est faite, on y ajoute par petites portions 1000 kilogrammes d'acide borique de Toscane. Une vive effervescence a lieu, de l'anhydride carbonique se dégage, et du borate dt* sodium prend naissance.-
C0.ja + 4J
Bo
Bo- 1 g:
Bo"' i ONa = «0"
Bo"' Bo"'
Carbonate de sodium.
Acide borique.
ONa
Borate de sodium.
Anhydride carbonique.
Eao.
Quand la liqueur marque 21" à l'aréomètre Baume, on considère la saturation comme achevée; on laisse alors déposer le tout pendant 24 heures, puis, à l'aide d'un robinet inférieur, on fait arriver le liquide clair dans des cuves de plomb peu profondes où la cristalhsation ne tarde pas à se produire : les cristaux sont d'autant plus volumineux que la cristalhsation est moins rapide. Ils ont la forme de prismes, et renferment 10 molécules d'eau de cristallisation ; cette énorme quantité d'eau que contiennent les cristaux de borax prismatique en rendent le transport assez cher; aussi préfère-t-on le borax octaédrique, qui renferme la nioitif moins d'eau. Pour obtenir le borax sous forme d'octaèdres, il suffit de faire une solution de ce sel marquant 30" ou 52"* à l'arconièln" Baume, et d'abandonner ce liquide à la cristallisation à une leinpérature de 50° à 10\
Le borax a reçu improprement en chimie le nom de borate si>dique; c'est en effet non pas un borate simple, mais le sel disoilique du deuxième anhydride d'un acide tètraborique.
BO'" 1 S
Bo"' 011
Bo"' Oïl
Klll»)
Bo"' 1 OH Bo"' OH
Bo"' j Oll
loii
Bo"'
Acide léVr.\\»orv(\vvc
ILa^w.
1» AvXv^vkido tètraborique
(inconnu V
Vv\\^v.v«sv>s\.
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BciOU „^, „, Bo"!ONa
Bo" on "*• "' Bo"' ONa
Bo" §. ._ Bq"'|J,
2* anhydride Sodium. Hydrogène. Sel di»odiqiie.
de l'acide lélraborique du S* anhydride tûtraboriqno
(inconnu). (borax).
Hjposalflte de sodium SO^ j ^v^. Nous avons vu, en nous occupant des acides du soufre, que ce sel s'obtient en faisant bouillir du sulfite neutre de sodium avec du soufre, filtrant et faisant cristalliser. Quant au sulfite neutre qui sert à cet usage, on peut le préparer en divisant en deux une solution de soude caustique, sursaturant une partie par un courant de gaz anhydride sulfureux, et ajoutant ensuite l'autre partie.
V Najo + 80» = SO'IJJ»
Soude Anhydride Snlfile acide
caustique. sulfureux. de sodium.
SO'jgil'a + Na|o = S0»j0£ + jjjo
Sulfite acide Soude Sulfite neutre Eau.
de sodium. caustique. de sodium.
L'hyposulfite de sodium cristallise en cristaux volumineux, il est amer, se dissout fort bien dans l'eau, et est insoluble dans l'alcool. Ses cristaux renferment de l'eau de cristallisation ; sous l'influence de la chaleur, il subit d'abord la fusion aqueuse, puis devient anhydre , et se convertit finalement en un mélange de sulfate et de pentasulfure de sodium.
Hyposulfito Pentasulfure Sulfate
de sodium. de sodium. de sodium.
Traité par un acide, l'hyposulfite de sodium donne lieu à un déf(agement d'anhydride sulfureux et à un dépôt de soufre :
llyposultite
Acide
Sulfate
de sodium.
sulfuriquc.
de sodium.
'(lll»)
Anhydride
Soufre.
Bulfureux.
La solution de l'hyposulfite de sodium dissout les chlorure, bromure et iodure d'argent, propriété qui l'a fait employer en photographie ; ce sel sert aussi à la conservation de préparations anatomiques.
C'est un puissant réducteur.
Hypochlorite de sodiâm. ClNaO. Ce sel n*est pas connu à l'état de pureté, mais on prépare un mélange de chlorure de sodium et d'hypochlorite de sodium par un procédé identique à celui dont on se sert pour obtenir l'eau de Javelle. Ce mélange, appelé chlorure de soude ou liqueur de Labaraque, a les mêmes propriétés et les mêmes usages que l'eau de Javelle. C'est un décolorant et un désinfectant.
Caraeières des sels sodiqaes. Les sels sodiqiies se reconnaissent aux caractères suivants :
l** Leurs solutions ne sont pas précipitées par les carbonates alcalins, ce qui les rapproche des sels de potassium;
2" Leur sulfate cristallise avec de l'eau de cristallisation et est efflorescent ; il en est de même du carbonate ;
3" Le tétrachlorure de platine ne précipite~pas les sels de sodium, môme en présence de l'alcool éthéré ',
4" Les sels de sodium ne sont jamais précipités par les acid»*s tnrtrique, perclilorique et hydrofluosilieique ;
Cf Ils donnent un précipité blanc cristallin, avec le bimétanlimoniato do potassium. Ce réactif doit être bien exempt d'alc.ili libre, sans quoi le précipité ne se forme qu'après un temps assez long ;
G° L'acide périodique donne, aussi, avec les solutions coikviitrées des sels de sodium, un précipité de periodate de sodiimi.
LITHIUM, RUBIDIUM, CÉSIUM.
Ces trois métaux ont par eux-mêmes trop peu d'importance pour que leur étude puisse trouver place dans un ouvrage comme celui-ci. Nous dirons seulement quelques mots de la méthode analytique qui a permis à MM. Bunsen et Kirchhoff de soupçonner l'existence des deux derniers et qui les a guidés dans les opératiojîs auxquelles ils ont eu recours pour les isoler. Cette méthode a reçu le nom de spectroseoT^'ve.
ARGENT
On sait que lorsqu'on décompose par un prisme un faisceau de lumière blanche, on obtient les diverses couleurs de l'arc-^n-ciel. On donne à l'ensemble de ces couleurs qui passent graduellement les unes dans les autres, le nom de spectre continu.
Lorsqu'on place dans la flamme non éclairante d'un bec Bunsen un composé métallique volatil, un chlorure, je suppose, la flamme prend une coloration particulière, et donne un spectre discontinu, formé de raies parfaitement distinctes et diversement colorées. La couleur et la disposition des raies produites par un métal étant toujours les mêmes et tout à fait caractéristiques pour ce métal, on peut, à l'examen du spectre que fournit une matière donnée, connaître les métaux qu'elle contient.
Or MM. Bunsen et Kirchhoff ayant trouvé dans le spectre fourni par le résidu de l'évaporation de certaines eaux minérales, des raies qui n'appartenaient à aucun des métaux connus, soupçonnèrent l'existence d'un ou deux nouveaux métaux, et ils purent isoler le césium et le rubidium.
Dans les expériences qui eurent pour but la séparation de ces corps, la spectroscopie leur servit encore de guide. Lorsqu'ils soumettaient leur matière à des réactions qui divisaient en divers groupes les substances contenues, le spectroscope indiquait dans lequel de ces divers groupes se trouvait le corps cherché.
Le rubidium et le césium ont des propriétés très-voisines de celles du potassium, mais sont encore plus électro-positifs que lui.
ARGENT
Poids atomique = 108 Poids moléculaire = 216
L'argent existe dans la nalure à l'état natif, mais en trop faible quantité pour pouvoir suffire au besoin de la consommation. C'est de son sulfure que l'on extrait le plus ordinairement ce métal.
Les opérations métallurgiques que cette extraction nécessite, sont trop compliquées pour que nous puissions en parler avec détails. Le sulfure d'argent est transformé en chlorure double d'argent et de sodium sur lequel on fait agir le mercure. Le mercure passe alors à l'état de chlorure et met en liberté l'argent, avec lequel il forme un amalgame ; de cet amalgame, on retire l'argent par volatilisation. D'autres fois, on précipite Vargeul à^ ?»qyv Ov:\w>\\.^
par le fer et l'on agite ensuite la masse avec du mercure, pour produire l'amalgamation.
Dans le premier de ces procédés qui n'est autre que la méthode américaine, l'amalgamation et la réduction marchent de front et toute l'opération se fait à froid; dans le second, qui est pratiqué à Freyberg en Allemagne, l'amalgamation et la réduction sont deux opérations séparées et la chloruration se fait à chaud.
L'argent paraît blanc, bien qu'il prenne une couleur jaune lorsqu'on fait réfléchir plusieurs fois un même rayon de lumière à sa surface. Son éclat est remarquable. Il occupe le second rang parmi les métaux pour la malléabilité. For occupant le premier ; il est également très-ductile et assez tenace.
L'argent entre en fusion à environ 1000* centigrades. Lorsque
après l'avoir fondu, on le laisse refroidir lentement, il cristallise
en octaèdres volumineux. On peut le distiller à l'aide du chalumeau
à gaz oxygène et hydrogène ; ses vapeurs sont d'une couleur verte.
La densité de l'argent est de 10,47.
L'argent fondu dissout de l'oxygène qui se dégage dès que sa température s'abaisse. C'est là une simple dissolution de l'oxygène dans l'argent liquide et nullement une combinaison ; il suffit que l'argent soit allié à un peu d'or ou de cuivre pour qu'il perde la propriété dont nous parlons.
L'argent est naturellement mou, il acquiert une dureté plus grande lorsqu'on l'allie au cuivre. C'est ce qui fait que dans les arts on le combine à de faibles quantités de ce dernier métal pour pouvoir le travailler plus commodément. Les proportions de cuivro qui peuvent être ajoutées à l'argent sont fixées par la loi.
Ainsi, les pièces de 50 centimes, d'un et de deux francs sont au titre de 850/1000; les pièces de 5 francs au titre de 900 lOm) c'est-à-dire renferment 900 parties d'argent pur sur 1000. La loi admet une tolérance de 3/1000 au-dessus et de 5/1000 au-dessous. Les médailles sont au titre de 950/1000 avec les mômes toK^ rances que pour les monnaies.
Pour les ouvrages d'orfèvrerie, il y a deux titres légaux : !«' titre de 950/1000, et le litre de 800/1000; pour chacun la loi admet une tolérance de 5/1000 au-dessous, et ne fixe pas de limil? au-dessus.
L'argent ne s'oxyde à l'air, ni à chaud, ni à froid, mais il s'oxy<lo en présence de l'oxygène ozonisé.
CHLORURE D'ARGENT
L'acide sulfliydrique noircit l'argent; il se produit dans ce cas du sulfure d'argent et de l'hydrogène.
Argent. Acide Hydrogène. Sulfure
sulfhydrique. d'argent.
L'acide sulfurique n'attaque l'argent que s'il est concentré et bouillant; il se produit de l'anhydride sulfureux et du sulfate d'argent :
K^ï:!»-) * îi! = ^l»- + KSI») * ^
Acide Argent. Sulfate Eau. Anhydride
sulfurique. d'argent. * sulfureux*
L'acide azotique attaque l'argent à froid et surtout à chaud avec production d'azotate d'argent, d'oxyde azotique et d'une certaine proportion d'anhydride azoteux :
'm") - Kiii) = «rsi»)
Acide Argent. Azotate
azotique d'argent.
+ 4(5 jo) + 2AzO
Eau. Oxyde azotique.
An rouge l'argent décompose l'acide chlorhydrique en formant du chlorure d'argent et mettant de l'hydrogène en liberté :
Jii + «(SI) = m + K^i)
Argent. Acide Hydrogène. Chlorure
chlorhydrique* d'argent.
Le contact prolongé de l'argent avec une dissolution de chlorure de sodium donne lieu à la formation d'une certaine quantité de chlorure double d'argent et de sodium qui se dissout, et la liqueur devient alcaline.
COMBINAISONS DE l'aRGENT AVEC LES MÉTALLOÏDES NONATOMIQUES.
L'argent forme avec chacun de ces corps un seul composé. On connaît le chlorure, le bromure, l'iodure et le fluorure d'argent.
Chlorure d'arn^ent ^rj- Le chlorure d'argent existe dans la
nature cristallisé en octaèdres; comme il est insoluble, on peut
l'obtenir facilement en précipitant la dissolution d'un sel d'argent par de l'acide chlorhydrique, ou par un chlorure soluble.
AzO'-JQ . Hl __ Ag) AzOMq
Ag(^ ^ Cl! — CM ^ H ("
Azotate Acide Chlorure Acide
d'argent. chlorhydrique. d'argent. azotique.
Le chlorure d'argent forme alors une masse blanche caillebotée.
Le chlorure d'argent est absolument insoluble dans l'eau pure. A 10% l'eau salée en dissout les j^, du poids du sel qu'elle renferme, à 18*» î^^, à 100» j^o, à 0-» presque pa&.
Le chlorufe d'argent se dissout très-bien dans l'hyposulfite de sodium, le cyanure de potassium et l'ammoniaque ; l'acide chlorhydrique le dissout aussi, mais en trés-faible quantité. - Par évaporation de sa solution ammoniacale ou chlorhydrique, le chlorure d'argent cristallise en octaèdres identiques aux cristaux naturels.
Les rayons chimiques du spectre agissent fortement sur le chlorure d'argent; aux rayons directs du soleil, ce sel devient immédiatement violet, à la lumière diffuse, la coloration est plus lente à se manifester; dans la lumière rouge ou dans la lumière jaune qui ne renferment pas de rayons chimiques, le chlorure d'argent se conserve blanc comme dans l'obscurité.
A 260° le chlorure d'argent fond ; par le refroidissement il prend l'aspect de la corne, et présente assez peu de dureté pour qu'on puisse le couper avec un couteau ; son aspect lui avait fait donner le nom d'argent corné, A une très-haute température, il donne des vapeurs.
L'hydrogène naissant réduit le chlorure d'argent à froid, et l'hydrogène libre le réduit à chaud ; dans ce dernier cas, toutefois, des traces de chlorure échappent toujours à l'action réductrice, ainsi que M. Lieben s'en est assuré; ce qui fait que tous les procédés analytiques fondés sur cette réduction sont incorrects.
Lorsqu'il n'est pas fondu, il est réduit par le fer et par le zinc. Si on fait un petit tas de chlorure d'argent humide, et qu'on mette au centre une barre de fer, la réduction marche petit à petit du centre à la périphérie, et finit par atteindre cette dernière. Le mercure réduit aussi le chlorure d'argent et le protochlorure de cuivre jouit également de cette propriété.
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Cu'Cl» + 2AgCl =. 2CuCl* + ^l\
Protochlorure Chlorure Bichlorure Argent,
de cuivre. d'argent. de cuivre.
Lorsqu'on fait bouillir du chlorure d'argent avec une dissolution concentrée de potasse, il se forme de l'oxyde d'argent; si l'on ajoute du sucre à la solution une réduction a lieu et l'on obtient de l'argent extrêmement pur.
Chauffé au rouge blanc avec du carbonate de potassium et du sel marin, le chlorure d'argent se réduit et donne un culot d'argent métallique. Le sel marin sert de fondant.
Chlorure Carbonate
d'argent. de potassium.
8 1 + Kiil) - il I)
Anhydride Oxygène. Argent, Chlorure
carJbonique. de potassium.
Les sulfures métalliques, surtout ceux des métaux électro-positifs, font la double décomposition avec le chlorure d'argent.
Bromure d'argent n^ (* Le bromure d'argent se rencontre à
rélat naturel, et peut être obtenu par les mêmes procédés que le chlorure dont il partage presque toutes les propriétés; il se distingue du chlorure par une moindre solubililité dans l'ammoniaque, et par l'action que la lumière exerce sur lui ; préparé à l'abri des rayons lumineux chimiques, il est blanc, mais l'exposct-on à la lumière diffuse du jour, il devient instantanément jaunâtre et conserve cette teinte sans altération, quelle que soit l'intensité de la lumière à laquelle on l'expose ensuite.
On peut l'obtenir cristallisé sous la forme d'un solide à 24 faces dérivé de l'octaèdre, mais seulement par l'action de l'acide bromhydrique sur l'argent divisé ; il ne cristallise pas par l'évaporation spontanée de sa solution dans l'ammoniaque.
lodore d'argent ? . L'iodure d'argent se prépare comme le
chlorure et le bromure, et existe comme eux à l'état naturel ; il est à peine soluble dans l'ammoniaque, la lumière l'altère avec une extrême facilité, en le faisant virer de la teinte jaunâtre qui est sa couleur naturelle, au bistre, puis au noir.
En faisant agir Facide iodhydrique sur l'argent très-divisé, on obtient Tiodure argentique cristallisé en prismes hexagonaux.
COXBIHAISOIIS DE L*ARGE!<iT AVEC LES MÉTALLOÏDES DIAT0MIQDE3.
Avec le soufre, l'argent ne forme qu'un seul sulfure qui cw^ respond à la formule Ag*S; avec l'oxygène, il forme trois composés : le sous-oxyde Ag*0, le protoxyde Ag*0 et le bioxyde Ag*0*; de ces trois oxydes, le protoxyde seul présente qfuelque intérêt.
Salfiire d'arn^ent a| | S» ^ sulfure d'argent se rencontre, i
l'état naturel, cristallisé dans le système cubique. C'est le principal minerai d'argent; on l'obtient artificiellement en précipitant un sel d'argent par l'acide sulfhydrique :
Azotate Acide Acide Sulfure
d'argent. sulfhydrique. azotique. d'argat
Le sulfure d'argent est noir; lorsqu'il a été fondu ou fortement chauffé, il prend un aspect métallique ; le sulfure naturel a toujours ce dernier aspect. Sa densité est égale à 7,2.
Soumis au grillage, le sulfure d'argent perd de l'anhydride sulfureux, et laisse de l'argent métallique; grillé avec du sel marin, il passe à l'état de chlorure; il subit la même transformation lorsqu'on le laisse pendant longtemps avec du bichlorure de cuivre.
Protoxyde d'argent . ^ 0. On obtient cet oxyde sous la forme
d'une poudre brune et pesante, lorsqu'on précipite un sel d'argent parTliydrate de sodium ou de potassium. Il devrait, dans (v
A fr\
cas, produire un hydrate g 0; mais cet hydrate n'étant pas stable, c'est (lu protoxyde qui prend naissance.
Azotate Ilydrate
d'argent. potassique.
Azolalo Protoxyde Enii.
de potassium. d'argent.
L'oxyde d'argent se décompose facilement en oxygène et argent
AZOTATE D'ARGENT
métallique, lorqu*on le chauffe. C'est un anhydride basique assez
puissant, il 'se dissout dans le^ acides en formant des sels bien
caractérisés. L*eau en dissout j—, assez pour prejidre une légère
réaction alcaline et pour décomposer les sels haloïdes solubles et
les phosphates.
Lorsqu'on fait digérer l'oxyde d'argent avec l'ammoniaque, on
obtient un composé détonant , dont la formule n'est pas encore
sûrement déterminée. Les uns considèrent ce corps (argent fulmi-
Ag) nant) comme répondant à la formule H[ Az, d'autres croient que
Ag) c'est un azoture triargentique Ag) Az,
Aff)
ci'
Asotate d'argent \„ j 0. L'azotate d'argent se prépare en faisant dissoudre de l'argent dans de l'acide azotique bouillant. Si l'argent employé est pur, l'azotate l'est aussi ; si l'argent renferme du cuivre comme celui des monnaies ou de la joaillerie, l'azotate d'argent est mêlé d'azotate de cuivre. Le meilleur procédé de purification consiste alors à évaporer à siccité et à fondre le résidu en ayant soin de le maintenir fondu pendant quelque temps. L'azotate de cuivre se décompose en oxyde de cuivre et en produits volatils et si la température n'est pas trop élevée, la plus grande partie de l'azotate d'argent reste intacte ; de temps à autre, on prend avec une baguette une faible portion de la masse, on la dissout dans l'eau, on filtre et l'on ajoute de l'ammoniaque à la liqueur. Tant que ce réactif produit une teinte bleue, il reste de l'azotate de cuivre intact; lorsque l'ammoniaque n'a plus d'action, la décomposition de ce sel est complète.
On dissout alors toute la masse dans l'eau après avoir laissé refroidir, on filtre pour séparer l'oxyde de cuivre, et l'on concentre fortement la solution ; l'azotate d'argent cristallise par le refroidissement de la liqueur. On peut aussi évaporer à siccité, fondre le sol et le couler en plaques sur une assiette de porcelaine, ou en bâtons dans un petit moule de fer forgé ; sous cette dernière forme, il est employé comme caustique superficiel par les médecins, qui lui donnent le nom de pierre infernale.
Au lieu de décomposer l'azotate de cuivre comme nous venons de» le dire, il est plus simple, dans les laboratoires, de traiter le
mélange des deux sels par un chlorure soluble qui précipite Pargenl seul à l'état de chlorure. Ce chlorure bien lavé et desséché est ensuite chauffé au/ouge blanc dans un creuset, après avoir été mélangé avec du carbonate de potassium et du sel marin ; il se forme ainsi un culot d'argent très-pur qu'on retire du creuset en brisant ce dernier après refroidissement. Ce culot dissous dans l'acide azotique fournit de l'azotate d'argent très-pur.
L'azotate d'argent cristallise en belles lames rhomboîdales, surtout par l'évaporation de ses solutions acides ; ses cristaux sont transparents ; fondu, il présente l'aspect d'une masse blanche î structure cristalline.
Comme l'azotate d'argent se décompose par la chaleur en donnant de l'argent métallique, il devient noirâtre après avoir subi des fusions répétées. Or, lorsqu'on coule ce sel en bâtons, il y a toujours des résidus que l'on fond une seconde et même une troisième fois, ces résidus prennent alors la couleur noirâtre que présente souvent la pierre infernale.
La solution d'azotate d'argent est décomposée par l'hydrogène, comme elle le serait par un métal, tel que le zinc : de l'acide a»tique prend naissance et de l'argent se dépose, seulement h réaction est assez lente.
fSi«) - !!l, - fT|o) -
As Ag
Azotate Hydrogène. Acide Argent,
d'argent. azotique.
L'azotate d'argent est décomposé par les substances organiqut^s sous rinflucnce de la lumière. Aussi noircit-il la peau, et sort-il à marquer le linge et à teindre les cheveux ; les taches qu'il fonu»* sur la peau disparaissent, si on les lave immédiatement av»Y iiii' solution de cyanure potassique. Quant aux caractt'^res, dits incflacables, qu'on trace sur le linge avec l'azotate d'argent, il siLlil pour les faire disparaître, de les soumettre à l'action de l'eau «le chlore jusqu'à ce qu'elles .soient blanches, et de les laver ensuite à l'eau ammoniacale et à l'eau pure.
Les médecins emploient l'azotate d'argent à l'intérieur, coiunii' anti-épiloptiquc. Mais les malades qui le prennent doivent se teuiri l'obscurité, sans quoi leur peau prend une couleur bronzée.Les rê>ultats que l'on obtient par ce médicament sont d'ailleurs douteux.
Caractères dea seU d'argent. Les sels solubles d'argent x' reconnaissent aux cîVYacVètTe^ ^xùn^wV^ \
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!• Ils sont toujours incolores quand il n'entre dans leur composition les éléments d'aucun acide coloré ; ils noircissent généralement à la lumière.
2" L'acide chlorhydrique et les chlorures solubles produisent dans leur dissolution un précipité blanc cailleboté de chlorure d'argent qui n'est point attaqué par les acides, mais qui se dissout très-facilement dans Tammoniaque, le cyanure de potassium et l'hyposulfite de sodium ; ce précipité prend une teinte violette à la lumière.
3"* Les arsénites et les phosphates solubles y déterminent la formation d'un précipité jaune clair d'arsénite ou de phosphate d'argent solubles dans l'ammoniaque et dans les acides.
4» Les arséniates y produisent un précipité rouge brique d'arséniate d'argent.
5* L'hydrogène sulfuré y fait naître un précipité noir de sulfure d'argent insoluble dans le sulfhydrate d'ammoniaque, que l'acide azotique concentré transforme facilement en azotate d'argent.
6* Les alcalis fixes donnent en présence des sels d'argent un précipité brun d'oxyde d'argent. Ce précipité mis en contact avec l'ammoniaque devient noir et acquiert des propriétés explosives.
7° Les iodures solubles transforment les sels solubles d'argent en iodure d'argent qui se précipite. Cet iodure est jaunâtre, trèsaltérable à la lumière, presque insoluble dans l'ammoniaque, mais fiieilemont soluble dans l'hyposulfite de sodium et le cyanure de potassium. L'acide azotique bouillant le décompose lentement avec formation d'azotate d'argent et dégagement de vapeurs violettes d'iode.
APPENDICE AUX MÉTAUX MONATOMIQUES
€k»iiiblnalaons ammoniacales. Nous avons vu, en nous dupant de l'ammoniaque, que le résidu AzH* (ammonium), peut frictionner comme un métal monatomique ; les composés de to sidical sont nombreux, les plus importants et les seuls que nous itidierons sont les suivants :
MoncMalfure et anlfliydrate d'ammonium. Lorsqu'on nièle une basse température deux volumes d'acide sulfhydrique et ^atre volumes de gaz ammoniac bien sec, il se produit un corps
i^istallisé très-instable qui est le monosulfurc aiumomcça^ kiî^*' v '
Si, au contraire, on mêle volumes égaux de ces deux gaz, on obtient un produit jaune qui n'est autre que le sulfhydrate d'ammonium
* ^ jj S. Sous rinfluence de la chaleur il se volatilise très-facilement, en subissant la dissociation en ses générateurs AzH* et H*S, qui se combinent de nouveau lorsqu'on refroidit la vapeur.
Ces composés ne sont employés qu'en solution aqueuse ; pour les préparer, on étend d'eau de l'ammoniaque et Ton sursature avec de l'acide sulfhydrique ; il se forme ainsi du sulfhydrate d'ammonium
«JS + AzH^ = A^;*JS.
Acide Ammoniaque. Sulfhydrate
sulfhydrique. d*ammonium.
Ajoute-t-on à ce sulfhydrate une quantité d'ammoniaque égale à celle qui a servi à le préparer, il se transforme en monosulfure.
ÀzHMo _i- A.H3 -_ AzH*U H r + AzH' = ^^jj,jS
Sulfhydrate. Ammoniaque. Sulfure
d'ammonium. d'ammonium.
Ces sulfures ont la propriété de précipiter la plupart des dissolutions métalliques, et sont par ce motif fort utiles dans l'analyse minérale.
Chlorure d*aiiunoiilam ri {• Le gaz ammoniac et l'acide
chlorhydrique s'unissent à volumes égaux pour constituer du chlorure d'ammonium. •
AzH3 + ^j ~
ÂzHM
Gaz Acide
Chlorure
ammoniac, chlorhydrique.
ammonique.
Mais ce n'est point ainsi qu'on obtient ordinairement ce sel.
Autrefois on le préparait en chauffant dans des fioles de verre 1» suie provenant de la combustion de la fiente des chameaux ; le. chlorure ammonique se volatilisait et venait se sublimer sur les parois supérieures des fioles qui étaient froides ; on le retirait ensuite en brisant les fioles.
De nos jours on prépare le chlorure d'ammonium en saturant par l'acide chlorhydrique les eaux de condensation des usines à gaz, celles qui proviennent de la distillation des matières animales,
CHLORURE D'AMMONIUM
cl les urines provenant des vidanges. Toutes ces matières contiennent, en effet, du carbonate ou du sulfhydrate d'ammonium.
Lorsque l'acide chlorhydrique est trop cher, on traite ces eaux par le sulfate calcique ; une double décomposition s'opère : du carbonate de calcium se précipite, et du sulfate d'ammonium reste dissous. On décante la solution de ce nouveau sel, et lorsqu'elle est concentrée à 19 ou 20 degrés Baume, on y ajoute du chlorure de sodium en faisant bouillir ; une seconde décomposition se produit : du sulfate de sodium et du chlorure d'ammonium prennent naissance, et la majeure partie du sulfate sodique se dépose pendant l'évaporation. Lorsque ce sel cesse de se déposer, on laisse refroidir la solution ; comme alors la solubilité du chlorure ammonique décroît, tandis que jusqu'à 33", celle du sulfate de sodium augmente, le chlorure amnjonique se dépose seul.
Le sel obtenu de cette manière est ensuite sublimé et livré au commerce sous forme de pains. Le chlorure d'ammonium, connu dans le commerce sous le nom de sel ammoniac, cristallise en petits cubo-octaédres qui s'enchevêtrent de façon à simuler des aiguilles flexibles.
Lorsqu'on le chauffe il se volatilise sans fondre, à moins qu'on ne le soumette à une pression supérieure à celle de l'atmosphèrq. Le chlorure d'ammonium subit la dissociation lorsqu'il se volatilise ; sa vapeur est formée par "un mélange d'ammoniaque et d'acide chlorhydrique
AzII*CI = ÂzIP-fIlCl;
ces deux composés régénèrent le chlorure ammonique lorsqu'on condense la vapeur, de telle sorte que ce sel parait se volatiliser sans décomposition.
L'alcool absolu le dissout fort peu, il se dissout au contraire dans à peu près son poids d'eau bouillante, et dans 2,7 parties d'eau froide ; il abaisse beaucoup la température en se dissolvant dans l'eau.
Les oxydes alcalins et alcalino-terreux décomposent le chlorure ammonique : de l'ammoniaque se dégage, et un chlorure métallique prend naissance.
^(^^Cll) "^ ^^"^ = ^^^^* + 2AzIls-hII«0
Chlorure Oxyde Chlorure \m«\oiùa<\v\<i. 'îaw.
ammonique. de calcium, de calcium.
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Sulfate d'ammoiiliiiii SO^'^ OÂzH^' ^^^^ avons tu comment ce sel se fabrique en grand ; on le purifie en le grillant légèrement pour détruire les matières organiques dont il est souillé, et le faisant de nouveau cristalliser.
Le sulfate ammonique se présente en cristaux incolores, isomorphes avec ceux de sulfate de potassium ; il se dissout dans deux parties d'eau froide et dans une partie d'eau bouillante, fl résiste à la température de 480% sans se décomposer ; au delà de cette température, il se détruit, et si l'on chauffe assez, il se transforme entièrement en produits volatils ; le sulfate d'ammonium étant le moins cher des sels ammoniques, est devenu inh portant en agriculture comme source d'azote.
Carbonates d'ammonluin. Le carbonate d*ammonium neo-
tre CO" Q A 2H* ^'^^^ P^^ connu à l'état solide ; on n'a pu l'obtenir qu'en dissolution. On prépare le carbonate du commerce qui e«l formé en grande partie de sesquicarbonate (CO')s(AzH*)*H* encbaitf' fant dans une cornue de fonte un mélange de craie (carbonate Je calcium) et de sulfate ammonique; le carbonate d'ammonium, qui est volatil, vient se condenser dans les parties froides de l'apparei).
11 a l'aspect d'une masse blanche, translucide, à texture tibrouse; son odeur est franchement ammoniacale, il présente un»» réaction alcaline.
Une solution de ce sel sursaturée par de l'anhydride carbonique, laisse déposer des cristaux de bicarbonate inaltérables à l'air
CO" ) qui ont pour formule Azll* 0*.
Une solution du carbonate d'ammonium commercial dans l'ara-
moniaqno concentrée, laisse déposer au bout de quelques temps le sesquicarbonate en cristaux prismatiques volumineux delà formule (C05)"'(\zin)*H- -f- 211*0. Comme on ne conçoit guère corameni une telle molécule peut être constituée, il y a lieu de croire que le sesquicarbonate d'ammonium n'est pas un vrai comjwsé atomique, et qu'il est formé par la réunion de deux molécules '!'' bicarbonate ammonique avec une de carbonate neutre.
/ CO" \ \ (C05)-^(AzH*)*II* = 2/azH» 0«J -f- (Azi|4)i'|f-
Sesquicarbonate \i\tAv\^ïvvi\.c ^^vlvonate noulro
d'ammonium. A'wtxtcwycvvvvKv. ^^vesv^^vsiv.
CARACTÈRES DES SELS AMMONIACAUX
Quant au carbonate du commerce, il paraît être constitué par un mélange de bicarbonate et de sesquicarbonate, ou plutôt par un mélange de carbonate acide et de carbonate neutre, contenant plus de carbonate acide que le sel connu 3ou3 le nom de sesquicarbonate,
Asolate d ammoniiuii ^^i ^' On obtient ce sel en saturant
le l'ammoniaque ou du carbonate ammonique par de l'açidc azotifue, et évaporant lentement la solution.
L*azotate d'ammonium cristallise en prismes hexagonaux semilables à ceux du salpêtre, et qui contiennent 12 pour 100 d'eau le cristallisation. Ce sel a une saveur piquante, l'eau bouillante en lissout son propre poids, et l'eau froide la moitié de son poids mviron ; en se dissolvant dans l'eau, il produit un abaissement *4>nsidérable de température; cette propriété peut être utilisée K)ur fabriquer de la glace artificielle. L'alcool ne le dissout pas.
Soumis à l'action de la chaleur, l'azotate d'ammonium se dé- ^mpose en eau et oxyde azoteux :
SI» = KSI») - 5:1»
Azolalc Eau. Oxyde
d'ammonium. ajotcux.
li*azotate d'ammonium se trouve dans les eaux pluviales.
Caractères des sels ammoniacaux. Ces sels se reconnaislent à la propriété qu'ils ont de dégager de l'ammoniaque sous ^influence des bases. Pour mettre en évidence cette propriété, on elle un fragment de potasse dans un tube fermé par un bout, et 'on y ajoute un peu du sel à examiner, et quelques gouttes l'eau ; dans la partie supérieure du tube on place un papier ?ouge de tournesol mouillé , et on chauffe le tube ; si l'on a un lel d'ammonium, il ne tarde pas à dégager des vapeurs ammoniacales qui bleuissent le tournesol et qui donnent des vapeurs blanches lorsqu'on approche une baguette humectée d'acide chlornydrique. Quand le sel est un peu abondant, on sent même trèsliistinctemcnt l'odeur de l'ammoniaque.
GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTAUX MONATOMIQUES
En qualité de monatomiques, les métaux de ce groupe ne pwvent faire qu'un nombre de combinaisons limité, encore ces combinaisons sont-elles quelquefois instables, comme nousTaycnsTi
pour l'hydrate d'argent g 0.
. On connaît, en dehors de ces combinaisons, qui obéissent m lois de l'atomicité , d'autres composés qui ne semblent pas y obéir ; tel est le chlorure double d'argent et de potassium AgCl,M. dans lequel l'argent se trouve combiné avec trois atomes monatomiques comme lui .
M. Cannizzaro a émis l'idée que de tels corps sont simplanent formés par la juxtaposition de deux molécules différentes ; qu'ils sont plutôt semblables à ceux dans lesquels entre l'eau de cristallisation, qu'aux vrais composés atomiques. M. Kekulé, qui est revenu plus tard sur la même idée, a proposé pour ces corps le nom de combinaisons moléculaires.
L'idée de M. Cannizzaro et de M. Kekulé peut être vraie, mais nous avons vu qu'on peut aussi se rendre compte de l'existence dos chlorures, des bromures et des iodures doubles, en adnietlanl que les métalloïdes halogènes sont triatomiques, et qu'ils fonotionnent dans ces corps avec leur capacité de saturation inaxims. Le chlorure double d'argent et de potassium serait, selon ceWf
hypothèse , ^ Cl^, et sa constitution serait telle que l'indiquf h
formule décomposée suivante :
Cl"' - K'
cr-Ag'
CALCIUM
mercure de Tamalgame ainsi produit. Plus récemment, M. Caron a pu isoler ce métal en décomposant le chlorure de calcium par le sodium, en présence du zinc et à une haute température ; le métal s*obtient allié au zinc, on l'en sépare en soumettant l'alliage à l'action d'une très-forte chaleur, après l'avoir placé dans un creuset de charbon de cornue; ainsi préparé, le calcium contient toujours un peu de fer; il est d'une couleur jaune laiton.
La densité du calcium est de 4,5778. Ce métal n'est pas sensiblement Tolatil.
A l'air humide, il s'oxyde et s'hydrate ; après un certain temps, il est entièrement transformé en chaux éteinte.
Dans l'air sec, il se conserve après s'être toutefois recouvert d*une couche grise qui lui ôte l'éclat métallique.
U brûle difficilement à la flamme du chalumeau à cause de la couche d'oxyde qui se forme immédiatement et qui le préserve d*une oxydation ultérieure.
Le calcium est diatomique ; il est donc capable de s'unir à deux atomes d'un élément monatomique, ou à deux résidus de même atomicité.
Le combine-t-on au chlore, atf brome, à l'iode ou au fluor, on obtient le chlorure Ca^Cl*, le bromure Ca^Br*, l'iodure Ca^P et le fluorure Ca*Fl*; l'unit-onà l'oxhydryle, on obtient l'hydrate de
csdcium ou chaux éteinte Ga'' ^rr
Les deux affinités du calcium peuvent aussi être saturées par les deux afûnités d'un métafloïde diatomique, tel que l'oxygène ou te soufre, comme dans l'oxyde anhydre CaO et dans le monosul- Ture CaS.
Le calcium et l'oxygène, étant diatomiques l'un et l'autre, peuirènt encore se saturer incomplètement et donner le groupe CaO" diatomique, comme l'indique la formule suivante
-Ca^-O"-
qui montre que les deux éléments diatomiques, ne se saturant
réciproquement que par une atomicité, conservent encore chacun
ajne atomicité libre, et que l'ensemble peut fonctionner comme
radical diatomique, auquel je donnerai le nom de calcyle.
Ca" - 0" On connaît l'oxyde de calcyle CaO,0 = \/^ obtenu par l'ac-
310 PRINCIPES DE CHiMlE.
tion de l'eau oxygénée sur la chaux, et le bichlorure de calcyle CaO,Cl2r= Cl - Ca" - O^-Cl, obtenu par l'action du chlore sur le même corps.
Ces composés calcyliques sont remarquables parleur instabilité; tous les corps qui ont une tendance soit à se combiner directement à l'oxyde de calcium, soit à faire avec lui la double décomposition, mettent en liberté l'élément primitivement combiné avec cet oxyde. Ainsi, en faisant agir les acides sur le bioxyde de calcium ou sur le chlorure de calcyle, on met en hberté de l'oxygène ou du chlore et l'on donne naissance à un sel de calcium.
L'hygiène a mis à profit cette propriété du chlorure de calcyle (chlorure de chaux) pour avoir un dégagement constant et lent de chlore ; il suffit pour cela d'abandonner ce composé au contact de l'air, l'anhydride carbonique s'empare de l'oxyde de calcium pour donner naissance à du carbonate de calcium et du chlore se dégage :
CaO ( CIM
+ co« =
Ca'i ^ Clj
Chlorure de calcyle.
Anhydride carbonique. ^
Carbonate Chlore, de r-alcium.
Avant de connaître la diatomicité du calcium, on considérait le chlorure de chaux comme un mélange de chlorure et d'hypochlorite de calcium que l'on écrivait CaCl V CaClO, en attribuant au calcium le poids atomique 20.
Aujourd'hui il est plus simple de considérer ce corps comme du chlorure simple de calcyle ; il est cependant possible qu'il soit formé d'un mélange de chlorure et dliypochlorite de calcium et
Ca") qu'on doive écrire sa formule CaCl*-h rja M^**
Au lieu du calcyle CaO, on peut avoir le sulfocalcyle CaS' et même des radicaux plus sulfurés encore ; ainsi s'expliquent l'existence du bisulfure de calcium Ca"S2 = CaS"S, et celle du penlasulfure du même métal CaS*"S.
Parmi les composés que forme le calcium, les plus importants sont : le carbonate de calcium, l'oxyde de calcium ou chaux, le chlorure de calcium, le sulfate de calcium et les phosphates de calcium.
Chlorure de calcluni Ca'^Cl^. On obtient ce corps en dissol'* vant du marbre blanc dans de l'acide clilorhydriquepur, évaporant
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ueur, fondant le résidu dans un creuset et le cuu- )laque de marbre. Dès que le chlorure de calcium n le concasse, et on le met dans des flacons pendant re chaud, afin qu'il n'ait pas le temps de devenir dorure de calcium se présente alors sous la forme de hes.
isi se contenter d'évaporer à siccité la solution de ce écher ce dernier sans le fondre ; il affecte alors une euse.
îut abandonner au refroidissement une solution conid de chlorure de calcium. Le sel cristallise, dans ce es à six pans terminés par des pyramides à six faces ; ont des hydrates, et ont pour formule Ca^Cl* H- () 11*0. i de calcium fondu ou simplement desséché est anhysont dans l'eau en dégageant beaucoup de 'chaleur ;liquescent ; on s'en sert pour dessécher les gaz, ainsi 3s dans lesquels il ne se dissout pas. Pour les gaz, on orure spongieux et pour les liquides le chlorure fondu.
« do calclnm p „ [ 0*. Ce corps est très-répandu
re, où il existe, soit cristaUisé, soit amorphe et avec agrégation fort variables. Le marbre, l'arragonite, le de, la craie, la pierre à chaux, la calcaire oolithique, nstitués par du carbonate de calcium, ite de calcium se décompose avant de fondre, à moins êche l'anhydride carbonique de se dégager en chaufance dans un vase fermé ; dans ce dernier cas, il fond en se refroidissant : la substance qui se forme est marbre qu'on peut même veiner en y ajoutant des s.
ate de calcium est blanc ; il est à peu près insoluble urc; Ce liquide en dissoudrait, suivant M. Péligot, 0«',02 se dissout dans l'eau chargée d'anhydride carbonicpie )rs à l'état de bicarbonate • Il suffît de faire bouillir ution pour que le carbonate neutre se précipite en s que l*anhydride carbonique se dégage» Cette propriété Qurquoi certaines eaux produisent ces incrustations les stalagmites et ces stalactites que l'on rencontre ottes, etc., etci
PRINCIPES D£ CHIMIE
Le carbonate de calcium est dimorphe ; le spath d'Islande et l'arragonite représentent, en effet, deux variétés de ce corps cristaUisédans deux systèmes différents.
En faisant agir les divers acides sur le carbonate de calcium, on obtient un sel de calcium correspondant à l'acide employé et un dégagement d'anhydride carbonique.
Oxyde de calclam (chaux). On prépare la chaux en calcinant au rouge le carbonate calcique :
— CO* -+- CaO
Carbonate de calcium.
Anhydride Chaux, carbonique.
La 'chaux est blanche. En présence de l'eau, elle foisonne et se
délite en dégageant beaucoup de chaleur ; elle se transforme alors
Ca'' ) en hydrate de calcium ii« 0*. Cet hydrate, sous l'influence de la
chaleur rouge, perd une molécule d'eau et retourne à l'étal de chaux anhydre Ca''0. L'hydrate calcique a reçu le nom de chaui éteinte.
La chaux est blanche et infusible aux plus hautes températures, l'eau la dissout un peu; sa solubilité est moindre à chaud qu'à froid ; 1 partie de chaux exige pour se dissoudre 778 parties d'eau à 15« et 1270 parties d'eau à 100\
L'eau sucrée dissout une grande quantité de chaux ; la solution additionnée d'alcool dépose un composé de chaux et de sucre. La solution de sucrate de chaux se coagule également par la chaleur.
On admet ordinairement que la chaux portée au rouge sombre , favorise la décomposition du gaz ammoniac, mais M. Bonis a re* ; connu qu'il n'y a rien de fondé dans cette assertion. j
La chaux abandonnée à l'air se tranforme en carbonate calcique. Mêlée à des matières siliceuses, comme le sable quarlzeux et môme à des matières non siliceuses, comme la dolomie (carbonate double de calcium et de magnésium), elle donne les mortiers.
La chaux qui renferme de l'argile (silicate d'alumine) a la pro- | priété de durcir sous l'eau. Ce sont de tels mélanges qui constituent les chaux hydrauliques et les ciments. Ces derniers contiennent plus d'argile que les chaux hydrauliques. Quand la chauXt sans contenir de l'argile, contient des substances étrangères, comme la magnésie, elle n'a plus la propriété de foisonner faci-
PHOSPHATES DE CALCIUM
résence de Teau. Ou la nomme alors chaux maigre, 3U à la chaux la plus pure du commerce, qui prend le IX grasse.
aboratoires on obtient la chaux pure en décomposant lu* les calcaires purs, comme le spath dislande ou le c statuaire. Toutefois on est presque toujours obligé 3 la chaux ainsi préparée à un lavage à Feau distillée, rrasser d'une petite quantité de chlorure qu'elle rentes de ealelnm. On connaît trois phosphates de cal-
( ^ I Ca^
p(yr/ Q I ^a
Un phosphate neutre. . . / i ^^''
PO^'
OH PO"' OH
Un phosphate biacide^ . . J J; j Ca"
PO"' OU
ite neutre (PO"')*Ca'0«. Ce phosphate, improprement le nom de phosphate basique, forme la base des os des 1 y est uni à du carbonate de calcium et à une matière 3n trouve des gisements considérables de ce sel dans apatite, phosphorite ) ; on peut l'obtenir artificiellesant un mélange de phosphate alcalin et d'ammoniaque orure de calcium, lavant et dessécliant le précipité qui
hâte neutre de calcium est insoluble dans l'eau ; mais it à la faveur de l'anhydride carbonique. On a voulu insi sa présence dans les végétaux ; selon M. Paul Themtraire, les végétaux absorberaient du phosphate d'amie
moiiiuiii, et des sels de calcium solubles qui donneraient ensuite du phosphate de calcium par double décomposition.
Les acides le font passer à l'état de phosphate acide.
Bouilli avec du carbonate de sodium dissous dans Teau, il donne du carbonate de calcium et du phosphate de sodium.
(PO^'j^Ca-^Oe 4-
SCNa'-O' =
= 2[PO"'(NaO)5]
-+- SCCaO'
Pliosphatc neutre
Carbonate
Phosphate
Carbonate
de calcium.
de sodium.
de sodium.
de calcium.
Phosphate acide de calclam (PO^'j^Ca^U^O^: + 4 H^O. Ce sel s'obtient lorsqu'on précipite une dissolution de phosphate de sodium par une dissolution de chlorure de calcium. On l'appelle improprement phosphate neutre.
Phosphate biacide de calclam (PO"').^Ca''U^. On prépare ce sel en traitant le phosphate neutre par l'acide sulfurique, et reprenant par l'eau, qui dissout le phosphate acide, et laisse le sulfate calcique formé dans la réaction.
{P0'")*Ca506 + 2S0*H« =
= 2S0*Ca -4- (PO"0*CaH*O«
Pliosphatc neutre Acide de calcium. suirurique.
Sulfate Phosphate biacide de Citicium. de calcium.
Ce sel est ordinairement désigné sous le nom de phosphate acide; il sert à la préparation du phosphore et surtout comme engrais daus l'agriculture ; depuis ces dernières années, la fabrication du phosphate acide de calcium se fait sur une vaste échelle ; on traite simplement le phospliate neutre naturel dont on a découvert plusieurs gisements en France, par l'acide sulfurique et on emploie le produit qu'on désigne dans le commerce sous le nom de superphosphate de calcium, tel quel, comme engrais dans l'agriculture. ^ Le traitement par l'acide sulfurique a rendu l'acide phosphorique soluble dans l'eau et par suite très-facilement assimilable par les plantes.
Sulfate de calcium. On rencontre dans la nature du sulfata
de calcium hydraté répondant à la formule ro/^ i^*+ 2H*0; c'esl
le gypse, matière première pour la fabrication du plâtre à bàliiN et du sulfate de calcium anhydre connu en minéralogie sous le nom d'anhydrite. Ce dernier est sans usage.
Le sulfate de calcium hydraté se trouve souvent en cristaux transparents qui ont la forme de fer de lance et qui se cUvenl fa-
STRONTIUM, BARYUM.
Charbon.
Ca"S
cilement. 11 est peu soluble dans Teau et sa solubilité ne varie pas avec la tenîpérature. Sa densité est de 2,31.
A chaud, le gypse perd son eau de cristallisation. Si on ne Ta pas trop fortement calciné, il est susceptible de la reprendre en rormant une pâte liante, qui durcit bientôt. C'est là ce qui constitue le plâtre à bâtir. Trop fortement chauffé, il devient, comme Tanhydrite, incapable de se combiner à l'eau, et par suite ne peut plus être employé à aucun usage. Chauffé avec des corps réducteurs, comme le charbon, le sulfate de calcium perd son oxygène et laisse un résidu de sulfure de calcium :
SO*" Ca"
Suiratc Charbon. Anhydride Sulfure
de calcium. carbonique. de calcium.
Caraetères dlstlnctifs des sels de ealclnm. Les sels de calcium se reconnaissent aux caractères suivants :
i • Les carbonates alcalins les précipitent. Le précipité, qui n'est autre que du carbonate de calcium, se dissout dans une quantité d*eau suffisante, à la faveur d'un courant de gaz carbonique. Mais il se dépose de nouveau par l'ébullition de la liqueur.
2* Les sulfates solubles et l'acide sulfurique les précipitent en blanc, mais comme le sulfate de calcium se dissout dans 500 p. d*eau, on n'obtient pas de précipité avec les dissolutions trèsétendues ; il suffît cependant, dans ce cas, d'additionner les liqueurs d'alcool pour faire paraître le précipité.
5" L'acide oxalique et les oxalates solubles y produisent un précipité grenu d'oxalate de calcium insoluble dans l'eau, l'acide acétique et la solution aqueuse de chlorhydrate d'ammoniaque, mais soluble dans l'acide azotique et l'acide chlorhydrique étendus.
4* L'acide hydrofluosilicique ne trouble pas la dissolution des sels de calcium.
5" Le chlorure de calcium et l'azotate de calcium sont facilement solubles dans l'alcool et colorent la flamme de l'alcool en rouge orangé.
«TRONTlIIin Sr"
Poids atomique du strontium = 87,5 Poids molécul.iire probable =3 87,5
BABYIIin Ba"
Poids atomique du baryum = 157 Poids moléculaire probable = 157
Le baryum et le strontium sont deux métaux qui présentent de
3i0 PRINCIPES DE CHIMIE.
si grandes analogies que nous avons cru ne pas devoir séparer leur étude.
Ces métaux peuvent être préparés au moyen de la pile, par un procédé semblable à celui que nous avons décrit à Foccasion du calcium. Le baryum a été également obtenu par Faction du sodium surToxyde de baryum chauffé au rouge.
Le baryum a une densité de 4 ou 5, et le strontium de 2,5. Le premier de ces métaux est d*un blanc d'argent et le second a une couleur jaune ; ni Tun ni Tautre n'ont une volatilité suffisante pour qu'on puisse les distiller.
Le baryum et le strontium se comportent dans leurs combinaisons comme le calcium. Ils sont diatomiques, et par suite se combinent à un atome d'oxygène ou de soufre ou à deux atomes monatomiques. Ainsi on connaît :
Le protoxyde de baryum ou baryte Ba'O et le protoxyde de strontium ou strontiane Sr'O ;
Les monosulfures de baryum* et de strontium Ba^S et Sr'S;
Les chlorures de baryum et de strontium Ba^Cl- et Sr'Cl*, etc.
En outre, un atome de l'un de ces métaux étant capable de s'unir à un autre atome diatomique en formant un groupe de même atomicité que lui, on peut avoir des oxydes et des sulfures de baryum et de strontium à plusieurs atomes d'oxygène, des oxychlorures, etc. Les seuls connus de ces composés sont le bioxyde de baryum BaO*, qui s'obtient en chauffant le protoxyde au rouge sombre dans un courant d'air; le bioxyde de strontium SrO* que l'on prépare en faisant agir l'eau oxygénée sur le protoxyde, et les oxychlorures BaOCl* et SrOCl*, que, d'après la nomenclature déjà adoptée par nous pour les composés analogues du calcium, nous appellerons chlorure de barytyle et chlorure de stronzvle.
Enfin, le baryum et le strontium peuvent se combiner avec deux oxhydrvles, et donner les hydrates
Ces hydrates prennent naissance dans l'action directe de l'eau sur les oxydes anhydres correspondants, mais ne peuvent point régénérer ces oxydes anhydres par la calcination. Soumis à Faction du chlore, ils perdent de l'eau et donnent les oxychlorures dont nous avons [larlé.
CARACT. DISTINCT. DES SELS DE BARYUM ET DE STRONTIUM
Les principaux minerais de baryum et de strontium sont les sulfates de ces métaux (barytine et célestine), cependant on trouve aussi les carbonates (withérite et strontianite) assez abondamment dans la nature. On peut préparer tous leurs autres composés au moyen des sulfates par le procédé suivant :
Le sulfate est calciné avec du charbon, qui le réduit à l'état de sulfure :
SBa^O* -+- 2C = 2C0« -+- Ba^S
Suirate Charbon. Anhydride Sulfure
de baryum. carbonique. de baryum.
Ce sulfure est ensuite traité par Tacide azotique étendu. 11 se produit un azotate et de l'acide sulfhydrique. L'azotate, calciné dans une cornue de porcelaine, laisse de la baryte ou de la strontiane anhydre (oxyde anhydre de baryum ou de strontium).
La baryte et la strontiane se délitent en présence de l'eau et passent à l'état d'hydrates. Ces hydrates, en réagissant sur les divers acides, peuvent donner tous les sels connus de ces deux métaux.
On peut encore précipiter la solution aqueuse du sulfure de baryum ou de strontium par un carbonate alcalin. 11 se forme ainsi un carbonate insoluble. Ce carbonate permet ensuite de préparer lous les sels possibles. H suffit pour cela de le traiter par les divers Écides.
£nfîn, on peut traiter la solulion du sulfure directement par Tacide dont on veut obtenir le sel.
CArttCtérea dintlnctiCi des sels de barymn et de stronilvni. Les sels de baryum et de strontium se reconnaissent aux caractères suivants :
1* Ils sont précipités par le carbonate d'ammonium, ce qui les distingue des sels alcalins et des sels magnésiens, et les rapproche des selscalciques.
2* Les solutions très-étendues d'acide sulfurique et des sulfates solubles, et même la dissolution du sulfate de calcium, précipitent ces sels. Cette propriété les éloigne des sels calciques, qui ne sont point troublés par la solution du dernier de ces réactifs.
3* Les sels barytiques et stronziques se distinguent entre eux l>ar les réactions de l'acide hydrofluosilicique et de la solution étendue de chromate de potassium, qui précipitent seulement les sels barytiques. Ils se distinguent aussi par la solubilité du chlo*
rure de strontium dans Talcoôl absolu, où le chlorure de bar est tout à fait insoluble, et par la coloration que ces chlon et en général tous les sels barytiques et stronziques un peu ' tils, communiquent à la flamme du bec Bunsen ou à la flamn l'alcool. Les composés barytiques produisentune coloration ? tandis que les sels de strontium colorent la flamme en un rouge cramoisi.
MAGIVÉSIIIIII Mg
Poids atomique = S4 Poids moléculaire probable == 14
MM. Deville et Caron ont obtenu le magnésium par le pro suivant :
On fait un mélange de
Chlorure de magnésium anhydre. . 6 parties.
Sodium coupé en morceaux 1
Fluorure de calcium. .1
Chlorure de potassium 1
On jette ce mélange dans un creuset rougi qu'on rocouvr son couvercle. Quand la fusion est complète, on agite la ^las^ après le refroidissement on brise le creuset, où Ton trouve globules de magnésium qu'on agglomère par une nouvelle fii! Dans cette opération le sodium déplace le magnésium. Le clik de potassium sert à produire un chlorure double pins faciloi attaquable que le chlorure de magnésium pur. Quant au fluc de calcium, il fait l'office de fondant.
La densité du magnésium est de 1,743. Ce métal fond à chaleur modérée et peut être distillé comme le zinc. Ses vaf brûlent à l'air avec un vif éclat. Cet éclat est plus considérable core lorsque la combustion a lieu dans l'oxygène. Le magné brûle aussi dans l'anhydride carbonique, en s'emparant de 1 gène et mettant du charbon en liberté.
Le magnésium pur présente la blancheur et l'éclat de l'ari Il est inaltérable à l'air sec, mais so ternit rapidement à l'air mide. Il se dissout avec facilité dans les acides étendus en (i géant de l'hydrogène, et peut même décomposer l'eau à f Toutefois cette dernière décomposition est fort lente.
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Enfin, le magnésium brûle dans le chlore, et les vapeurs de brome, d*iode et de soufre. Il se combine au rouge directement avec Tazote.
Le magnésium est diatomique ; il peut donner des composés de même nature que le baryum, le strontium et le calcium. On connaît :
Le chlorure de magnésium ... MgCl* Le bromure de magnésium. . . . MgBr*
L'iodure de magnésium MgP
Le fluorure de magnésium MgFl*
L'oxyde anhydre de magnésium. . MgO Le sulfure de magnésium MgS
IOH OH
L'azoture de magnésium Mg^^Az*"'
et divers sels provenant de la substitution du magnésium à l'hydrofçène basique des acides.
Le chlorure, Toxyde, l'hydrate et, parmi les sels oxygénés, le carbonate et le sulfate, sont les seuls composés importants de magnésium.
Chlorure de magnésiam Mg'^Cl^. Lorsqu'on dissout l'oxyde ou l'hydrate de magnésium dans l'acide chlorhydrique, de l'eau et du chlorure de magnésium prennent naissance :
Mg-O + 2(fli) = SJO + Mg'jg
Oxyde Acide Eau. Chlorure
de tnagnégium. chlorhydrique. de magnésium.
3fais dès qu'on évapore la solution et qu'elle arrive à une certaine concentration, une réaction inverse de la précédente se produit, Feau et le chlorure de magnésium se décomposent réciproquement, de l'acide chlorhydrique se dégage, et il reste un résidu d'oxyde magnésique.
Pour obtenir le chlorure de magnésium anhydre, on ajoute du chlorure d'ammonium à la solution de ce sel ; il se forme alors un chlorure double de magnésium et d'ammonium qui peut être évaporé sans subir de décomposition ; lorsque l'évaporation est terminée on élève assez la température pour que le chlorure ammoniquo se volatilise et, finalement, il reste de belles lames blanches micacées de chlorure de magnésium.
Le chlorure de magnésium sert à la fabrication du magnésium et se prépare industriellement.
La présence du chlorure de magnésium dans presque toutes les eaux est cause que l'eau distillée a toujours une légère réaction acide, et contient des traces d'acide chlorhydrique si Ton n'a soin d'ajouter un peu de chaux dans la cucurbite de l'alambic.
Oxyde de mag^ésiam MgO. On obtient l'oxyde anhydre de magnésium en calcinant l'hydrate, le carbonate ou l'azotate de ce métal. C'est ordinairement à l'aide du carbonate qu'on le prépare; on se servirait de l'azotate dans le cas spécial où l'on se proposerait d'obtenir un produit plus dense.
L'oxyde préparé à l'aide du carbonate est extrêmement léger, il porte en pharmacie le nom de magnésie calcinée.
L'oxyde de magnésium est un corps blanc, infusible aux plus hautes températures que nous connaissions, et soluble dans la
proportion de ^^.
L'oxyde de magnésium se dissout facilement dans les acides en formant des sels bien caractérisés. C'est un anhydride basique.
En médecine, la magnésie calcinée sert à dissiper les aigreurs d'estomac ; on l'emploie aussi contre les empoisonnements par les acides de l'arsenic.
Ma"
Hydrate de magnéslam g, 0*. On prépare généralement
ce corps en précipitant un sel de magnésium par la potasse ou la soude.
Mg"
o« + ii\o) = «ï:|o^ -h %
Sulfate i'otassc. Sulfate Hydrate
magnésique. de potassium. de magnésium.
recueillant et lavant bien le précipité. On peut aussi abandonner de la magnésie calcinée en présence de l'eau ; pourvu que la calcination n'ait pas été trop forte, l'oxyde et l'eau se combinent directement :
Mg'O +
Bl»
Oxyde de magnésium.
Eau.
Hydrate de magnésium.
Cet hydrate se rencontre cristallisé dans la nature, mais jusqu'ici on n'a pas pu reproduire artificiellement ces cristaux.
CARBONATES DE MAGNÉSIUM
L*hydrate de magnésium bleuit lentement le papier de tournesol rougi; c'est une base qui fait la double décomposition avec les acides et avec leurs anhydrides ; lorsqu'il est amorphe, cet oxyde attire directement l'anhydride carbonique de l'air.
Sulfate de maf^éslum ^^11 j 0« + TH^O. On prépare généralement le sulfate de magnésium à l'aide de la dolomie, carbonate double de calcium et de magnésium qui abonde dans la nature, et qui est la principale source des composés magnésiques. A cet effet, on traite ce minerai par l'acide sulfurique : il se dégage de l'anhydride carbonique, et il se forme à la fois des sulfates de calcium et de magnésium. Le dernier de ces sulfates étant trés-soluble, tandis que le premier l'est à peine, on les sépare facilement par cristallisation.
On peut aussi retirer le sulfate de magnésium de l'eau de mer ou de certaines eaux minérales.
Le sulfate de magnésium est incolore ; sa saveur est amère et fort désagréable. Il se dissout dans 3,05 parties d'eau à 14**, et dans i ,38 seulement à 91''. S'il cristallise de sa solution aqueuse à la température ordinaire, il affecte la forme de petits prismes allongés qui renferment 7 molécules d'eau ; mais on peut aussi l'obtenir cristallisé avec 2, 6 et 12 molécules d'eau, en faisant varier les conditions de l'expérience : à 0**, par exemple, il cristallise avec i2H*0. Chauffé à 132'*, il retient encore une molécule d'eau, qu'il ne perd qu'à 21 0^
Le sulfate de magnésium forme avec les sulfates alcaHns des sulfates doubles qui cristallisent avec 6 molécules d'eau. Le sel doubla de magnésium et de potassium répond à la formule :
ie sulfate de magnésium est employé en médecine comme pur- S^tif à la dose de 30 à 60 grammes.
On a constaté que du sulfate de magnésium prend naissance, <>rsqu*on fait filtrer de l'eau saturée de sulfate de calcium sur du '-^^bonate de magnésium ; ce fait explique la formation du sulfate "^^gnésique que les eaux minérales renferment. Selon toute pro- "^^ililé, ce sel se produit par le passage d'eau saturée de sulfate ^ Calcium à travers des terrains dolomitiques. ^•rbonates de magnésiam. Lorsqu'on précipite la solution
de sulfate de magnésium par un carbonate alcalin, il se dégage de l'anhydride carbonique, et Ton obtient un précipité qui, lavé, desséché et mis sous forme de cubes, est vendu dans les pharmacies i sous le nom de magnésie blanche, Magnesia aîba. Ce corps est un ; tricarbonate tétramagnésique qui répond à la formule :
Mg" I 1
(0 co"
(CO)'Mg*H»0« + 3H«0 = , n } CO» +
Mg" { OH
CO
L'équation qui rend compte de la formation de ce composé est la suivante :
Sulfate Carbonate Eau.
de magnésium. de potassium.
— ^(^^K*h*) + [(C0'')'Mg*H«08 + 3H«0] H- C0«
Sulfate Magnésie Anhydride
de potassium. blanche. carbonique.
La magnésie blanche happe à la langue, et n'a aucun goût, bien qu'un peu soluble ; elle se dissout dans les acides, en donnant des sels magnésiens, tandis que de l'anhydride carbonique se dégage. En médecine, on l'emploie contre les acidités de l'estomac.
Lorsqu'on met la magnésie blanche en suspension dans l'eau, et qu'on fait passer à travers la liqueur un courant de gaz carbonique, il se forme un bicarbonate de magnésium qui se dissout.
La dissolution de ce sel évaporée dans un courant d'anhydride
carbonique, abandonne du carbonate neutre de magnésium anhydre
CO
Me" 1 ^* ' P^^ l'évaporation spontanée, la même solution laisse
déposer du carbonate neutre hydraté ; si l'évaporation a lieu à la température ordinaire, les cristaux qui se forment renferment 3H*0 ; ils en contiennent 5, lorsque l'évaporation se fait à une basse température : les cristaux qui renferment 5H*0, sont efllorescents.
Réactions des sels maf^éslens. Les sels magnésiens solubles se reconnaissent aux caractères suivants :
ZINC
nt précipités ni par Tacide sulfhydrique, ni par les
ins ;
nate d'ammonium ne les précipite pas ;
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aEIlMG Zn
roids atomique = 6S,s Poids moléculaire = 65,S
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Le meilleur moyen pour l'avoir pur j consiste à le fondre
à plusieurs reprises avec de petites quantités de nilre, qui oxyde les métaux étrangers.
Le zinc présente une couleur d'un gris bleuâtre, il parait être dimorphe ; son point de fusion est 500**, il distille au rouge blanc.
Le zinc est peu flexible, mais très-malléable ; lorsqu'il est allié à d'autres métaux, il devient cassant ; il acquiert la même propriété lorsqu'on le chauffe à 200°.
Le zinc a une densité qui varie de 6,86 à 7,21, selon qu'il est i simplement fondu ou qu'il est laminé.
A la température ordinaire, le zinc s'oxyde à la surface, mais . l'oxyde formé préserve le métal d'une oxydation ultérieure; au :. rouge, il brûle avec beaucoup d'éclat, en répandant des fumées blanches d'oxyde de zinc. C'est même ainsi que l'on prépare cet oxyde dans l'industrie.
Le zinc décompose la vapeur d'eau à 100° ; à froid, il se substitue à l'hydrogène des acides. Nous avons vu que c'est sur cette propriété qu'est fondée la préparation de l'hydrogène.
L'argent, l'or, le platine, le cuivre, le bismuth, l'antimoine, l'arsenic, l'élain, le cadmium, le mercure, le plomb, etc., sont déplacés par le zinc de leurs solutions- salines.
A chaud, les hydrates de potassium et de sodium, et même la solution d'ammoniaque, dissolvent ce métal avec dégagement d'hydrogène. Avec les alcahs fixes, il se forme, dans ce cas, des zincates alcalins.
2(ji|0) + Z„» = ï.jO. + SI
Potasse Zinc. Zincate Hydrogène.
de potassium.
En sa quaUté de métal diatomique, le zinc se combine avec deux atomes de chlore, de brome et d'iode, en donnant un chlorure Zn" ri, un bromure Zn" «J] et un iodure Zn" j i- Ce métal forme, en outre, avec l'oxygène un protoxyde Zn"0 ; au protoxyde correspond un hydrate «â j 0*, qui fournit une série de
sels par la substitution des radicaux acides à l'hydrogène typique qu'il renferme. Enfin, le zinc forme avec le soufre un monosulfure Zn"S.
Le zhic est d'un emploi très-multiple ; en dehors de ses usages à l'état laminé, il sert au coulage de décors d'architecture, à la
CHLORURE DE ZIKG. Si&
du fer galvanisé (fer recouvert d'uue mince couche ^obtention du blanc de zinc pour la peinture ; il entre position du laiton (cuivre jaune), etc.
[NAISONS DU ZINC AVBC LES I|£tàLLOÎD£S MONATOIIIQUES
ç|. On peut préparer ce corps en chauf-
dans un courant de chlore. Le métal brûle dans ce ivertit en chlorure, mais on obtient le chlorure de zinc lent en dissolvant le zinc dans l'acide chlorhydrique.
Zn- + 2(H|) = Zn'|g + J |
Zinc. Acide Cblonire Hydrogène,
chlorhydrique. de zinc.
le métal est dissous, on filtre pour séparer quelques jue le zinc du commerce contient, et qui ne se dissoluis on évapore à siccité.
révaporation est achevée, on donne un coup de feu 3 la masse, on la coule sur une dalle propre, et dès solidifiée, on la concasse, et on la met dans un flacon é. Si on la laissait se refroidir à Tair, elle deviendrait la surface. Les anciens chimistes donnaient à cette nom de beurre de zinc.
d'évaporer à sec, arrête-t-on l'opération lorsque la déjà fort concentrée, le chlorure de zinc se dépose par ►sèment en cristaux hydratés.
ure de zinc pur est blanc, il fond à 250** ; à 400*, il à répandre des vapeurs. C'est un corps extrêmement
it ; il produit beaucoup de chaleur en se dissolvant ; son avidité pour ce liquide est telle qu'il mortifie les
nts, en s'emparant de l'eau qu'ils renferment. Aussi les
.'emploient-ils comme caustique.
dissout également le chlorure de zinc. Lorsqu'on chauffe
lissolution, l'alcool se déshydrate, et selon la proportion
e de zinc que l'on a employée, il se produit de l'éthylène
j l'éther C*U*oO.
C*U60 = U«0 H- CW
Alcool. Eau. Éthylènc.
2C«1160 =: I1«0 -h C*fl»«0
Alcool. Euu. Ether.
nAQVET, I. — 3" ÉD"", V^
Bromure de zinc Zn" j d»* H s'obtient comme le chlo
et jouit de propriétés analogues.
lodure de zinc Zïi" j .. On le prépare en broyant de rio<
de la limaille de zinc sous l'eau. C'est un corps blanc soluble l'eau. Il se présente en aiguilles cristallines blanches ; sa saveu styptique et désagréable. Ce composé pourrait être employ médecine. Suivant Boucliardat, il serait très-préférable à l'iodu plomb.
COMBINAISONS DU ZINC AVEC LES MÉTALLOÏDES DI ATOMIQUES
Protoxyde de zinc Zn''0. Dans l'industrie, on prépare dir ment l'oxyde de zinc par la combustion directe du métal. . effet, on chauffe le zinc jusqu'à ce qu'il répande des vapeurs, l'enflamme ; la* fumée est ensuite entraînée par un courant dans une série de chambres, où l'oxyde de zinc se dépose.
L'oxyde de zinc ainsi préparé se nommait autrefois lana p Bophica^ nihilum album^ fleurs de zinc.
On pourrait aussi préparer l'oxyde de zinc en chauffant l'hydi l'azotate ou le carbonate de ce métal, ou en calcinant le bisiilfil zinc, obtenu lui-même par l'action de l'anhydride sulfureux Ja blende (sulfure de zinc) pulvérisée et en supension dans Y
L'oxyde de zinc est blanc à la température ordinaire ; il ja lorsqu'on le chauffe, et reprend sa couleur première en se roi dissant. Lorqu'il provient delà calcination du métal, il estiég^ floconneux ; lorsqu'il a été préparé à l'aide du bisulfite, il prés un aspect spongieux et est également très-léger; enfin, lorsqi l'a obtenu en calcinant l'azotate, il est pulvérulent et lourd.
L'oxyde de zinc est absolument fixe, l'eau n'en dissout îûiïïiôo' ^^ ^"^ n'empêche pas la solution de bleuir trés-légéren la teinture de tournesol rougie.
L'oxyde de zinc est un anhydride basique, qui fait la double composition avec les acides, et donne des sels bien déli isomorphes avec ceux de magnésium.
11 est employé en médecine comme antisi)asmodique; on vanté contre répilepsie* Il est aujourd'hui employé, sous le i de blanc de zinc, dans la peinture où il remplace la céruse (( bonate de plomb).
SULFATE DE ZINC
Zn" )
■jdrato de aine ^^ | 0^. Lorsqu'on verse une dissolution alcaline dans la dissolution d*un sel de zinc, il se forme un précipité qui, recueilli sur un filtre et lavé, constitue l'hydrate de zinc.
Cet hydrate perd une molécule d'eau sous l'influence de la chaleur, et laisse un résidu d'oxyde de zinc anhydre.
L'hydrate de zinc fait la double décomposition avec les acides, et donne des sels qui proviennent de la substitution des radicaux de ces acides à son hydrogène typique ; c'est même une base assez puissante. Toutefois, en présence des bases énergiques, il peut aussi échanger son hydrogène contre un métal et fournir des zincates; il joue dans ce cas le rôle d'un acide faible.
Hydrate Acide Azotate Eau.
de zinc. azotique. de zinc.
.i. ^SljO. -H 2(g|0) = 2(jj|0) 4- %\0^
Hydrate Hydrate Eau Zincatc
de zinc. potassique. de potassium.
SoUàte de sine r^ <r O** ^^"^ ^^^ laboratoires, on prépare le
sulfate de zinc en faisant dissoudre le zinc métalHque dans l'acide sulfurique dilué.
Zn*
+ H«i" — ZnM
zinc.
Acide Sulfate sulfuriquc. de zinc.
Hydrogène.
On utilise les résidus de la préparation de l'hydrogène ; on n*a qu'à filtrer ces liqueurs et à les faire cristalliser.
Dans l'industrie, on grille modérément la blende naturelle (sul^ fure de zinc); l'oxygène se fixe sut* ce corps, qui passe ainsi à l'état de sulfate* On traite ensuite U masse par l'eau qui dissout le sulfate de zinc; on décante et l'on fait cristalliseri
z„"s + a(Sj) = T,\o^
Zh'
Sulfure Oxygènci Sulfate
de zinc. de zinci
PoUi* rendre le transport de ce sel plus facile^ oii le fond dans son eau de cristallisation, et orl le coule en pains ;
Le sulfate de iinc se dissout dans deux ou trois fois son poids
d'eau à la température ordinaire. A cette même températu cristallise avec 7 molécules d'eau de cristallisation ; il peut cristalliser avec des quantités d'eau différentes, lorsqu'oi varier les conditions dans lesquelles la cristallisation s'opère, tous les cas, les cristaux de sulfate de zinc sont isomorphes les cristaux de sulfate de magnésium, qui renferment la i quantité d'eau.
Le sulfate de zinc se combine avec les sulfates alcalins, et d des sels doubles qui cristallisent avec 6 molécules d'eau. L double de zinc et de potassium répond à la formule
Fortement chauffé, le sulfate de zinc se décompose et laiss résidu d'oxyde de zinc
Sulfure de zinc Zn'^S. Ce corps existe dans la nature cri lise en octaèdres réguliers ; il a reçu le nom de blende. On l'obtenir artificiellement en précipitant un sel de zinc par les fures solubles.
Z\0' + IV = Tk - ^n-S
Sulfnte Sulfure Sulfate Sulfure
de zinc. de potassium. de potassium. de zinc.
Grillé, le sulfure de zinc se convertit selon la tempéralur sulfate ou bien en anhydride sulfureux et en oxyde.
Sulfure Oxygène. Sulfate
de zinc. de zinc.
2° 2Zn"S -h S^qH = 2S0« + SZn^O
Sulfure Oxygène. Anhydride Oxyde
de zinc. sulfureux. de^xinc.
Le sulfure de zinc se dissout dans les acides avec déiiagen
d'acide sulfhydrique.
Zn"S + 2(^1 1) = Zn"jg + jjjs
Sulfure Acide Chlorure Hydrogène,
de zinc. chlorhydrique. de zinc. sulfuré.
Carbonate de zinc. Le carbonate de zinc se rencontre (
CADMIUM. 329
la nature, ii a reçu le nom minéralogique de calamine ; en dehors de la métallurgie du zinc, il n'a pas emploi.
Réactions des sels de zinc— Les sels de zinc se reconnaissent aux caractères suivants :
!• L'acide suif hydrique précipite du sulfure de zinc blanc dans les solutions neutres des sels, mais la réaction est très-incomplète et la majeure partie du sel n'est pas décomposée, à moins que celui-ci dérive d'un acide faible, comme l'acide acétique, auquel cas la précipitation est complète. Si la solution renferme une petite quantité d'un acide libre (acide chlorhydrique) il ne se produit pas de précipité.
2* Le sulfure d'ammonium y fait naître un précipité blanc de sulfure de zinc, soluble dans l'acide chlorhydrique étendu.
3* La potasse y produit un précipité blanc d'hydrate de zinc soluble dans un excès de réactif.
4* L'ammoniaque se comporte comme la potasse.
5* Les carbonates de potassium et de sodium donnent avec les sels de zinc un précipité blanc de carbonate de zinc, insoluble dans un excès de réactif.
6** Le carbonate d'ammonium agit de la même manière, à cette différence près que le précipité se dissout dans un excès de réactif.
CADIHICIII Gd
Poids atomique = 111 Poids moléculaire = 112
Le cadmium se trouve en petite quantité dans la nature ; il accompagne presque constamment le zinc. Lorsqu'on soumet les minerais zincifères aux opérations métallurgiques, le cadmium distille le premier, parce qu'il est plus volatil que le zinc; on dissout ces premières parties riches en cadmium, dans l'acide sulfurique bouillant, on étend d'eau et Ton fait passer un courant d'acide suif hydrique qui précipite le cadmium à l'état de sulfure jaune, tandis que le zinc reste en dissolution. On dissout ce sulfure dans l'acide chlorhydrique bouillant et on précipite la solution de chlorure de cadmium par le carbonate d'ammonium. On lave sur un filtre le précipité de carbonate de cadmium qui se forme, on le calcine et on le chauffe avec du charbon dans une cornue en grès : le cadmium mis en liberté distille.
Le cadmium est blanc, très-ductile et très-malléable; sa densité est de 8,7; il fond au-dessous du rouge et sa vapeur brûle à Tair avec éclat.
11 forme des composés, entièrement analogues à ceux du zinc; on connaît :
Un chlorure CdO»
Un bromure CdBr*
Un iodure Cdl*, etc.
Un oxyde CdO
Un sulfure CdS
Un hydrate ^'{oH
Le bromure et Fiodure de cadmium sont employés en photographie, et le sulfure qui est d'un jaune très-beau, sert dans la peinture à l'huile.
L'oxyde et l'hydrate de cadmium font la double décomposition avec les acides, et donnent naissance à des sels qui sont isomorphes avec ceux de zinc et de magnésium.
Ces sels jouissent des propriétés suivantes :
1° L'acide sulfhydrique y fait naître un précipité jaune insolul»!»' dans les sulfures alcalins et soluble dans l'acide chlorhydriiiii. concentré. Ce précipité se forme même lorsque le sel de cadiiiiiiiii est mêlé à une solution de cyanure potassique.
2* La potasse et la soude y font naître un précipité blanc d'hydrate de cadmiiuTî insoluble dans un excès de réactif.
3° L'ammoniaque donne le même précipité, mais un excès 'k réactif le dissout.
4° Le carbonate d'ammonium produit un précipité blanc ie carbonate de cadmium insoluble dans un excès de réactif.
CVITRE Cu
Poids atomique = 6ô,5 Poids moléculaire probable r= 65,5
Il existe dans la nature du cuivre natif, mais le principal minorai de ce métal est un sulfure double de cuivre et de fer.
Ce minerai est d'abord soumis à un grillage qui transforme k sulfure de fer en oxyde de fer et anhydride sulfureux. L'oxyde (io fer passe dans les scories siliceuses à l'état de silicate fusible.
CUIVRE
Le produit de cette première opération se nomme mat te.
La malte, soumise à un traitement identique à celui que nous venons de décrire, achève de se dépouiller de fer et donne ce que Ton appelle la matte blanche.
En grillant ensuite la matte blanche, on obtient le cuivre brut ; le sulfure de cuivre se transforme, en effet, en anhydride sulfureux et oxyde de cuivre, et ce dernier oxyde réagit sur le sulfure non encore décomposé, en donnant naissance à du cuivre et à de Fanhydride sulfureux.
Cu'S -I- 2CuO = 4Cu -4- SO*
Sous-sulfure Protoxyde Cuivre. Anhydride
de cuivre.
de cuivre.
sulfureux.
En grillant le cuivre brut dans un four siliceux, on détermine la formation d'une certaine quantité d'oxyde qui achève d'éliminer le soufre en même temps que les oxydes des métaux étrangers s'unissent à la silice du four et forment des silicates qui passent dans les scories.
Enfin, pour que le cuivre ne contienne pas d'oxyde, on le fond; on place du charbon à sa surface et l'on agite la masse avec du bois vert. Les gaz carbonés, qui se dégagent de ce bois sous l'in-
Fig. 36.
fluence de la chaleur, achèvent de réduire l'oxyde de cuivre qui est disséminé dans la masse métallique.
Ces deux dernières opérations prennent le nom d'affinage.
On peut obtenir du cuivre chimiquement pur en réduisant Toxyde de ce métal par l'hydrogène.
A cet effet, on place Toxyde de cuivre pur dans une petite boule (fig. 36), soufflée au milieu d'un tube de verre; on met une des extrémités de ce tube en communication avec un appareil qui produit de l'hydrogène, en interposant toutefois entre lui et cet appareil un système de tul)es en (J, analogue à celui décrit au chapitre Eau (p. 130), et destiné à retenir les impuretés que l'hydrogène dégagé au moyen du zinc commercial contient toujours ; par son autre extrémité le tube communique librement avec l'atmosphère.
Lorsque l'hydrogène a passé pendant assez longtemps pour que la totalité de l'air ait été expulsée, on chauffe l'oxyde de cuivre (*), de l'eau se forme et le cuivre devient libre.
Cu-'O + Si = hI^ "^ ^"^
Oxyde Hydrogène. Eau. Cuivre.
de cuivre.
L'opération est terminée lorsqu'il ne se dégage plus de vapeurd'eau.
Le cuivre est rouge ; sa malléabilité est suffisante pour qu'on puisse le réduire en feuilles transparentes ; il est également trésductile et très-tenace. Sa densité est de 8,85.
On l'obtient artificiellement cristallisé en cubes, et c'est égalt^ ment cette forme qu'il affecte dans la nature.
Le cuivre acquiert par le frottement une odeur désagréable. D fond vers 1000"; il ne s'oxyde pas à l'air sec, à la température ordinaire; à chaud, il s'oxyde sans incandescence; exposé à l'air humide, il se recouvre d'une couche de carbonate de cuivre hYdralt- (vert-de-gris), mais cette couche préserve le métal contre une altération plus profonde.
L'acide azotique attaque le cuivre à froid, et l'acide sulfuriquele dissout à chaud ; dans le premier cas, il se produit de l'oxyde azotique et de l'azotate de cuivre ; dans le second, du sulfate de cuim et de l'anhydride sulfureux.
8(^^S']0) + 3Cu" = 5[(A^Û^):|o.]
Acide Cuivre. Azotate
azotique. de cuivre.
(*) Si l'on chauffait avant que l'air eût été expulsé, on aurait une cxploaoo.j cause du mélange délonanl quv sêVcounç^ à«ws»\^\iws\a.
h}o) + 2AzO
Eau. Oxyde
azotique
a* 2(^gî|0») + Cu» = ^J'|o« + 2(|{jo) + so*
Acide Cuivre. Sulfate Eau. Anhydride
sulforique. de cuivre. sulfureux.
En présence des acides, le cuivre absorbe facilement Toxygénc de l'air; il s'oxyde aussi en présence de Tammoniaque et se dissout en donnant une liqueur d'un beau bleu.
Le cuivre, préalablement chauffé, brûle dans le chlore en donnant naissance à du bichlorure de cuivre. Il se combine directement avec le soufre, le phosphore, l'arsenic, le brome et la plupart des métaux.
Le cuivre forme deux séries de composés, ûiatomique, il peut se combiner directement à deux radicaux monatomiques, ou à un radical diatomique comme lui et se saturer ainsi. De là, toute une série de composés qui ont reçu le nom de composés au maximum ou de composés cuivriques. Tels sont :
Le bichlorure de cuivre Cu^Cl*
Le bibromure de cuivre Cu*Br*
Le bifluorure de cuivre CuFl*
Le protoxyde de cuivre Cu^O
L'hydrate de cuivre au maximum, ou
\ hydrate cuivrique Cu*(OH)*
Le protosulfure de cuivre Cu^S
et les divers sels oxygénés au maximum ou sels cuivriques qui résultent de la substitution des radicaux d'acides à l'hydrogène de l'hydrate cuivrique.
En raison de la diatomicité du cuivre, il peut aussi arriver que deux atomes de ce métal s'unissent en n'échangeant entre eux qu'une seule atomicité, et forment le groupe Cu* diatomique, comme le montre la formule suivante :
(_ Cu - Cu -)" = (Cu*)"
le groupe Cu' étant diatomique, peut se combiner tout aussi bien que l'atome Cu avec le chlore, le brome, l'iode, etc., et comme les combinaisons qu'il forme présentent une stabilité suffisante, on a une seconde série de composés de cuivre, connus sous le nom de
composés au minimum ou de composés cuivreux, et dans lesquels, au lieu de l'atome simple Cu", fonctionne le groupe (Cu*). Tels sont :
L'hydrure Cu«H*
Le protochlorure Cu*Cl*
Le protobromure Cu*Br*
Le protoiodure. Cu«P
Le protofluorure . Cu*Fl'
Le sous-oxyde. . Cu*0
Le sous-sulfure Cu'S
et les protosels fort instables, résultant de la substitution du
groupe Cu* dialomique à un nombre pair d'atomes de l'hydrogène
typique des acides.
Outre ces deux séries de composés, le cuivre forme encore,
Cu" - Cu" avec l'oxygène, un quadranloxyde Cu*0 = i ^ 0" un
Cu" — Cu"
Cu^-O oxyde CuW = l > Cu", un bioxyde CuO*.
La diatomicité de l'oxygène explique comment plusieurs atomes de ce corps peuvent s'unir à un seul atome de cuivre : deux atomes d'oxygène peuvent échanger chacun une atomicité avec le cuivre, et une entre eux, comme on le voit à l'aide de la formule développée suivante :
Cu" O^-O"
COHPOSés GUIVRIQUES.
Ceux de ces composés que nous passerons en revue sont : le bichlorui*e, le protosulfure, le protoxyde, l'hydrate, le sulfate, l'azotate et les carbonates.
Bichlomre de cuivre Cu" | çy Ce composé se forme par
l'action directe du chlore sur le cuivre, il prend encore naissance lorsqu'on fait dissoudre le protoxyde de ce métal dans l'acide diiorhydrique.
PROTOXYDE DE CUIVRE
Ch' + SI
Cuivre. Chlore.
Bicblorure de cuivre.
Cu'O + 2(H|) _
Piotoxyde Acide
de cuivre. chlorhvdrique.
gjO + Cu» g
Eau. Bichloruro de cuivi-e.
Le bicblorure de cuivre est soluble dans l'eau et dans l'alcool ; sa solution aqueuse concentrée à chaud .dépose, en se refroidissant, des cristaux hydratés, qui ont pour formule Cu"Cl*-l-2H«0. Ces cristaux ont la forme de longues aiguilles d'un bleu verdâtre.
La solution alcoolique de ce sel brûle avec une magnifique flamme verte.
Protosulfare de ealvre (sulfure cuivrique) Cu'^S. Ce corps existe dans la nature et porte les noms de chalcosine et de covelline; on l'obtient artificiellement en faisant passer un courant d'hydrogène sulfuré à travers la dissolution aqueuse d'un sel cuivrique, le bicblorure par exemple :
Cu"|g + HJS =.- 2(M1) + Cu-S
Bichloruro Acide Acide Sulfure
de cuivre. sulfhydriquc. chlorhydrique. de cuivre.
Il se précipite sous la forme d'une masse noire altérable à Tair, dont il attire l'oxygène pour se convertir en sulfate.
C-S H- 2(»|) = ^JJO
rrotosutftirc Oxygène. Sulfate
de cuivre. cuivrique.
Le protosulfure de cuivre perd la moitié de son soufre lorsqu'on le chauffe, et se transforme en sous-sulfure.
4CuS = 2Cu*S 4- l\
Protosulfure Sous-sulfure Soufre, de cuivre. de cuivre.
Protoxyde de calvre (oxyde cuivrique) CuO. On peut obtenir cet oxyde : 1" En chauffant du cuivre à l'air, il se forme à la surface du métal une couche d'oxyde qui se détache facilement ; 2** en calcinant l'azotate de cuivre ; 3° en chauffant l'hydrate cuivrique ; il suffit pour déshydrater ce dernier corps, de le faire bouillir avec de l'eau.
Quel que soit le procédé de préparation que Vow îâV c«v^\«^^^ ^V
à quelques différences près dans les propriétés physiques de Toxyde qui peut être plus ou moins compacte, ce composé se présente avec les propriétés suivantes :
C*est une poudre noire et amorphe qui résiste à une très-haute température, sans se décomposer et sans fondre. Toutefois lorsqu'on le chauffe trop fortement, toute la masse se réunit en un seul bloc, qui présente une extrême dureté et qui , lorsqu'on le concasse, a une couleur jaunâtre. Cet oxyde paraît être daos un état allotropique particulier. M. Lieben a observé, en effet, qu'il possède alors la faculté de s'agréger à une plus basse température, que lorsqu'il n'a pas été surchaufîé. Il perd du reste cette propriété après qu'on l'a chauffé plusieurs fois à une température insuffisante pour l'agréger, et qu'on l'a laissé refroidir ensuite lentement.
A la température du rouge blanc il perd de l'oxygène et se codvertit dans l'oxvde CuK)*.
Le protoxyde de cuivre est un anhydride basique qui fait li double décomposition avec les acides, en donnant les sels cuirriques. Il est très-employé dans les laboratoires, où Ton s'en sert pour faire des analyses organiques.
Cu* )
Hydrate colérique ^^ j 0*. On obtient cet hydrate en précipitant la solution du bichlorure, ou du sulfate, ou de tout autre sel cuivrique par une base alcaline. Le précipité qui se forme, doil être bien lavé et desséché à la température ordinaire ; il présente une nuance bleu sale.
Si l'on fait bouillir la liqueur au milieu de laquelle il est préci pité, il perd de l'eau et se transforme en oxyde anhydre ; à plu? forte raison se déshydrate-t-il lorsqu'on le chauffe à feu nu.
Cu" 0, _ 11* " -
Cu
Hydrate cuivriqup.
Eau.
Troloxyde de cuivre
L'hydrate de cuivre se dissout dans l'ammoniaque, qui pren-l alors une nuance d'un beau bleu très-intense.
Hnliate catvriqoe p „ j 0*. Dans les laboratoires, on prépare
ce corps en attaquant à chaud le cuivre par l'acide sulfurique codcenlré, reprenant pav Yeîiu eV^m^wV m^Vîi^X\5>^\ ,
Cu* + 2/
Cu' î 0'
Cuivre.
Acide
Sulfate
sulfurique.
de cuivre.
SULFATE CUITRIQUE. 337
Eau. Anhydride
sulfureux.
On utilise à cet effet les résidus de la préparation de l'anhydride sulfureux.
Dans rindustrie, on chauffe à Tair du sulfure de cuivre. Ce corps absorbe l'oxygène de l'air, et se transforme en sulfate, qu'on sépare du minerai non attaqué par lessivage et évaporation.
Le sulfate de cuivre du commerce renferme presque toujours du sulfate ferreux, qu'on ne peut pas séparer par cristallisation, car les deux sels cristallisent ensemble ; le plus sûr moyen d'obtenir ce sel exempt de fer, consiste à le dissoudre dans l'eau, et à précipiter par l'hydpogéne sulfuré sa dissolution préalablement acidulée. Le cuivre se précipite seul ; le précipité bien lavé et abandonné au contact simultané de l'air et de l'eau, se transforme en sulfate, qu'on fait cristalliser après avoir filtré la solution. Lorsqu'il s'agit de préparer de grandes quantités de ce sel à l'état de pureté, ce procédé n'est pas assez expéditif ; on chauffe dans ce cas le sel impur avec de l'acide azotique qui convertit le sulfate ferreux en sulfate ferrique incristallisable, qu'on peut alors séparer facilement du sel de cuivre par plusieurs cristallisations dans Teau ; le sel ferrique reste dans les eaux mères.
Le sulfate de cuivre est connu dans le commerce sous le nom de vitriol bleu ou couperose bleue. C'est un corps insoluble dans Talcool et soluble dans l'eau : il cristallise de sa solution dans ce dernier liquide, en parallélipipèdes obliques bleus. Ces cristaux
sont hydratés, et ont pour formule q^„ 0« + 5H*0.
Lorsqu'on chauffe à 100* le sulfate de cuivre hydraté, il perd A H*0 ; à 240', il perd l'eau qu'il contient encore et devient anhydre. 11 constitue alors une poudre blanche qui présente l'aspect de la farine. La moindre quantité d'eau lui rendant sa nuance bleue, ce corps devient un réactif précieux pour reconnaître la présence de l'eau.
Les cristaux de sulfate de cuivre sont isomorphes avec ceux de sulfate de magnésium, de zinc ou de cadmium, quand ces derniers renferment comme lui cinq molécules d'eau. Ce sel forme des sulfates doubles avec les sulfates alcalins. 11 se combine aux sulfates de magnésium, de zinc, de fer au minimum, ele,, ew àQ\«ya?sv\<\^'5»
cristaux qui renferment cinq molécules d*eau, quand le cuiYre y domine, et sept lorsque c'est l'autre métal ; ces cristaux sont toujours isomorphes entre eux, lorsqu'ils renferment la même quantité d'eau.
Fortement chauffé, le sulfate cuivrique se décompose en oiygène, anhydride sulfureux et protoxyde de cuivre.
Si on précipite la solution de ce sel par une quantité de \as/t insuffisante, il se produit un sulfate basique insoluble qui est TerL
Lorsqu'on ajoute à une dissolution de sulfate de cuivre assez d'ammoniaque pour dissoudre le précipité qui se forme d'abord, et qu'on verse ensuite de l'alcool dans la liqueur bleue qui s'est produite, od obtient un précipité formé d'aiguilles cristallines d'un beau bien, qui a reçu le nom de sulfate de cuivre ammpniacal et qui a pour
composition ^^^„ | 0«,4AzH5+H*0.
OAzO*' ^^ prépare l'azotate de mm
en dissolvant le métal dans l'acide azotique, évaporant la liqueur et laissant refroidir. Le sel se dépose par le refroidissement en gros cristaux hydratés d'une couleur bleue ; lorsqu'on les chauffe, ils fondent d'abord dans leur eau de cristallisation, puis cette eau se vaporbe, et razoiate anhydre se décompose ; il se forme d'abord un azolale basique qui est vert, la décomposition devient ensuite de plii> ^n plus complète, et finalement il reste un résidu d'oxyde ciiivri«pF. Carbonates de cuivre. Le carbonate que Ton obtient en vt-rsant du carbonate de sodium dans une solution de sulAite cuivrique est un carbonate dicuivrique et bibasique. Sa formule est :
Cm" i ^"
P „ior^ — ^^^ lo^-Cu^-OU
Ce corps a la même composition que le carbonate naturel, connu sons le nom de malachite. La malachite est d'un beau vert: on emploie des blocs compactes de ce corps pour faire des objets «if luxe; là où elle abonde, en Sibérie, par exemple, la malachite !•>: utilisée comme minerai de cuivre. C'est même un excellent minerai
11 existe, en outre, dons la nature un carbonate hydraté triniivrique d'un beau bleu, qui est connu sons le nom de bleu denu'iitngne ou d'azurile.
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Enfin, le vert-de-gris qui se forme à la surface des objets de cuivre est encore un carbonate de cuivre hydraté ; il ne faut pas confondre ce vert-de-gris avec le vert-de-gris du commerce, qui est un sous-acétate de cuivre.
COMPOSÉS CUIVREUX
flydmre caivreax Gu^H*. On l'obtient en mélangeant une solution de sulfate de cuivre avec une solution d'acide hypophosphoreux et chauffant légèrement. C'est une poudre brun foncé, qui se décompose déjà vers 50**, en dégageant de l'hydrogène. Sa propriété la plus remarquable est de réagir énergiquement avec l'acide chlorhydrique en donnant du chlorure cuivreux et de l'hydrogène :
Cu^H* 4- 2HC1 = Cu«Cl« 4- 2^J||)
Hydrurc Acide Chlorure Hydrogène,
cuivreux. chlorhydrique. cuivreux.
Protochlornre de colvre Cu^Cl^. Le moyen le plus simple de préparer ce corps consiste à dissoudre du cuivre métallique dans de l'eau régale contenant très-peu d'acide azotique, ou à chauffer une solution de bichlorure dans l'acide chlorhydrique avec de la tournure de cuivre :
CuCl» + Cu =
Cu«Cl«
Chlorure Cuivre.
Chlorure
cuivrique.
cuivreux
et à ajouter ensuite de l'eau à la solution ; le protochlorurc de cuivre se précipite sous forme d'une poudre cristalline blanche.
On peut également préparer ce composé en dissolvant le sousoxyde de cuivre dans l'acide chlorhydrique bouillant et laissant refroidir la liqueur, au sein de laquelle se déposent alors de petits tétraèdres incolores de protochlorure de cuivre.
Enfin, on l'obtient encore en chauffant du perchlorure de cuivre qui perd la moitié de son chlore.
2CuCl«
= Cl
Cu«Cl*
Chlorure
Chlore.
Chloriiro
cuivrique.
cuivreux.
Le chlorure cuivreux est un corps blanc extrêmement peu soluble dans l'eau, mais soluble dans l'acide chlorhydrique et l'ammo-
niaque ; il verdit à Tair en absorbant de Toxygène et en se transformant en oxychlorure Cu*CI*0. îl absorbe aussi Toxyde de carbone, mais il abandonne ce gaz, lorsqu'on fait bouillir sa solution. Le chlorure cuivreux en solution ammoniacale donne, avec certains carbures d'hydrogène gazeux de la série C"!!*'»-*, des précipités eiplosibles qui, chauffés avec de l'acide chlorhydrique, dégagent l'hydrocarbure dont ils renferment les éléments. Cette propriété a été utilisée en chimie organique.
Solfore cuivreux (soussulfure de enivre) Cu*S, Le sulfure cuivreux se rencontre dans la nature sous forme de beaux cristaux, appartenant au système cubique. Leur couleur est noire, et leur éclat faiblement métallique ; ils sont assez mous pour être coupés an couteau, et fondent à la flamme d'une bougie. Leur densité est 5,0.
On prépare artificiellement ce corps, en calcinant du cuivre avec un excès de soufre ; l'excès de soufre s'évapore durant la caicination. Pour qu'il ne reste pas de cuivre inattaqué, on broie le produit de cette première opération, et on le calcine une seconde fois avec du soufre.
Lorsqu'on le chauffe à l'air, il s'oxyde et donne du sulfate de cuivre, si la température n'est pas trop élevée : sinon, il se transforme en oxyde cuivrique et anhydride sulfureux. ChaufTé avec de Toxyde de cuivre, ce sulfure donne lieu à un dégagement d'anhydride sulfureux, et laisse un résidu de cuivre métallique.
Cu*S + 2CuO =
4Cu
Sulfure Protoxyde
Cuivre.
Anhydride
cuivreux. de cuivre.
sulfureux.
Oxyde cuivreux (sous-oxyde de cuivre) Cu-0. Ce corps exisie dans la nature. On l'y rencontre quelquefois en masses corapacles. d'autres fois en cristaux octaédriques réguliers de couleur rouge; on peut l'obtenir artificiellement sous la forme d'une pouJre rouge, et cela de diverses manières.
Si Ton fait bouillir de l'acétate de cuivre avec de la glucose, on voit se précipiter une poudre rouge cristalline, qui n'est autre que de l'oxyde cuivreux ou sous-oxyde de cuivre.
Dans les arts, on préfère préparer ce corps en calcinant un mélange de :
Sulfate de cuivre . . . . . 100 p.
CarbonaVe àè ç»o^\\xvcv. %^ç. . . 28 p. !
Cuivre eu V\«\^\\\e "^ ^, i
CARAGTËRES DISTINGTIFS DES SELS DE CUIVRE. 3H
n faut soumettre le produit de cette opération à de longs la-
vages.
Le sous-oxyde de cuivre fond sans altération lorsqu'on le chauffe à l'abri de Tair; chauffé à Tair, il se transforme en protoxyde.
L'acide chlorhydrique fait la double décomposition avec lui, et le convertit en protochlorure ; cet oxyde est donc un anhydride basique.
L'acide azotique lui abandonne de Toxygène, et le fait passer à Tétat d'azotate cuivrique; les acides forts le décomposent en cuivre métallique et bioxyde de cuivre qui, au contact de ces acides, donne un sel cuivrique.
Cu«0 -1-
= Cu" -h
SI
Osyde cuivreux.
Acide sulfurique.
Cuivre.
Sulfate cuivrique.
Eau.
L'ammoniaque dissout cet oxyde sans se colorer, mais la dissolution bleuit en absorbant de l'oxygène dès qu'elle est exposée à l'air. Caractères distlncUfs des sels de cuivre. Les sels de cuivre se reconnaissent dans les analyses aux propriétés suivantes :
i* Une lame de Jer se recouvre d'une couche de cuivre parfaitement adhérente et d'un beau rouge, lorsqu'on la plonge dans les solutions salines de ce métal ;
2" L'acide sulfhydrique fait naître dans ces solutions un précipité noir insoluble dans les sulfures alcalins ; ce précipité ne se produit pas en présence du cyanure de potassium.
On peut ensuite distinguer les sels cuivriques des sels cuivreux :
!• La potasse donne avec les sels cuivreux un précipité jaune insoluble dans un excès de réactif; les sels cuivriques sont précipités par le même réactif en bleu sale, et le précipité devient noir par l'ébullition, pourvu que la potasse ait été ajoutée en quantité suffisante pour décomposer en totalité le sel cuivrique. 2* L'ammoniaque produit dans les sels au maximum et au minimum un précipité soluble dans un excès de réactif ; seulement, avec les sels au maximum, la solution ammoniacale est d'un beau bleu, tandis qu'avec les sels au minimum cette solution est incolore et ne bleuit qu'au contact de l'air.
Tous les sels de cuivre sont vénéneux ; le meilleur moyen de combattre l'empoisonnement par les préparations cuiwvc^we?» ç.^tv.-
siste à administrer quelques blancs d*œufs et à donner ensuite un vomitif. L'albumine de Tœuf forme avec le cuivre un composé peu soluble et l'on parvient ainsi à empêcher l'absorption de ce métal pendant le temps qu'exige l'émétique pour déterminer le vomissement.
On a proposé de substituer à l'albumine, du fer en limaille, qui précipite le cuivre à l'état métallique, ou du sulfure de fer qui donne naissance à du sulfure de cuivre.
Le cuivre entre dans plusieurs alliages usuels. Uni au zinc, il constitue le laiton ; uni à l'étain, il constitue le bronze. Enfin, nous avons vu que l'argent des monnaies et l'argent employé dans la joaillerie est allié au cuivre.
MERCURE Hg
Poids atomique = 800 Poids moléculaire = 20O
Le mercure se rencontre à l'état natif, mais en trop petite quantité pour être exploité. C'est surtout du sulfure de mercure ou cinabre que l'on extrait ce métal. Les principales mines en exploitation sont à Almaden, en Espagne, et à Iddria, en Ulyrie. Bien que les procédés métallurgiques employés varient un peu avec les lieux relativement à la disposition des appareils, ils se réduisent chimiquement à un seul, qui consiste à griller le minerai. Le soufre passe à l'état d'anhydride sulfureux et le mercure devient libre.
HgS -h qJ = SO* 4- Hg
Sulfure Oxygène. Anhydride Mercure,
de mercure. sulfureux.
On peut aussi déplacer le mercure de son sulfure en chauffant ce dernier avec du fer.
llgS + Fe = FeS -+- Hg
Sulfure Fer. Sulfure Mercure,
de mercure. de fer.
Le mercure obtenu par l'une ou l'autre de ces méthodes est filtré à travers des peaux de chamois et enfermé dans des bouteilles de fer.
Si l'on veut avoir le métal pur, il faut le traiter par une quan-
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tité d'acide azotique insuffisante pour le dissoudre et abandonner le tout pendant 24 heures, en agitant de temps en temps ; il se forme d'abord de l'azotate de mercure, et les métaux étrangers se substituent ensuite au mercure de cet azotate. Après 24 heures tous ces métaux sont entrés en solution et la partie de mercure non attaquée reste à l'état de pureté.
Le mercure est liquide à la température ordinaire ; il se solidifie à — 40* et bout à 350** du thermomètre à air.
A l'état solide, ce métal est d'un blanc d'argent, il est malléable et cristallise en octaèdres, sa densité est de 14,4 ; à l'état liquide sa densité est de 13,595 et sa densité de vapeur est de 6,976.
Le mercure pur n'adhère pas aux vases de verre ou de porcelaine. Lorsqu'il est allié à du plomb ou à d'autres métaux, il adhère au contraire aux vases et prend la forme de gouttelettes allongées ; on dit alors qu'il fait la queue.
A l'air, le mercure ne s'oxyde qu'à une température voisine de 350" . L'oxydation se fait aussi très-bien à froid en présence de i'oxygène ozonisé.
Le mercure n'est pas attaqué par l'acide chlorhydrique. L'acide azotique le dissout rapidement. A froid et en présence d'un excès de métal, il se forme de l'azotate mercureux, ou azotate de mercure au minimum ; à chaud et lorsqu'on emploie un excès d'acide , il se produit de l'azotate mercurique ou au maximum. L*acide sulfurique bouillant dissout le mercure en dégageant de l*anhydride sulfureux. Selon que le métal ou l'acide domine, le sulfate qui prend naissance est au minimum ou au maximum.
En présence de l'air et des acides, les chlorures alcalins font Classer le mercure à l'état de chlorure. C'est par cette réaction que l*on peut expliquer l'absorption de ce métal par la peau.
Le chlore, le brome et l'iode se combinent directement au mercure à froid. Le soufre peut aussi entrer directement en combinaison avec ce métal.
Les composés mercuriels absorbables agissent comme des poisons sur l'économie animale. Les ouvriers qui respirent des vapeurs mercurielles finissent généralement par être atteints d'un tremblement connu sous le nom de tremblement mercuriel.
La médecine a su tirer du mercure un parti avantageux ; les composés mercuriels sont employés avec succès contre la syphilis, contre les înilammations membraneuses, etc., ele.
3i4 PRINCIPES D£ CHIMIE.
Le mercure comme le cuivre est diatomique, et comme ceux cL. cuivre, ses atomes ont la propriété de se combiner à eux-mêra^ en perdant une partie seulement de leur capacité de saturati(^^ Il en résulte que non-seulement Tatome Hg, mais encore i groupe Ilg* fait fonction de radical diatomique et peut entrer en combinaison avec les divers radicaux.
Les composés dans lesquels entre Tatome Hg^ portent le nom de composés mercuriques ou au maximum, et ceux dans lesquels entre le groupe (Ug*)" prennent celui de composés mercureux ou au minimum.
Les principaux composés mercuriques sont :
Le bichlorure de mercure HgCl*
Le bibromure HgBr*
Le biiodure Hgl*
Lebifluorure HgFl^
Le protoxyde HgO
Le protosulfure HgS
et les sels mercuriques résultant du remplacement de l'hydrogène basique des acides par Tatome diatomique Hg. Les principaux composés mercureux sont :
Le protochlorure de mercure ..... Hg*Cl*
Le protobromure Hg*Br^
Le protoiodure Hg*I*
Le sous-oxyde ou oxydule Hg*0
Le sous-sulfure Hg^S
et les sels mercureux qui résultent de la substitution du radical diatomique Hg* à Fhydrogène typique des acides.
Les composés mercureux présentent la plus grande analogie avec les composés cuivreux; ils sont isomorphes avec eux.
GOMPOSés MERCURIQUES (COMPOSÉS AU MÂXIHUm).
(Cl Chlorure mercorlque Hg'' L|- Le bichlorure de mercure a
reçu le nom de sublimé corrosif; il peut être obtenu, soit par l'action du chlore sur le mercure, soit par la distillation d'un mélange de sel marin et de sulfate mercurique.
CHLORURE HERCURIQDE.
Celle distillation s'opère dans un grand ballon cliauTTé au bain de sable {fig. 57); le bichlorure se sublime sur la partie supérieure froide de ce vase.
Connue presque toujours le sulfate mercurique renferme un peu de sulfate inercureuï qui donnerait du protochlorure Hg'Cl', en réagissant sur le chlorure sodique, lorsqu'on opère par cette seconde méthode, on ajoute un peu de bioiyde de manganèse au mélange. Au contact du chlorure de sodium et de l'excès d'acide que le sulfate mercurique renrerme toujours, ce bioïyde donne lieu à un léger dégagement de chlore, lequel fait passer à l'état de bichlorure la faible quantité de protochlorure qui prend naissance.
Fig. 37.
Bg'Cl^
SHg'CW
Le bichlorure de mercure se dissout en plus forte proportion dans l'eau bouillante que dans l'eau froide. L'alcool le dissout mieux que l'eau, et l'éther mieux que l'alcool; sa solution alcoolique l'abandonne, par l'évaporation, cristallisé en prismes droits i base rhombe-, par sublimation, il cristallise en octaèdres a base rectangle, sa densité est de 6,5, sou point de fusion est situé à 265*, et son point d'ébullition à S9b° ; sa densité de vapeur est de 9,42.
En faisant agir sur une dissolution de sublimé un corps réducteur comme le protochlorure d'étain, on obtient un précipité blanc de protochlorure de mei-cure ; si l'on fait bouillir le mélange, le protochlorure se réduit lui-même à l'élat de mercure métallique.
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Lorsqu*on verse une solution de sublimé dans Tainmoniaque, il se forme un précipité blanc qui a reçu le nom de chloro-amidure
de mercure, et qui a pour formule : g^ | Az,Cl.
Si, au contraire, on verse Taimnoniaque dans la solution de sublimé, il se précipite un corps également blanc, qui a pour for-
(HgClV ) mule (HgCl)' Az,Cl.
L'albumine donne avec le sublimé un précipité insoluble, dont la composition est mal connue.
Le sublimé a une grande tendance à former des chiomres doubles avec les chlorures alcalins. Ces sels ont pour formoie
Ci* j' ^ \Cl/
Le sublimé est un poison violent ; le meilleur contre-poisoi consiste à administrer d'abord un ou deux verres d*eau albumineuse, et un vomitif ensuite. L'eau albumineuse en rendant le sublimé insol^ible, arrête toute absorption, et permet d'attendre l'action du vomitif.
L'action du sublimé corrosif sur l'albumine a permis d'utiliser ce sel pour la conservation des matières animales.
Le sublimé corrosif est un des composés qui servent de h^ aux préparations pharmaceutiques mercurielles.
i Br Bromure mercorlque Hg" s j^ Le bromure mercuriquo h
prépare par les mômes méthodes' que le chlorure, et jouit de i)rL>priétés analogues.
Bllodure do mercure 11g" i Ce corps peut être prépart
directement ou par double décomposition. Directement, on broie 200 parties de mercure avec 254 parties d'iode dans un mortier: pour rendre l'opération plus facile, on ajoute un peu d'alcool, tt l'on continue le broiement jusqu'à ce que la masse ait une belle couleur rouge, et que, vue à la loupe, elle ne présente plus auciui globule de mercure métallique.
Par double décomposition, on verse une solution aqueuse dt 352 parties d'iodure potassique dans une solution égalemeui aqueuse de 27 1 pîvrUcs de -àvibUiué corrosif; il se forme un beau précipité rouge ovaï\\^ê Oie bvvotocc *\^\xv^^^nvc^.
PROTOXYDE DE MERCURE
mercure à l'air, soit en calcinant légèrement de l'azotate de mercure au maximum ou au minimum ; l'oxyde obtenu à l'aide de l*azotate mercurique, est plus rouge que celui qui provient de la calcination de l'azotate mercureux.
Le procédé qui consiste à chauffer du mercure au contact de l'air n'est plus employé aujourd'hui. On lui doit le nom de précipité per se, que porte encore le bioxyde de mercure dans les pharmacies.
L'oxyde mercurique se décompose à 400% de sorte qu'entre la température à laquelle le métal s'oxyde, et celle où l'oxyde se réduit, il n'y a guère plus de 50" de différence.
Une partie de cet oxyde paraît se dissoudre dans 20 à 30 milles parties d'eau, la liqueur n'agit pas sur le tournesol ; mais si on r.additionne de sel marin, il se forme du chlorure de mercure et de l'hydrate de sodium, et la réaction alcaline se manifeste avec intensité.
La lumière bleue paraît réduire le bioxyde de mercure, mais la lumière blanche ne l'altère pas.
L'oxyde jaune abandonné dans un flacon avec de l'ammoniaque se combine aux éléments de ce corps sans changer de couleur ; le produit ainsi formé est une base puissante qui se combine aux acides en formant des sels bien définis. Ces sels ont reçu le nom de sels ammonio-mercuriques. La base répond à la formule
(Hg^0)5A2«Hg"H* 4- 3H«0.
en admettant que l'eau qu'elle renferme soit de l'eau de cristallisation, on peut représenter l'oxyde ammonio-mercurique par la formule suivante :
Az«0 + 3H20.
Ce serait l'oxyde d'un diammonium dans lequel 2 atomes de mercure diatomique tiendraient la place de II*, et dans lequel 2H seraient remplacés par deux fois le résidu monatomique (Hg"OH).
(-iig''-o-n)' = (Hgon)'
En faisant agir le gaz ammoniac sous pression et à basse température sur l'oxyde mercurique et chauffant l\ua\emei\\.N«ç?> '^^'* , wv
obtient une poudre brune formé par l'oxyde de tétramercurdiaromonium anhydre :
Hg"
Az«0
Azotate mercariqne Hg" qk^^q^- Lorsqu'on dissout du mercure dans un excès d'acide azotique bouillant et qu'on abandonne la liqueur concentrée à l'évaporation spontanée dans le vide de h machine pneumatique, il se forme des cristaux d'azotate basique de mercure au maximum, et la liqueur retient en dissolution de l'azotate neutre de mercure incristallisable ; l'eau précipite de cette liqueur un autre azotate plus basique.
Sulfate mereariqué'u^w JO^. Ce sel se prépare en faisant
agir un excès d'acide sulfurique bouillant sur le mercure métallique. Le sel se dépose sous la forme d'une poudre cristalline ou en petites aiguilles. L'eau le décompose avec formation d'un sd basique connu sous le nom de turbith minéral. Cette dernière substance bouillie longtemps avec de l'eau, perd les éléments de Tanhydride sulfurique, et laisse un résidu de bioxyde de mercure. Le turbith minéral a pour formule :
SO*Hg,211gO =S0^''|glj8:ig[Hg"
COMPOSES MERCUREUX.
Protochlornre de mercure (ealomel, calomelos, Hé.'
lîg^Cl^m Cl — llg"— llg"— Cl. Le protochlontre de mercure peiil êtn' obtenu, soit en broyant le bichlorure avec du mercure, soit en distillant le sulfate mercUrcux avec du chlorure de sodium»
On peut encore pvtyaYGv te %de\\ Y^'^çA^^^V^v^N^vw'^^dule
ll'.''Cl-- -h Hg"
Dichlorure Mercure, de nierctirc
— llg^Cl^ •
ProlOchlol'ure de mercure.
Hg»" "
Hïi 1)
Hg^Cl^
Suii:itc mcrcurcui.
Clilonirc de sodium.
Sulfate de sodium.
Chlorure tnercuroux.
PROTO€ULORURE DE MERCURE
soluble par Tacide chlorhydrique, ou par un chlorure en solution dans Teau.
Azotate Acide Chlorure Acide
mercureux. chlorhydrique. mercureux. azotique.
Le chlorure précipité a reçu en pharmacie le nom de précipité blanc; c'est le plus actif. Celui qui a été préparé par l'un des deux autres procédés se nomme calomel. Lorsqu'on le distille et qu'on reçoit sa vapeur dans un appareil plein d'air, ce fluide s'interpose entre les molécules, au moment delà solidification, et il se précipite une poudre que l'on appelle calomel à la vapeur, parce qu'autrefois on substituait la vapeur d'eau à l'air, dans cette opération. Le calomel à la vapeur est moins actif que le précipité blanc ; mais il est plus actif que celui qu'on obtient en sublimant le protochlorure sous forme de masses solides que l'on porphyrise ensuite. Le chlorure mercureux exerce sur l'économie une action purgative ; donné à doses très-faibles et très-souvent répétées, il amène la salivation mercurielle.
Le chloruré mercureux cristallise par sublimation en prismes à ba^e carrée, terminés par un pointement octaédrique. Le protochlorure de mercure est blanc ; à la lumière, il se décompose en mercure et en sublimé.
Hg«Cl« r= HgCl* 4- Hg
Protochlorure Sublimô Mercure,
de mercure* corrosif.
Une décomposition semblable s'opère lorsqu'on le vaporise, le calomel est en effet un de ces corps dont la densité de vapeur semble faire exception à la loi d'Ampère, cette densité étant moitié moindre que ce qu'elle devrait être. Cette anomalie s'explique conune pour le chlorure ammonique, en admettant qu'il y a dissociation.
Le calomel est insoluble dans l'eau, l'alcool et l'éther.
L'acide azotique et l'acide chlorhydrique l'attaquent. Avec le premier de ces acides, il se convertit en un mélange de bichlorure et de nitrate mercuriques ; avec le second, il donne du bichlorure et du mercure métallique.
Chauffé avec des chlorures alcalins, le calomel se transforme en sublimé corrosif. Cette action peut même se produire à 58"-4f0*, si l'on fait intervenir des matières organiques, surtout en présence
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des acides et de Toxygène de Tair. Ce fait est d'une grande importance : l'estomac renfermant toujours des acides, de Fair et des matières organiques, il faut éviter de donner des chlorures alcalins en même temps que du calomel, sans cela, on risquerait de produire du sublimé dans l'estomac, et l'on pourrait empoisonner le malade.
En contact avec l'ammoniaque, le calomel se transforme en une substance noire qui répond à la formule :
Hg«M
Hg»" Az'Cl* = Hg*A2*H*,Cl*.
Protobromare de mercnre Hg^'^Br^. Ce sel se prépare comme le protochlorure , et jouit de propriétés analogues , il est sans emploi.
Protolodure de mercare Hg^^I*. On peut obtenir ce corps en précipitant de l'azotate mercureux par de i'iodure de potassium.
Hg««tSîS: + Kl!) = t'W ■*- ««""
Azotate lodure Azotate Protoiodore
mercureux. de potassium. de potassfuin. de mercure.
Toutefois, comme l'azotate mercureux est toujours acide, deriode est mis en liberté pendant la réaction, et cet iode fait passer une portion du protoiodure à l'état de biiodure.
Aussi, pour avoir le protoiodure pur est-il préférable de broyer ensemble sous l'alcool 200 parties de mercure avec 127 parties d'iode.
Le protoiodure de mercure est d'un jaune verdàtre. Lorsqu'on le chauffe brusquement, il se volatilise sans se décomposer ; chauffé lentement, au contraire, il abandonne la moitié de son métal el passe à l'état de biiodure.
Le protoiodure de mercure est insoluble dans l'eau, l'alcool e( l'étlier; chauffé avec les iodures alcalins, il donne du mercure en même temps qu'il se forme du biiodure et consécutivement un iodure double.
Le protoiodure de mercure est aujourd'hui le composé mercuriel qui sert de base au plus grand nombre des préparations phar- /naceutiques de mercure àe?>\mé,^^ îi Vvksa^e interne. iSous-sulfure de luereiMte ^^%*^. ^^ ^«^>^"$. ^««X \x'^'è.\\\'=JcïJ5k^il
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se forme lorsqu'on précipite un sel mercureux soluble par Tacide sulfhydrique.
Asotate Acide Acide Sulfure
mercureux. sulfhydrique. azotique. mercureux.
Mais il se décompose presque aussitôt en mercure métallique et en protosulfure.
Hg«"S = Hg -f Hg*S
Sous-sulfure Mercure. Prolosulfure de mercure. de mercure.
Le sous-sulfure de mercure possède la couleur noire.
Sons-oxyde de mercare Hg*"0. Ce sous-oxyde est une poudre noire que l'on obtient en précipitant l'azotate mercureux par la potasse :
H^"î§S+H5|0)=<nt0)+!|0-^-Hs-0
Azotate Potasse. Azotate Eau. Sous-oxyde
mercureux. de potassium. de mercure.
11 est aussi instable que le s(^us-sulfure, et se décompose avec lacilité en mercure et protoxyde.
Hg'^O
_ Hg'O + Ug
Sous-oxyde
Protoxyde Mercure,
de mercure.
de mercure.
Asotate mercureux. ^ ^l^» 0*. On prépare ce corps en
abandonnant à froid du mercure dans un excès d'acide azotique étendu. Au bout de peu de temps, il se dépose dQ beaux cristaux qui dérivent d'un prisme rhomboïdal oblique. Ce sel se dissout dans une faible quantité d'eau ; si l'eau est en excès, il se précipite un sel basique et une partie du sel neutre reste dissoute à la faveur de l'acide azotique devenu libre.
Si l'on abandonne à froid de l'acide azotique étendu avec un grand excès de mercure, il se forme un sel basique qui se présente en gros cristaux incolores ; la formule de ce sel est ;
(Az05)4(Hg«)«,Hg«0 -r 5H«0
SaHate mercareax u^s,, [ 0'. Ce sel ne sert que pour la préj[>aration du calomel ; pour J 'obtenir, on con\erl\l ^\v^T\À^?>^^xftfc^-
cure en sulfate mercurique que Ton broie ensuite avec une qnan» tité de métal égale à celle employée déjà.
Réactions analytiques des sels mereorléla. Ces sels se reconnaissent dans les analyses aux caractères suivants :
1* Ils donnent avec l'acide sulfhydrique un précipité noir, insoluble dans le sulfure d'ammonium et dans l'acide azotique bouillant.
2" Une lame de cuivre y détermine un dépôt de mercure aiec lequel elle s'amalgame en prenant la couleur blanche. On lui rend sa couleur première en la chauffant pour vaporiser le mercure. Si l'on opère de manière à condenser les vapeurs, on peut même recueillir du mercure sous forme de gouttelettes.
Les caractères que nous allons énumérer distinguent en oatre les sels mercuriques des sels mercureux.
1" Les alcalis caustiques font naître dans la solution des sek au minimum, un précipité noir de sous-oxyde de mercure qui se décompose bientôt en mercure et protoxyde de ce métal. Les seb au maximum donnent, au contraire, avec les alcalis, un précipité jaune de protoxyde stable à la température ordinaire.
2"" Les chlorures solubles et l'acide chlorhydrique déterminent la formation d'un précipité blanc de protochlorure de mercur? dans la solution des sels mercureux, et ne troublent pas celle d« sels mercuriques.
3° Les iodures solubles donnent avec les sels au minimum un précipité jaune verdâtre de protoiodure qu'un excès de réactif décompose en mercure qui se précipite et en biiodure de mercurf qui se dissout; avec les sels au maximum, au contraire, les iodures produisent un précipité rouge orangé sol uble dans un excès de s**! mercuriel ou d'iodure alcalin.
La diatomicité des métaux dont nous venons de parler ne dr
vient manifeste que si l'on admet les poids atomiques que nou'
ieur avons assignés. ^\Yo\\ eow^ç^vNç^^ au contraire, les poids att>-
iniques anciens, la d\aVoTc\\e\Vë ^e ^^^^ \wA.'«>Mw ^vs^^sx's^n^^* (or*
il devient d'une grande importance que nos poids atomiques actuels soient établis sur des bases solides.
Ces poids atomiques reposent sur toutes les grandes lois que nous ayons exposées ailleurs. Toutes les méthodes donnent des résultats concordants, qui se corroborent les uns les autres.
1* Ces poids atomiques se déduisent tous de la loi de Dulong et Petit sur les chaleurs spécifiques, et cela sans exception aucune.
2* Le mercure forme avec un radical organique, Téthyle, un composé qui contient évidemment deux molécules d'éthyle, puisqu'on peut y remplacer la moitié et jamais moins de la moitié de ce radical par du chlore, du brome ou de l'iode.
De plus, si, après avoir substitué le chlore, le brome ou l'iode à une première molécule d'éthyle, on substitue un second atome de ces corps simples à une seconde molécule de ce radical composé, on obtient du chlorure, bromure ou iodure de mercure, dans lesquels on se trouve ainsi conduit à admettre deux atomes de chlore, de brome ou d'iode. Cette conclusion est d'ailleurs confirmée par la densité de vapeur du bichlorure de mercure et par le poids moléculaire que Ton en déduit pour ce composé.
Or le bichlorure de mercure donne lieu à de doubles décompositions très-nettes dans lesquelles il se produit d'autres composés mercuriels du même degré, tels que le protoxyde et les sels au maximum. Dans tous ces composés, c'est toujours la même quantité de mercure qui entre en réaction.
On peut aussi, il est vrai, transformer le bichlorure de mercure en protochlorure. Mais, dans cette transformation, on obtient un corps dans lequel fonctionne la quantité double de mercure.
Il résulte de toutes ces considérations que la plus petite quantité de mercure qui puisse se transporter d'une combinaison dans une autre par voie de double décomposition est égale à 200, ou en d'autres termes, que 200 est le poids atomique du mercure.
3» Le cuivre forme deux degrés de combinaison qui présentent les plus étroites relations avec les composés mercuriels du même ordre. On en conclut que ces composés ont la même formule que ceux du mercure. Dés lors le bichlorure de cuivre doit s'écrire CuCl«, et Ton déduit de cette formule le poids atomique 63,5 pour le cuivre.
4* Le sulfate de cuivre est susceptible de former des sulfates doubles avec les sulfates alcalins. Ces sulfates doubles sont iso-
morphes avec les sels de même nature à base de cadmium, de zinc, de magnésium, de strontium, de baryum et probablemenl de calcium, bien que jusqu'ici la détermination expérimenUle manque pour ce dernier métal ; tous ces sels cristallisent avec 6 molécules d'eau.
Les métaux précédents sont encore isonoorphes avec d'autres sels, tels que les sulfates simples qui cristallisent tantôt avec 7, tantôt avec 5 molécules d'eau et qui présentent les mêmes formes lorsqu'ils renferment la même quantité d'eau.
Enûn , pour plusieurs d'entre eux on observe l'isomorphisme entre les carbonates, les chlorates, les bromates*, les tungstates, etc.
De l'isomorphisme qui existe entre les composés des divers métaux que nous avons cités, il faut conclure, d'après la loi de Mitscherhch, que ces composés doivent être représentés par des formules semblables, d'où l'on déduit pour ces métaux les poids atomiques que nous avons adoptés et qui sont d'accord arec leur capacité calorifique. Ainsi, considérations tirées des densités de vapeur, considérations tirées de la loi de Dulong et Petit, considérations tirées de la loi de Mitscherlich, considérations basées sur les ressemblances chimiques, tout s'accorde à nous faire considérer comme étant l'expression de la vérité les nouveaux poids atomiques et par cela même la diatomicité des métaux que nous venons de passer en revue.
A cause de l'isomorphisme des composés du magnésium avec ceux du cuivre, du cadmium, du zinc, du calcium, du baryum et du strontium, on a donné à l'ensemble de ces métaux le nom de série magnésienne. A cette série on ajoute généralement certain; métaux tétratomiques, tels que le manganèse, le fer, le nickel et le cobalt. Ces corps forment, en effet, des composés au minimum non saturés, qui sont représentés par les mêmes formules que ceux des métaux précédemment cités et sont isomorphes avec eux. Toutefois, ces quatre métaux s'éloignant complètement des autres par leurs combinaisons au maximum ont dû être placés dans une famille différente; leur isomorphisme avec les vrais métaux magnésiens n'en reste pas moins favorable aux formules par lesquelles on représente aujourd'hui leurs composés au minimum et par suite aux poids atomiques que l'on en déduit.
TROISIÈME FAMILLE (MÉTAUX TRIATOMIQUES
Cette famille renferme Tor, le thallium et Tindium.
• ■ Au'" j
Poids atomique = 197_ Toids moléculaire probable = 594
L'or se rencontre à l'état natif. On le trouve tantôt régulièrement cristallisé en cubes ou en octaèdres, tantôt en masses isolées qui ont reçu le nom de pépites, quelquefois il est pur, mais le plus souvent il est allié à l'argent, au platine, au rhodium, etc.
On fait agir le mercure métallique sur le minerai et l'on dissout ainsi Tor et l'argent ; en distillant ensuite l'amalgame, on obtient un alliage de ces deux derniers métaux.
Enfin cet alliage, chauffé pendant 24 ou 30 heures avec un cément composé de sel marin et de brique pilée perd la presque totalité de son argent. Ce corps passe à l'état de chlorure d'où on l'extrait par les procédés dont nous avons parlé. Il est probable que dans cette opération la silice agit sur le sel marin en même temps que la vapeur d'eau et qu'il se produit de l'acide chlorhydrique. Cet acide, en présence de l'oxyde ferrique de la brique est décomposé à chaud par l'oxygène de l'air avec mise en liberté de chlore :
m * 8! = HS|o) - Kcll)
Acide Oxygène. Eau. Cblorc.
chlorhydrique.
en vertu d'une réaction tout à fait analogue à celle trouvée par M. Deacon, pour la préparation industrielle du chlore, et qui est basée sur la décomposition de l'acide chlorhydrique par l'oxygène de l'air sous l'influence de l'oxyde de cuivre chauffé. Le chlore libre transforme alors l'argent en chlorure tandis qu'à chaud il est sans action sur l'or.
La séparation de l'or et de l'argent peut aussi s'effectuer par voie humide, par l'action des acides azotique ou sulfurique , qui font passer l'argent à l'état d'azotate ou de sulfate, tandis qu'ils
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n'attaquent pas For. 11 est à remarquer que l'alliage doit être riche en argent, pour qu'on puisse employer l'acide azotique.
Si l'on veut avoir de l'or absolument pur, le mieux est d'en préparer le chlorure en dissolvant ce métal dans l'eau régale, et de verser dans la solution de ce sel une solution de sulfate de fer au minimum et un peu d'acide chlorhydrique ; de l'or très-pur se précipite sous la forme d'une poussière brune que Ton peut agréger par la fusion.
L'or est jaune ou plutôt rouge lorsqu'on fait réfléchir plusieurs fois la lumière à sa surface avant de la faire arriver à l'œil; vu par transmission, il présente une teinte verte.
L'eau régale le dissout aisément à chaud. L'acide sélénique l'attaque aussi ; aucun autre acide n'a d'action sur lui. »
L'or fond à 1100** environ, il est le plus malléable et le plus ductile des métaux ; sa ténacité est moindre que celle du fer, du cuivre, du platine et de l'argent. Il s'écrouit avec facilité.
L'or est rapidement attaqué, même à froid, par le chlore et le brome.
La densité de l'or est de 19,5. Ce métal est mou ; pour pouvoir le travailler commodément, on est dans l'usage de l'allier, soit à l'argent, soit au cuivre.
L'or étant triatomique peut s'unir soit à trois atomes monatomiques, en formant un composé saturé, soit à un seul de ces atomes en donnant un composé non saturé. On connaît :
Le protochlorure d'or AuCl
Le protoiodure d'or Â.ul
Le perchlorure d'or , Au^'Cl^
Le perbromure d'or Au'^Br*, etc.
Comme un nombre impair d'atomes de chlore ne sauraient être remplacés par l'oxygène et les corps diatomiques en général, il intervient deux atomes d'or dans les oxydes et les sulfures de ce métal. On connaît :
\u ) Un protoxyde d'or Âui^
Et un sesquioxyde Au ! ^*
Un protosulfure d'or • 4^
PËRGULOUURE D*01i. 55U
Et un sesquisulfure. . Au I ^'
Perciilorure d'or Au"'! Cl. On prépare le pcrclilorure d'or en
(Cl dissolvant le métal pur dans l'eau régale, et évaporant ensuite au bain-marie ; si Ton arrête l'opération dès que la matière commence à donner des cristaux par le refroidissement, il se dépose des aiguilles qui sont un composé d'acide chlorhydriquc et de chlorure d'or. En chauffant, au contraire, jusqu'à ce que Tévaporatiou soit complète, on obtient une matière jaune fondue qui, en se refroidissant, se fige en aiguilles cristallines, déliquescentes.
A lôO", le perchlorure d'or perd les | de son chlore et se transforme en protochlorure insoluble dans l'eau; au-dessus de 200', ce protochlorure lui-môme se réduit, et il reste de l'or métallique.
Le perchlorure d'or est très-soluble dans l'eau, à laquelle il communique une belle couleur jaune; en agitant cette solution avec de l'éther, celui-ci se colore en s'emparant du chlorure d'or, tandis que l'eau se décolore. Le perchlorure d'or est donc plus soluble encore dans l'éther que dans l'eau.
La lumière décompose lentement le perchlorure d'or : du métal se dépose sur les parois des vases qui renferment ce sel.
Les corps réducteurs comme les sels ferreux, l'acide oxalique, etc., décomposent aussi le perchlorure d'or en mettant le métal en liberté :
«u-'c.^6(s,^:jo.)=2((so3:io.) + «'s|4-s:
2AuCP + 5p^,jIJ0«j = 6C0'» + G^^jH
Pcrclilui urc Sulfate SuKalc Chlorure Or.
d'or. ferreux. ferriquc. fcrriquc.
, Au"'!
"^ Au"')
rerclilorurc Aeidd Anhydride Acide Or.
d'or. oxalique. carbonique. cl.lorhydrique.
Lorsqu'on réduit le perchlorure d'or au moyen du protochlorure d'étain, le précipité, qui se forme n'est pas de l'or pur, il renferme à la fois de l'or, de l'étain et de l'oxygène ; suivant la concentration des liqueurs ce précipité qui a reçu le nom de pourpre de Cassius est d'une couleur pourpre plus ou moins i>ure.
La réduction du chlorure d'or par la peau, explique les taches Violettes qil*il y fait naître»
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Le chlorure d'or forme des chlorures doubles avec les autres chlorures métalliques, ceux de ces chlorures doubles qui contiennent des métaux alcalins sont les mieux définis, leurs formules sont ;
2(Au'"Cl',KCl) + 5 H«0. =i= chlorure d'or et de potassium Au'"C15,NaCl + 2 H«0. = chlorure d'or et de sodium Au'"C15,AzH*Cl + 3 H«0. = chlorure d'or et d'ammonium
Ces chlorures sont ou des combinaisons moléculaires, ou des combinaisons atomiques, dans lesquelles le chlore fonctionne comme trivalent.
L'ammoniaque donne avec la dissolution aqueuse du perchlorure d'or un précipité explosible (or détonant) qui renferme du chlore, de l'hydrogène, de l'azote, de l'oxygène et de l'or. Abandonné pendant longtemps au contact de l'ammoniaque, ce composé perd tout son chlore et devient plus explosible encore. Sa formule paraît être alors
2[Az«jJf'] + 3H*0.
Protochlorure d'or Au'Cl. On le prépare en chauffant le perchlorure à une température qui ne dépasse pas 200'' ; il perd alors du chlore et se convertit en chlorure aureux, poudre jaune pâle très-instable, que l'eau seule dédoublé à la longue en chlorure aurique et en or.
7/Au')\ _ Au) . Au"')
H Clij = Auj -^ ClM
Chlorure Or. Chlorure
aureux. aurique
Perbromure d'or Au'"Br^. On l'obtient comme le perclilorure, c'est-à-dire en dissolvant l'or dans une eau régale faite avec de l'acide azotique et de l'acide bromhydrique, ses propriétés sont semblables à celles du chlorure.
Protoiodure d'or Au'I. Le periodure d'or est très-instable et n'est connu qu'en combinaison avec d'autres iodures métalliques ; on obtient un protoiodure de ce métal sous la forme d'une poudre jaune, en ajoutant de l'iodure de potassium dans une solution de perclilorure d'or; il se forme en même temps de l'iode libre.
Sesquloxyde d'or Au*0*. Lorsqu'on verse un hydrate alcalin dans la solution du chlorure d'or, il ne se forme aucun précipité,
PROTOXYDE D'OR
mais si l*on fait bouillir le mélange, et qu*on le sature ensuite par Tacide acétique, un précipité se produit. Ce précipité convenablement desséché répond à la formule Au'O'.
Le sesquioxyde d'or se dissout dans les acides chlorhydrique et bromhydrique, en donnant naissance à du chlorure et à du bromure d'or ; les oxacides le dissolvent également en donnant des sels auriques peu stables. Le sesquioxyde d'or se dissout facilement dans les hydrates alcalins avec formation de sels cristallisés. U joue donc à la fois le rôle d'anhydride basique et d'anhydride acide.
Les équations suivantes rendent compte de la formation de ce corps :
*• Au^'Cl' + ^(h|^)
rerchlorure Potasse,
d'or.
= '(cil) + '(!!») + 'ï;|*
Chlorure Eau. Aurate
de potassium. de potassium.
^.*ï;jœ-l-3(<>H'S!0)=5(C'H'0J0).-Au;|0.
Aurate Acide Acétate Hydrate
de potassium. acétique. de potassium. d'or.
J|o) + Au»Os
Hydrate Eau. Sesquioxyde d'or
d'or. ' ou anhydride au rique.
L'aurate de potassium Au'"KW n'est pas connu à l'état isolé ; on
(OK * n'a préparé qu'un sel acide Au'"j OH -f- 2H«0 qu'on devrait peut-être
(OH
formuler Au'" i 5? -h 3H*0 , sel correspondant au premier anhy-
!0H Q„ ; ce sel cristallise.
Frotoxyde d*or Au<0. Ce corps reste sous la forme d'une poudre violette, insoluble, décomposable à 250% lorsqu'on fait digérer le protochlorure d'or avec les alcalis.
2AUC1 H- 2(Najo) = f^,\) 4- «JO + Au^O
Protochlorui-e Soude. Chlorure Eau. Proloxydc
il'or. sodique. o or.
Le protoxyde d'or ne fait la double décomposition, ni avec les
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acides, ni avec les bases. On connaît pourtant un hyposullite double d'or et de sodium dont la formule est
NaM0*-h2H*0.
Au')
L'or y fonctionne, ainsi que dans tous les composés au minimum, comme monovalent.
Dans ce composé, Tor est dissimulé, au point que, ni le sulfate de fer, ni le chlorure stanneux ne le décèlent. Lorqu'on tndt£ b solution de cet hyposulGte par le chlorure de baryum, il se dépose un hyposulfîte double d'or et de baryum, lequel traité par l'acide sulfurique, perd son baryum et laisse de Thyposulfite d'or.
L'hyposulûte double d'or et de sodium sert à fixer les images daguerriennes.
Sesqalsnlfnre d'or Âu'S^ et protomilfiire d*or Âu'S. loe dissolution froide de perchlorure d'or donne lorsqu'on la fait Inverser par un courant d'acide sulfhydrique, un dépôt jaune brun de sesquisulfure d'or ; dans les mêmes conditions une dissolution bouillante de perchlorure d'or donne un précipité brun foncé é( protosulfure d'or.
Ces sulfures sont de vrais anhydrosulfites acides, ils font, en effet, très-nettement la double décomposition avec les sulfliydrab alcalins, et se transforment en sulfosels solubles en dégageant ilt l'acide sulfliydrique.
Au^S^ -.'«(Sis) = 2(AÏ:|s3) -. 5(j|js)
Sesquisulfure Sulfliydralc Sulfauratc Acide
d'or. de potassium. de polassium. . suirijydriqtK.
Réactions des sels d*or. On reconnait Tor dans les analv»^: aux propriétés suivantes :
1° Le perclilorure d'or est déliquescent, mais l'éther en est encore plus avide qUo l'eau ; aussi l'enléve-t-il à ce dernier liquide, lorsqu'on l'agite avec une solution de ce corps.
2" La potasse y produit un précipité jaune rouge de sesquioïyJi' d'or, soluble dans un excès de réactif.
5° Les sels d'or ne sont pas précipités par les carbonates alcalins Le carbonate d'ammonium y produit un précipité qui détone am la pJus grande faciVilë el c\w\e'à\. ç^qwwxsl^qus le nom d'or fulminant
4° Les sels de poVassVuvcv eV ^';ym\xvQvC\>\\xv\v^\<^^^^V^Ov^^^
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b* Le sulfate ferreux réduit le chlorure d'or, surtout si l'on a soin d'additionner préalablement la dissolution d'un peu d'acide chlorhydrique ; l'or se précipite alors sous la forme d'une poussière brune.
6* L'acide oxalique produit à chaud la même réduction et donne lieu à un dépôt d'or miroitant et à un dégagement d'anhydride carbonique.
?• Les sels d'or sont abondamment précipités en jaune par les iodures solubles.
8* Le protochlorure d'étain y produit un précipité. Lorsque les dissolutions sont étendues et que le protochlorure d'étain est mêlé avec un peu de perchlorure, ce précipité acquiert une belle couleur pourpre.
THAI.LIIJSI et IMDIUM
Poids atomique = SO V Poids atomique =115,4
La découverte de ces deux métaux est due à l'analyse spectrale ; le spectre du premier n'offre qu'une seule raie verte et celui du second se compose de deux raies, dont l'une bleue et l'autre violette. Ces deux métaux ne se trouvent qu'en petite quantité dans la nature et sont disséminés dans d'autres minéraux ; lethallium se rencontre en très-petite quantité dans certaines pyrites et blendes et dans les eaux de la saline de Nauheim (Allemagne), et l'indium se trouve en proportion extrêmement minime dans certaines blendes du llarz.
Le thallium mérite de fixer notre attention pendant quelques instants. Gomme l'or il fonctionne dans ses combinaisons comme élément trivalent et monovalent ; mais ici les composés de l'élément monovalent sont les plus stables et, chose remarquable, sont absolument analogues aux combinaisons des métaux alcalins.
Le thallium est un métal d'une couleur gris bleuâtre, d'une densité de 11,85, fusible à 290'; par ses caractères extérieurs il se rapproche du plomb. 11 s'oxyde vite à l'air en se couvrant d'une couclie noire ; il convient de le conserver sous l'eau.
On connaît : un trichlorure de thalliunj Tl CP
un protochlorure Tl Cl
un sesquioxyde TW
un protoxyde Tl-0
et de nombreux sels dérivés de ces deux ox^Aes.
Protoxyde de thalllnm TFO. A chaud, le thallium brûle ?
l'air avec une magnifique flamme verte et se convertit en une
poudre brune de protoxyde ; celui-ci se dissout facilement dans
Tl } Teau en donnant de Thydrate thalleux u ! , base cristallisable
très-soluble dans l'eau, d'une réaction fortement alcaline, et attirant l'acide carbonique de l'air, comme la potasse, les sels correspondants cristallisent généralement bien et sont en partie isomorphes avec ceux des métaux alcalins.
QUATRIÈME FAMILLE (MÉTAUX TÉTRATOMIQUES
ALUiniNiuiri Al
Poids atomique = S7,5 roids Moléculaire inconnu.
L*aluminium peut être obtenu, soit en décomposant à chaud le chlorure d'aluminium anhydre par le sodium, soit en souinettaot à l'action d'un courant électrique le chlorure double d'aluminium et de sodium fondu. Dans les deux procédés, on doit ensuite agglomérer le métal par une ou plusieurs fusions ; le fondant dont on fait usage est le clilorure double de sodium et d'aluminium.
L'aluminium est d'une couleur blanche intermédiaire entn cello du zinc et celle de l'argent ; il est très malléable, Irès-ducliit^ et jouit d'une grande ténacité. 11 est très-sonore, conduit trebien rélectiicité et fond à une température supérieure à la tiin pératurc de fusion du zinc et inférieure à la température de fibiuii de l'argent.
La densité de l'aluminium est de 2,56, elle peut s'élever à iXÛ par le laminage.
L'aluminium ne s'oxyde directement à aucune température, il décompose l'eau au rouge blanc avec production d'alumine; le> acides azotique et sulfurique ne l'attaquent qu'à la tenipéralnn* do l'ébullition, l'acide chlorhydriquc le dissout, au contraire, a>»; une grande facilité.
L'aluminium se dissout également dans la dissolution des i^sy^ puissantes comme la potasse ou la soude. Ou observe, dans o cas, un dégasemcuV vVVwAyo^^Civw et la production d'un alniiiinH' akdViii,
CHLORURE D'ALUMINIUM
On peut obtenir un composé d'aluminium et de carbone ou d'aluminium et de silicium ; ces composés sont analogues à la fonte.
L'aluminium ne s'allie pas au mercure, il forme avec le cuivre un alliage d'une couleur jaune d'or qui jouit de la pronriété de se souder à lui-même au rouge sombre, t la manière âa fer.
On ne connaît aucun composé où l'aluminium entre pour un seul atome. Ce sont toujours deux atomes de ce corps qui interviennent dans les réactions, mais la chaleur spécifique de l'aluminium conduit pour le poids atomique au chiffre 27,5 et non à la valeur double, et Tisomorphisme des composés aluminiques et des composés ferriques ne laisse aucun doute sur la vraie formule des sels aluminiques, et y démontre l'existence du groupe Al*.
Le groupe Al* étant hex atomique et deux atomes s'unissant en perdant chacun une atomicité, l'atome d'aluminium doit être tétratomique.
On connaît des composés qui résultent de la combinaison de Taluminium avec les radicaux monatomiques tels que le chlore, le brome, etc.; ces composés répondent tous à la formule Al^'^R*'; on connaît également des combinaisons de l'aluminium avec les métalloïdes diatomiques, comme l'oxygène et le soufre. Elles sont représentées par la formule générale Al'R"'.
Grâce à son faible poids spécifique et à ses propriétés précieuses Faluminium est devenu usuel depuis quelques années et se fabri^ que actuellement en grand.
COMBmAISONS DE l' ALUMINIUM AVLC LES METALLOÏDES MONATOMIQUES.
Ar^ci'
CUomre d'alfunlDlain A1*G1^ = I On prépare ce corps
en faisant arriver un courant de chlore sec sur de petites boulettes poreuses formées d'oxyde d'aluminium et de charbon, et chauflëes au rouge.
Al«05 -f. 3C + S^^H) = SCO +
Al«| Cl«(
Oxyde Charbon. Chlore. Oxyde Chlorure
d'aluroiniuin. de cnrbonc. nluminique.
L'opération s'exécute dans un appareil semblable à celui qui sert à préparer le chlorure de silicium, la seule différence consiste en ce qu'ici, à cause du peu de \o\aV\\\lè àw ç\Aw\«Çi «S:^>\-
minium, on remplace Tappareil réfrigérant par une cloche à douille; celle-ci est mastiquée par sa grande ouverture dans un entonnoir enté par sa partie étroite sur le col de la cornue où s*opére la réaction. C'est dans cette cloche que le chlorure se condense.
Quant au mélange poreux de charbon et d'oxyde aluminique^OD l'obtient en calcinant une pâte faite avec de Thuile, du charbon et de l'oxyde d'aluminium. £n mélangeant à cette pâte une quantité sufOsante de chlorure de sodium, on obtient, au lieu du chlorure d'aluminium, le chlorure double Al*Cl^,(NaCl)« qui sert exclusifement à la préparation de l'aluminium.
Le chlorure d'aluminium peut cristalliser en lames incolores, et quelquefois transparentes ; il fond très-facilement et bout, suivant Liebig, à une température de 180"; à l'air, il répand des fumées désagréables, il est déliquescent et s'échauffe beaucoup lorsqu'on le dissout dans Teau. La solution aqueuse de ce sel se décompose, lorsqu'on cherche à l'évaporer, en acide chlorhydrique et hydrate d'aluminium.
Chlorure Eau. Acide Hydrate
aluminiquo. chlorbydrique. d'aluminiuia.
C'est ce qui empêche de préparer ce corps en dissolvant de l'hydrate ahiminique dans l'acide chlorhydrique ; on obtient de celle manière le chlorure hydraté, dont la dessiccation est impossible.
Fluorure d'alumiaium Al^Fl^. M. Deville a obtenu ce corps cristallisé en cubes ou en trémies. A cet effet, il a chauffé forte* ment dans un tube de charbon de cornue protégé extérieurement par un tube de grès, de l'oxyde aluminique préalablement arrosé avec de l'acide fluorhydrique et desséché ensuite ; pendant toute la durée de l'opération, le tube doit être traversé par un courant d'hydrogène, afin d'entraîner les vapeurs du fluorure aluminique qui n'est volatil qu'au rouge blanc ; à la fin de l'opération, on trouve de beaux cristaux sur la partie froide du tube.
Les bouchons qui font partie de cet appareil doivent être en charbon, on les lute avec un peu de terre délayée et pétrie avec de la bouse de vaclie.
Le fluorure d'aluminium est insoluble dans l'eau. Les acides les pins énergiques soûl sî^iv?» ^ç,\,\ç>vi?>wv lui.
HYDRATE D'ALUMINIUM
COMBINAISONS DE l'aLUMINIUM AVEC LES MÉTALLOÏDES DIATOHIQUES.
Oxjde d*alniiiiiilaiii ou alamine Al^O^. L'alumine existe cristallisée dans la naiure. Le corindon est de l'alumine pure, et le saphir et le rubis oriental ne sont que de l'alumine cristallisée et colorée par des traces d'oxydes métalliques.
M. Deville a obtenu ces corps par un procédé fort élégant.
n place, dans un creuset de charbon de cornue, du fluorure d'aluminium ; au-dessus de ce corps , il met une coupelle pleine d'anhydride borique , recouvre le creuset , le place dans un second creuset de terre, et le chauffe au rouge blanc pendant une heure environ, après ce temps, on sort le creuset du feu et dès qu'il est refroidi, on en retire de jolis cristaux de corindon.
Dans cette opération, l'anhydride borique et le fluorure aluminique se décomposent récipi^oquement avec formation d'alumine et de fluorure de bore.
Bo«05 -h A1«F1« =
2BoFF
AP
Anhydride Fluorure
Fluorure
Oxyde
borique. d'aluminium.
de bore.
d'aluminium.
Le corindon cristallise dans le système rhomboédrique. L'alumine amorphe peut être préparée par la calcination de l'alun ammoniacal, ou par la calcination de l'hydrate aluminique.
L'alumine ne fond qu'au chalumeau à gaz hydrogène, c'est de cette manière que M. Gandin a obtenu des rubis artificiels, différant des rubis naturels seulement par leur opacité. Elle n'est pas attaquée par les solutions alcaUnes, et les acides même concentrés ne font la double décomposition avec elle qu'après un temps fort long; toutefois, l'hydrate correspondant faisant indifféremment fonction d'acide et de base, l'oxyde d'aluminium est un an^ hydride indifférent.
Hydrate d'alnmliiiiim A1''(0H)^. On obtient cet hydrate en précipitant un sel aluminique par l'ammoniaque, recueillant sur un filtre et lavant bien le précipité qui se produit. On peut précipiter par la potasse, mais alors le lavage devient difficile, et l'hydrate d'aluminium retient avec opiniâtreté des traces de ce réactif.
L'hydrate aluminique est susceptible de taite\^ ^wMft ^«b-^WK^^-
sition avec les acides, en donnant des sels d'aluminium résultant de la substitution des radicaux acides à rhydrogène typique qu'il renferme. Cet hydrate se dissout aussi dans les solutions alcalines et 4onne des aluminates : il fait donc fonction de base lorsqu'il est en présence des acides forts, et fonction d*acide en présence des bases énergiques.
L*ammoniaque ne dissout que des quantités très-faibles dliTdrate aluminique, sa solution ammoniacale abandonnée à ellemême peni^nt longtemps dans un flacon fermé, finit par déposer des cristaux microscopiques. L'hydrate d'aluminium existe dans h nature et constitue certains minéraux, tels que le diaspore, llrydrargillite et la gibbsite.
HodlfleadoBs allotropiques de l*hydb*ate d'alaayaiai. Lorsqu'on fait bouillir pendant 24 heures de l'eau tenant en suspension de l'hydrate d'aluminium , cet hydrate sans changer de composition, cesse cependant d'être soluble dans les acides et les alcalis, ses propriétés sont alors comparables à celles de FanliTdride aluminique.
Outre cette yariété d'hydrate d'aluminium, M. Graham a obtenu de l'alumine soluble en soumettant à la dialyse une solution aqueuse d'aluminate de potassium : la potasse seule passe à travers la membrane du dialyseur. L'hydrate d'aluminium soluble parait du reste n'être pas une modification allotropique de Fhydrate ordinaire ; selon M. Graham, il constituerait un com[)o>^ beaucoup plus condensé.
Sulfate doable d*alamUiliuii et de potassium [Alun]
^K*" I ^*' ^^ aT«v^ Î^^ "^ ^^"*^- ^* ^^^^^^ ^" Hongrie et en lUlie une pierre nommée alunite, qui renferme les éléments de deux molécules de sulfate de potassium, deux molécules de sulfate d'aluminium, et cinq molécules d'hydrate aluminique.
En chauffant cette pierre, on modifie l'agrégation de ses principes constituants, et lorsqu'on la lessive après la calcinalion. 'î on dissout de l'alun. Cet alun est cristallisé en cubes, et il «>l !: très-pur. On le connaît dans le commerce sous le nom d'alun de Rome.
On peut aussi préparer artificiellement l'alun . A cet effet, on fait agir l'acide su\furvc\ue sur l'argile qui est un mélange de silicate d'aluminium el d'uwe cçûi^xi\À\fe ^^\\^i^^ ^<i i^^'i^st <k fer :
SULFATE DOUBLE D'ALUMINIUM ET DE POTASSIUM
de la silice se dépose et des sulfates d'aluminium et de fer entrent en dissolution, il suflit d'ajouter du sulfate de potassium à cette liqueur et de faire cristalliser, Talun se sépare alors du sulfate ferrique qui cristallise mal.
L'alun ainsi préparé renferme toujours un peu de fer qui nuit dans la teinture, et il est cristallisé en octaèdres. Gomme Falun cubique préparé au moyen de l'alunite est beaucoup plus pur, les consommateurs le préfèrent sous cette dernière forme.
La pureté de l'alun de Rome tient à la présence de l'hydrate d'aluminium dans l'alunite. Cet hydrate étant, en effet, une base plus forte que l'hydrate de fer au maximum , lorsqu'on traite l'alunite par l'eau, fait la double décomposition avec les sels ferriques que la liqueur renferme, de l'hydrate ferrique se précipite et l'alun reste pur.
Quant à la cristallisation en cubes, elle tient à une petite quantité de sous-sulfate d'aluminium (]ue la matière contient. Si, en effet, on fait bouillir pendant longtemps une dissolution d'alun cubique, celle-ci dépose une petite quantité de sous-sulfate d'aluminium, et la liqueur filtrée abandonne alors des cristaux octaédriques.
Connaissant les causes qui rendent plus pur l'alun de Rome, et qui déterminent sa forme cristalline, il a été facile de purifier Talun artificiel et de l'obtenir sous la forme recherchée des consommateurs.
Pour cela, on verse une petite quantité de carbonate de potassium dans une dissolution d'alun saturée à 45", 11 se précipite ainsi un peu d'hydrate, d'alumine. Cet hydrate décompose les sels ferriques que la solution renferme, et en outre, donne naissance à un peu de sous-sulfate aluminique, de manière que la hqueur en se refroidissant abandonne de Talun aussi pur que l'alun de Rome et cristallisé en cubes conune lui.
Du reste, l'alun cubique ne renferme pas toujours du sous-sulfate d'alumine. M. Lowel a vu que de tels cristaux peuvent être complètement exempts de ce sel basique. Seloiî lui, la forme cubique serait due à une action de présence exercée par le sel basique au moment de la cristallisation.
L'alun est fortement astringent, il est beaucoup plus soluble dans l'eau bouillante que dans l'eau froide. Lorsqu'on le chauffe, il subit }a fusion aqueuse; si on le refroidit elots, *\\^teiv^\^^^<èR\
vitreux et constitue ce que Ton appelle l'alun de roche. Si, au con traire, on continue à chauffer, Teau s'évapore, la masse se boursoufle, et Ton obtient une matière blanche qui s'élève au-dessus du creuset où la calcination s'est faite. C'est l'alun calciné des pharmacies, l'alun privé de ses 24 molécules d'eau de cristaUisation. Cet alun happe à la langue et est légèrement caustique; il est employé comme tel en médecine.
Chauffé à une température plus élevée, l'alun se décompose, les deux sulfates dont il est formé se séparent, le sulfate de potassium reste inaltéré, et le sulfate d'aluminium se détruit en perdant les éléments de l'anhydride sulfurique ; après la calcination, la matière est donc constituée par un mélange d'alumine et de sulfate de potassium.
' On peut obtenir des aluns où le potassium soit remplacé par d'autres métaux alcalins, ou par du thallium ; ces aluns sont tous isomorphes entre eux. Celui qui contient de l'ammonium, renfermant un sel alcalin décomposable par la chaleur, laisse de l'alumine pure lorsqu'on le calcine.
Sliitsate d'adaminlam. Ce sel à l'état de pureté constitue le kaolin, qui sert à la fabrication de la porcelaine ; mêlé avec des quantités variables de silicate ferrique, il forme les argiles dont on fabrique les poteries communes. Ce corps est donc assez intéressant au point de vue de ses usages. Le silicate d'aluminium s'est formé par la décomposition lente des feldspaths sous l'influence de l'eau. Ces roches sont, en effet, des silicates doubles d'aluminium el d'un métal alcalin. A la longue, l'eau en passant sur ces roches lésa désagrégées, s'est emparée du silicate alcalin, et a laissé pour résidu le kaolin ou l'argile.
Caraetères distinetifs des sels alamlniqaes. Les sels d'aluminium sont reconnaissables aux propriétés suivantes :
10 Ils sont précipités par l'ammoniaque et les alcalis fixes. Le précipité se dissout dans la potasse ou la soude caustiques. La chaleur favorise la dissolution.
2" Ces sels ne sont point précipités par l'acide sulfliydriqut». mais en présence des sulfures alcalins, ils donnent un précipite d'hydrate d'aluminium.
5" Les carbonates alcalins et le carbonate ammonique donnent lieu à un dégagemeiU Ol ^wVvjdYxvie carbonique et à la formation d*un précipité inso\ubk dîvw^ v\\\ ^^ç,^^ ^Çi\5i^o:\\.
MANGANÈSE
4** Si Ton verse dans une dissolution chaude et concentrée de sulfate d'aluminium, une dissolution également chaude et concentrée de sulfate de potassium, il se sépare par le refroidissement des cristaux octaédriques d*alun.
nANCtANËSE Mn
Poids atomique = 55 Poids moléculaire in.-onnu.
On obtient le manganèse métallique en calcinant ses oxydes avec du cliarbon, il se produit ainsi un carbure de manganèse. Celui-ci, fondu avec un peu de carbonate manganeux, donne le métal pur. Ce métal est assez cassant ; sa densité est 8,013 ; il est presque infusible.
A 100% il décompose l'eau avec facilité; à Tair humide, il s'oxyde assez pour qu'on doive le conserver sous l'huile de naphte ou dans des tubes scellés à la lampe.
Les quantités de manganèse qui entrent dans les combinaisons sont égales, tantôt à 1 atome, tantôt à 2. Les composés qui ne renferment qu'un atome portent le nom de composés manganeux, ceux qui en renferment deux ont reçu celui de composés manganiques.
Les composés au minimum sont rarement saturés ; le manganèse y fonctionne presque toujours comme bivalent. Ce n'est guère que dans les composés au maximum qu'apparaît la tétratomicité de ce métal ; en effet, deux atomes réunis forment alors un groupe hexatomique ; ce qui ne peut avoir lieu qu'en admettant pour chaque atome une capacité de saturation maxima égale à 4 au moins.
M. Nicklès a cependant montré que le manganèse forme un chlorure correspondant à la formule Mn''CH. Ce chlorure n'avait pu être isolé jusqu'ici à cause de sa grande instabilité ; il se décompose, en effet, en protochlorure et chlore.
MnCI* = MnCl* -h ^} |
Tètrachlorui c Dichlorurc Chlore,
de manganèse, de manganèse.
M. îiiMès Va rendu stable en le coiubmanl ^Ne«i \^^ ^^^'ws..
Ce chlorure prend naissance pour se détruire immédiatement lorsqu'on traite le bioxyde de manganèse par Tacide chlorfaydrique.
MnO* 4- a(^^]] = 2^gjo) -4- MnQ*
Bioxyde Acide . Eau. Têlrachlonire
de manganèse. cblorbydrique. de manganftse.
Le tétrafluorure Mn**Fl^, qui se forme par une réaction analogue lorsqu'on remplace Tacide chlorhydrique par Tacide fluorhydriqoe, est beaucoup plus stable et forme des sels doubles a^ec les fluorures métalliques ; celui de potassium renferme Mn**FH,2KFl.
L'existence du tétrachlorure et du tétrafluorure de manganèse met hors de doute la tétratomicité de ce métal.
Les composés du manganèse avec les radicaux monatomiqiies répondent donc, soit à la formule MnR'^, soit à la formule Mo^'*, soit plus rarement à la formule Mn"R'*.
Les radicaux diatomiques se combinent aussi avec le manganèse, les composés répondent à la formule générale MnR'', lorsqu'ils sont au minimum, et à la formule Mn*R''^, lorsqu'ils sont au maximum; mais de plus, et par suite de la faculté qu'ont les radicaux dLitomiques de s'accumuler en nombre indéfini dans les molécules, ces radicaux peuvent se combiner au manganèse dans des proportions bien supérieures en nombre aux deux dont il vient d'être question ; ainsi l'on connaît quatre oxydes de manganèse :
Le protoxyde MnO, le sesquioxyde Mn*0', l'oxyde rouge Mn'1)*. et le bioxyde MnO*.
On connaît, en outre, deux genres salins, les manganates MnR'*0* et les permanganates MnR'O*. L'anhydride correspondant à Tacide manganique serait MaO' et l'anhydride correspondant à Tacide permanganique serait Mn*0^ Ces deux anhydrides sont inconnus. On ne connaît pas davantage l'acide manganique Mnll<0*, mais en revanche l'acide permanganique MnllO* a été obtenu dissous daiii l'eau et paraît même pouvoir exister à l'état solide.
Le protoxyde MnO est un anhydride basique, il se dissout dans lo acides en formant des sels mangaaeux. On l'obtient en faisai.: passer un courant d'Iiydrogène sec sur du bioxyde légèrenifi.: chauffé. On place généralement, pour cela, le bioxyde dans ui.f ampoule que l'on cliaulfc avec une lampe à alcool. Ainsi préparé. il se conserve à Va\r.
MANGANÈSE
On peut obtenir un hydrate de manganèse en précipitant par un alcali un sel manganeux soluble. Cet hydrate, exposé à Tair, se transforme en hydrate au maximum.
Le sesquioxyde anhydre Mn^O* se prépare en calcinant légèrement l'azotate de manganèse. C'est un anhydride basique faible. Dissous dans les acides» il donne des sels manganiques rouges et fort instables ; toutefois le sulfate acquiert de la stabilité en présence des sulfates alcalins auxquels il se combine en donnant des sels qui cristallisent dans le système cubique avec 24 molécules d'eau. Le sel double obtenu avec le sulfale de potassium doit être formulé :
P|o..»ï:|o.+«hk>.
Ces sels, isomorphes avec les aluns, ont reçu par cette raison, le nom d'aluns manganiques.
L'oa;yd« roiigfeMn'O* peut être écrit ^ Mn^r^' ^® composé est alors
considéré comme contenant le manganèse au maximum et au minimum en même temps.
Le bioxyde MnO* existe dans la nature ; c'est le principal minerai de manganèse. Traité par l'acide chlorhydrique, il donne de l'eau et du tétrachlorure manganique. Ce dernier se détruit aussitôt formé , en dégageant du chlore ; il se produit en même temps du chlorure manganeux qui se dissout. La solution de ce chlorure soumise à l'action d'un carbonate alcalin donne un précipité de carbonate de manganèse à l'aide duquel on peut préparer tous les sels manganeux. On obtient le bioxyde à l'état de pureté en précipitant un sel manganeux par de l'hypochlorite de sodium alcalin.
SI» ■- '".;!«• + Si» = £i + T|o'+«"«'
Hypochlorite Sulfate Eau. Chlorure Acide Bioxydn
desodium. de manganèse. de sodium. sulfuriquc. de manganèse.
L'alcali libre sature l'acide sulfurique qui ligure dans l'équation. Le bioxyde MnO* doit être considéré comme l'anhydride d'un
I OH acide inconnu Mn'^< qH' ^"^^^^8"^ ^ l'acide silicique normal. On
(oH a décrit plusieurs anhydrides de cet acide, dont l'un, correspondant au cinquième anhydride de l'acide pentasilicique , renferme.
(OH Mn 0" 0* Mn O''
ilO" 0"
Mn 0" lOH
Cet acide forme des sels parfaitement définis, dont la formule générale est Mn^O" M'*.
Le manganate de potassium MnK*0*, s'obtient lorsqu'on chauffe un mélange de bioxyde de manganèse et de potasse, au contact de l'air, ou mieux lorsqu'on calcine du bioxyde de manganèse avec une substance capable de céder du potassium et de l'oxygène, comme le nitrate de potassium.
Le manganate de potassium est vert ; l'eau alcaline le dissout sans altération, mais l'eau pure, ou mieux l'eau additionnée d'un peu d'acide azotique, transforme ce sel en un mélange de peroxyde de manganèse et de permanganate de potassium.
SMnPO* + 2H«0 = MnO« + 2MnK0* + ^(h!^)
Manganate Eau. Bioxyde rermanganate Potasse,
de potassium. de manganèse. de potassium.
Quand on expose à l'air la solution de manganate potassique, l'anhydride carbonique produit lentement la réaction dont nous venons de parler, et comme les couleurs du manganate et du permanganate de potassium sont fort différentes, il se produit une foule de teintes qui ont fait donner jadis à ce corps le nom de caméléon minéral.
Le permanganate de potassium s'obtient par la calcination d'un 'mélange de peroxyde de manganèse, d'hydrate de potassium et de chlorate de potassium. En reprenant par l'eau, filtrant sur de Tamiante et évaporant, on ne tarde pas à voir se déposer des cristaux de permanganate de potassium, presque noirs avec reflets métalliques verts ; ce sel répond à la formule MnKO*.
Le permanganate de potassium, en présence des solutions salines des divers métaux, donne des précipités. Le permanganate de baryum, ainsi préparé par double décomposition, donne de l'acide
FER
pernianganique lorsqu'on le traite par l'acide sulfurique dilué.
(MnO^j^Ba" + SO^^H» = SO^^Ba" + 2MhO*H
Permanganale Aoide Sulfate Acide
de baryum. sulfurique. de baryum. permanganique.
Sous l'influence de la potasse, les permanganates se transforment en manganates.
4MnK0* + ^(h!^) = 4MnK«0* + 2H«0 + ^j
rermanganale Potasse. Hanganate Eau. Oxygène.
de potassium. de potassium.
Les permanganates de potassium, de sodium, de baryum, de strontium et d'argent sont isomorphes avec les perchlorates des mêmes mélaux.
Les permanganates solubles affectent une belle couleur violette.
KéaelloBs des sels de manganèse. Les sels de manganèse se reconnaissent aux caractères suivants :
1* Ils sont rosés et deviennent blancs lorsqu'on les dessèche.
2* Chauffés sûr une lame de platine avec de la potasse dans la 0amme oxydante du chalumeau, ils donnent une masse verte de ttnanganate alcalin.
3" Bouillis avec un mélange de bioxyde de plomb et d'acide azotique, ils donnent une Uqueur colorée en violet par de l'acide permanganique. Cette réaction est très-sensible.
4** La potasse et la soude y produisent un précipité blanc qui se Ibnce rapidement à l'air.
5* Les sulfures alcalins solubles y déterminent la formation d'un précipité de sulfure de manganèse hydraté, couleur de chair. Ce précipité se dissout à froid dans l'acide chlorhydrique étendu et dans Tacide acétique.
« FER Fe
Poids atomique = 56 Poids moléculaire inconnu.
Les seuls minerais de fer exploités sont les oxydes de ce métal (oxyde magnétique, hématite rouge, hématite brune, etc.) et le carbonate de ce métal (sidérose). Ces minerais sont ordinairement mêlés avec des matières étrangères (gangues), qui sont tantôt calcaires, tantôt siliceuses.
On peut réduire ces minerais soit par la méthode catalane, soil par la méthode des hauts-fourneaux.
Dans les deux méthodes on enlève Toxygéne à Toxyde en mettant le minerai en contact avec de l'oxyde de carbone à une haute température. L'oxyde de carbone est produit par la combustion directe du charbon que Ton mêle au minerai. Voici en quoi consiste la différence des deux méthodes :
Dans la méthode des hauts-fourneaux, ofi ajoute aux minerais la quantité de calcaire voulue pour transformer la silice en sili* cate de calcium, afin de ne pas perdre de fer à l'état de sihcate irréductible par l'oxyde de carbone. La fusion du siUcate de calcium exige une température bien supérieure à celle où l'oxyde de fer est réduit, et à cette haute température le fer s'unit au charbon et donne de la fonte. 11 faut ensuite maintenir la fonte fondue dans un fort courant d'air pour brûler le charbon qu'elle contient et la faire passer à l'état de fer doux (affinage de la fonte).
Dans la méthode catalane, on élève moins la température. Au lieu de silicate de calcium, il se forme du silicate de fer beaucoup plus fusible, et la chaleur n'atteignant jamais le degré où le charbon se combine au fer, on n'obtient pas de fonte, mais bien du fer doux, dès la première opération. Ce procédé ayant l'inconvénient grave de faire perdre une partie du fer à l'état de silicate ne peut être employé que pour les minerais fort riches ; aussi est-il presque abandonné aujourd'hui.
Nous avons dit que la fonte est une combinaison de carbone et de fer. Il existe aussi une autre combinaison de fer beaucoup moins carburée, qui a reçu le nom d'acier. Ce dernier corps a la propriété dé devenir très-dur par la trempe. On le prépare soit en chauffant le fer avec du charbon (acier de cémentation), soit en brûlant incomplètement le carbone de la fonte. L'acier de meilleure qualité est Hacier de cémentation fondu. On fait aussi de l'acier en pétrissant au rouge, sous le marteau, s'il est permis d'user de ce mot, l'acier de cémentation. Mais l'acier ainsi obtenu n'est jamais aussi homogène que l'acier fondu. Ce dernier est justement préféré. Depuis quelques années on emploie pour la transformation de la fonte en acier et même en fer doux un procédé fort ingénieux , connu sous le nom de procédé Bessemer, qui a amené une véritable révolution dans l'industrie du fer et de ïader, 11 consiste à faire passer à travers de la fonte fondue con-
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tenue dans une espèce de cornue, nommée convertisseur, un violent courant d*air; le charbon de la fonte est brûlé, et en quelques minutes le fer est transformé en acier fondu. Si l'on continue le courant d'air plus longtemps on décarbure complètement le fer et on brûle même du métal ; on obtient dans ce cas du fer doux, mais celui-ci étant trop peu fusible n'est plus suffisamment fluide pour pouvoir être sorti facilement du convertisseur.
On a prétendu que l'acier contient, outre le fer et le carbone, une certaine quantité d'azote, mais cette opinion a été vigoureusement combattue. *
La présence de certains corps étrangers tels que le titane a la propriété de donner à l'acier une dureté beaucoup plus considérable. Aussi traite-t-on depuis plusieurs années, en Angleterre, les fers titanes de TAustralie pour la fabrication de l'acier.
Le fer obtenu par les procédés industriels renferme- toujours des substances étrangères. Pour l'obtenir pur,, on prépare du sesquioxyde de fer à l'état de pureté absolue et l'on réduit cet oxyde par l'hydrogène. A la fin, il faut agréger le métal en chauffant un peu plus fortement, sinon il est pyrophorique.
Le fer possède une texture cristalline qui est tantôt à grains brillants, tantôt fibreuse. Le fer à texture fibreuse est plus estimé, parce qu'il possède plus de ténacité que l'autre.
Le fer est le plus tenace de tous les métaux. 11 ne fond qu'à une température fort élevée. Au rouge blanc, il se ramollit assez pour qu'on puisse le souder à lui-même, propriété d'une haute importance dans l'industrie.
Le fer ne s'altère ni dans l'oxygène ni dans l'air sec. A l'air humide, il s'oxyde et se recouvre de rouille ; la présence de l'anhydride carbonique facilite cette altération. Cette oxydation se fait aux dépens de l'eau, et l'hydrogène naissant s'unit à l'azote de l'air en formant de l'ammoniaque dont la rouille est toujours imprégnée.
Le fer décompose l'eau au rouge en mettant de l'hydrogène en liberté. A cette température, il s'unit aussi directement à l'oxygène atmosphérique ; il se forme alors un oxyde que l'on nomme oxyde des battitures, parce qu'il constitue les débris qui se détachent du métal lorsqu'on le martel le à chaud. A froid, le fer se dissout dans les acides avec* dégagement d'hydrogène.
Le fer forme avec les radicaux monatomiques deux séries de composés ; dans les premiers intervient un seul atome de ce métal.
qui dans ce cas ne se sature jamais, et, bien que tétratomique, se comporte comme bivalent. A ces composés en correspondent d'autres du même ordre, que le fer engendre en s'unissant aux radicaux diatomiques. Tous les composés de cet ordre portent le nom de combinaisons au minimum ou de composés ferreux.
Le fer forme en outre des combinaisons qui contiennent non plus un seul atome de ce métal, mais bien le groupe Fe*. Ce groupe est naturellement bexatomique, puisque les deux atomes de fer échangent réciproquement entre eux une atomicité. C'est ce que montre la formule suivante
( =Fe»'-Fe>' = ) = (Fe*)"
Le groupe Fe* est donc susceptible de s'unir soit à C radicaux monatomiqucs, soit à 5 radicaux diatomiques. Les composés de cet ordre sont généralement désignés sous le nom de composés au maximum ou de composés ferriques.
Les principaux composés ferreux et ferriques sont les suivants :
COMPOSiS FBBREDX.
Protochlorure de fer .
Protobromure. .
Protoiodure. . .
Protofluorure. .
Hydrure. . . .
Protoxyde. . . .
Protosulfure . .
Sels ferreux. . .
FeCl*.
FeBr*. Fel«.
FeFl«.
FeH*.
FeO.
FeS.
Fe)
COMPOSÉS FEBBIQDBS.
Perchlorure de fer. . Fe«Cie.
Perbromure Fe*Br*.
Periodure Fe*I^.
Perfluorure Fe^Fl^.
. Fe«05.
. Fe*Ss.
FeM
• hM
Fe* • (R')«
Sesquioxyde . .
Sesqui sulfure. .
Hydrate ferrique Sels ferriques . .
K' est un radical acide monatomique.
En vertu de la faculté qu'ont les radicaux diatomiques de s'accumuler dans les molécules, le soufre et l'oxygène forment avec le fer, outre les composés précédents,
L'oxyde de fer magnétique Fe^O^
L'anhydride ferrique FeO'
Le bisulfure de fer FeS*
La pyrite magnétique Fe'S»
PROTOCBLORDRE DE FER.
COMPOSÉS DB FER itD HIMNDM OU FEnBkUl
e de rer Fe'CI*. On obtient te prolochlorure'de inbydre en dirigeant un courant de gaz acide clilorhydrique sec
{fig. 38) à travers un tube de porcelai:
«iiaufré au rouge.
I contenant du fer pur et
^(cll) = ïi.
Hldrosùiie.
Ce sel va se condenser en écailles brillantes sur les parois de la partie froide du tube.
Le chlorure ferreui est volatil, solubledans l'eau et dans l'alcool. Sa solution aqueuse est verte. Lorsqu'on l'êvapore, elle laisse déposer des cristaux verts hydratés dont la formule eslPeCl' + iH'O.; à l'air, celte dissolution absorbe l'oxygène et se trouble, sa couleur devient jaunâtre ; il se forme dans ce cas un oxychlorure FeSa*0.
4Fe'Cl'
2Fe»Cl»0
Si l'on fait agir simultanément sur le protoclilorure de fer u acide et un corps oxydant, il se forme un sel double au maxi
4FeCl« + Jj + 4(A^g*|o).
Protoclilorure Oxygène. Acide
de fer. azotique.
= a^Fe-joS) + 2(Hjo)
Tétrachloro-diazotate Eau.
de fer.
Le clilore se combine au chlorure ferreux et le transforme en chlorure ferrique :
SFe^a* 4- ^}j = Fe«Cl«
Chlorure Chlore. Chlorure
ferreux. ferrique.
Protobromnre de fer FeBr'. Les propriétés et le mode de préparation de ce composé sont les mêmes que ceux du corps précédent ; il est donc inutile de nous y arrêter.
Protoiodare de fer FeP. On prépare le protoiodure de fer hydraté pour les besoins de la médecine en triturant sous l'eau le fer avec l'iode ; il est bon de mettre une quantité de fer supérieure à la proportion atomique qui exigerait 56 parties de fer pour 254 parties d'iode, car l'excès de fer empêche l'oxydation à l'air. Quand la liqueur a perdu toute odeur d'iode, on filtre et l'on évapore rapidement. La liqueur concentrée abandonne en se refroidissant des cristaux verts d'iodure de fer.
11 faut, autant que possible, éviter, le contact de Pair pendant cette opération ; l'iodure ferreux s'altère en effet très-promptement à l'air en absorbant l'oxygène pour se convertir en oxyiodure ferrique.
Protoxyde de fer FeO. Lorsqu'on fait passer des volumes égaux d'anhydride carbonique et d'oxyde de carbone sur du sesquioxyde de fer chauffé au rouge, le fer est ramené à l'état de protoxyde. Ce corps renferme cependant toujours du sesquioxyde en petite quantité.
On peut obtenir un hydrate de fer en précipitant un sel ferreux par la potasse :
Fe'Cl* -h 2K0H = 2KC1 + Fc^Jq^
Protochlorure Potasse. Chlorure Hydrate
de fer. de potassium. ferreux.
Cet hydrate est si altérable qu'il est impossible de le déshydrater
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sans le détruire; lorsqu'on le chauffe, il perd de Peau, dégage de l'hydrogène et laisse un résidu d'oxyde magnétique :
SFeOW :
= Fe'O* 4- H« -h
Hydrate
Oxyde de fer Hydrogène.
Eau.
ferreux. «
magnétique.
L'hydrate ferreux est blanc au moment de sa précipitation, mais ml verdit très-vite à l'air en se transformant d'abord en hydrate xnagnétique et finalement en hydrate ferrique jaune brun.
L'hydrate de fer est une véritable base susceptible d'échanger son oxhydryle contre le résidu halogénique des acides.
Protosipifnre de fer FeS. On peut préparer ce corps soit par ^oie humide, en précipitant un sel ferreux par le sulfure d'ammonium, soit par voie sèche en chauffant un mélange fait en proportion atomique de soufre et de fer.
Protochlorurc Sulfure Chlorure Protosulfure
de fer. d'ammonium. d'ammonium. de fer.
2* 2Fe • + s ! = SFe^S
Fer. Sourrc. Protosulfure
de fer.
Le sulfure préparé par voie humide est pulvérulent, noir, et absorbe l'oxygène avec une extrême facihté en passant à l'état de sulfate. Le sulfure obtenu par voie sèche est dur, cassant et doué d'un reflet métallique. Dans tous les cas, le sulfure de fer est attaqué par les acides étendus avec formation d'un sel ferreux et dégagement d'acide sulfhydrique :
FeS + ^<Ï:|o» = f;\0^ + «JS
Frotosuirure Acide Sulfa'.c , Acide
de fer. sulfuriquc. ferreux. sulfhydrique.
. La limaille de fer et la fleur de soufre mélangées et humides réagissent l'une sur l'autre au bout d'un certain temps; la réaction s'accompagne d'un grand dégagement de chaleur. Si l'on enterre le mélange à peu de profondeur et qu'il soit abondant, les vapeurs d'eau qui se dégagent projettent la terre au loin, et quelquefois même la combinaison s'accompagne d'un dégagement de lumière. Lémery avait cru pouvoir expliquer de cette manière la cause des volcans, aussi l'expérience que nous venons de décrire est-elle connue sous le nom de volcan de Lémery.
S82 PRII<CIPES DE CHIMIE.
CAS
Sulfate ferreux p^^, 0* + 7 H'O. Dans les laboratoire, oo
préparc ce sel en faisant dissoudre du fer dans de l'acide sulfitriquc étendu, concentrant la liqueur et l'abandonnant ensuite « refroidissement pour que le sel se dépose en cristaux.
Dans l'industrie, on préfère préparer ce corps en grillant b pyrites naturelles (bisulfure de fer).
FeS« -h 3(qJ) = SO* 4- SO*Fe
pyrite. Oxygène. Anhydride Sulfate
sulfureux. ferreux.
On lessive après le grillage, on laisse éclaircir le liquide, od \t décante et, après évaporation convenable, on le fait cristalliser.
Certaines pyrites absorbent même l'oxygène par simple exposition à l'air, sans qu'il soit nécessaire de les chauffer.
^Le sulfate de fer ainsi préparé contient beaucoup d'impuret», au nombre desquelles du cuivre. Ce dernier métal pouvant nuire dans la teinture, où il trouve son principal emploi, on l'élimine en plongeant pendant quelque temps des lames de fer dans la solution di sulfate : le fer se substitue au cuivre et ce dernier se précipite.
Le sulfate de fer est connu dans le commerce sous le nom A: vitriol vert ou couperose verte.
Le sulfate ferreux cristallise en prismes rliomboïdaux oblique?, verdàtrcs, qui renferment 7 molécules d'eau. Sa saveur est astnih geute. 1 partie de ce sel exige pour se dissoudre i,4î2 d'eau à 15' et 0,55 d'eau bouillante. 11 est insoluble dans Talcool, niais celiquidt lui enlève G molécules d'eau; il perd également les ^ desoiioamlt cristallisation lorsqu'on le chauffe à 100", mais à 500* seulenionlii devient tout à fait anliydre.
Calciné, le sulfate ferreux se décompose en anhydrides sulfiirem et sulfurique et sesquioxyde de fer ; on se rappelle que la \)rè\^ ratiou de l'acide sulfurique de Saxe est fondée sur cette réaction
Sulfnfo Anîiydiido Anliydiido Sosquioxydo
lorroux. sulfureux. sulfurique. de fer.
Exposés à l'air, les cristaux ou la dissolution de sulfate ferma absorbent l'ox^'^i^èwc cl douiieut un sous-sulfate ferrique jauiiàlf que l'on peut doVvvvwc c\\ \e VM'àvvwVXiQxvWvç v^x^s^ \nïv v^ .
PERGULORURE DE FER. S8S
Le sulfate de fer au minimum, en solution aqueuse, ne peut se conserver que si Teau où on Ta dissous a été préalablement privée d'air par Tébullition et si la dissolution a été soigneusement abritée contre le contact de 4'air.
Le sulfate de fer cristallisé avec 7 molécules d'eau, est isomorphe avec les sulfates de la série magnésienne.
CO" ) Carbonate ferreux ^ „ 0*. C'est une poudre blanche insoluble dans Teau qu'on obtient en précipitant le sulfate par un carbonate alcalin. A l'état humide il s'oxyde très-facilement à l'air, en dégageant de l'acide carbonique et fournissant de l'hydrate ferrique. U se dissout dans l'eau chargée d'anhydride carbonique ce qui explique comment le fer peut se trouver à l'état de carbonate dans la plupart des eaux minérales ferrugineuses. Il est trèsemployé en médecine. Il existe dans la nature en beaux cristaux rhomboédriques isomorphes avec le spath d'Islande ou à l'état amorphe; il porte le nom minéralogique de sidérose.
COMPOSÉS DE FER AU UAXIMUN OU FE BRIQUES
Fe'^Cl»
Perehlornre de fer Fe^Cl^ = | .On obtient le perchlo-
Fe'^CP
rure de fer anhydre en faisant passer du chlore en excès sur du fer chauffé au rouge . L'appareil dont on fait usage est le môme que celui qui sert à préparer le clilorure ferreux.
On peut encore préparer ce corps en distillant au rouge, dans une cornue de grès, du perchlorure hydraté préparé par la dissolution du fer dans l'eau régale Dans ce dernier cas, toutefois, une partie du perchlorure est décomposé par l'eau en acide chlorhydrique et sesquioxyde de fer.
Fe2Cl« -f 3(hJ0) = ^(cîl) + Fe«03
rcfchlorure Eau. Acide Sesquioxyde
de fer» chlorhydrique. de fer
On peut aussi se procurer du perchlorure de fer hydraté en dissolvant l'hydrate ferrique dans l'acide chlorhydrique en vertu d'une réaction inverse de la précédente. En évaporant ensuite la liqueur et l'abandonnant au refroidissement, on obtient des lames rhomboédriques jaunes qui répondent à la formule Fe'Cl^ -f- 611*0
384 PRINCIPES DE CSlUm.
Le chlorure ferrique anhydre est couleur d'aUes de cantharides. Il est volatil. L'eau, l'alcool Qt Téther le dissolvent; Tetn k bit passer à Tétat de cUorure hydraté. Soumis à ractloa de kiapcnr d'eau dans un tube chaufîé, ce corps donne du aesqaîoiyde de fer cristallisé, identique avec le fer spéculaire que l'on rencontre das la nature.
Le chlorure ferrique en solution aqueuse est employé en médecine comme hémostatique, à cause de la faculté qn^il a de coagokr Falbumine ; on l'administre à Fintérieur contre les tendances hémorrhagiques.
Perbromure et peri<»diire 4e inr. Ces corps peuTent Hn obtenus en combinant directement le fer avec le brome où Hide en excès. Ils sont sans emploi.
Scaquloxyde de fer Fe'O'. Dans Tindustrie, on pr^re ce corps (colcothar) en calcinant le sulfate ferreux; dans les laboratoires, on l'obtient de préférence en chauffant l'hydrate Jèr^ rique.
Dans la nature , on rencontre ce composé en Gristaox is»* morphes avec ceux de l'alumine.
Le sesquioxyde de fer est un anhydride basique. Toutefois, les acides faibles ne le dissolvent pas ; les acides énergiques et bouillants rattaquent seuls en le transformant en sels ferriques.
Lorsqu'on chauffe du sesquioxyde de fer très-divisé dans m courant d'hydrogène sec, cet oxyde est entièrement réduit, et il reste du fer à un état de division extrême. Ce fer est pyrophorique, à moins qu'à la fin de l'opération on ne lui donne un cMp de feu pour l'agréger. C'est ce fer qui est si souvent employé en
médecine.
Fe*" ) Hydrate ferrique ug > 0°. Au sesquioxyde de fer correspond un hydrate basique, l'hydrate ferrique. Ce corps se prépare ordinairement par la décomposition, au moyen de l'ammoniaque, d un composé ferrique soluble. Il faut recueillir sur un filtre et bien laver le précipité qui se forme.
Fe^viciG ^ ^(^%\o] = ^(^^i\) -H Fe'^'W
Perchlorure Hydrate Chlorure Hydrate
de fer. ammoniquc. ammoiiique. ferrique-
L'hydrate ferrique est réduit par l'hydrogène plus facilement eocore que le co\col\\îvr.
SELS FERRIQUES. 385
Les acides les plus faibles le dissolvent en donnant naissance à des sels ferriques.
Lorsqu'on le calcine, il perd son eau et devient anhydre. Au moment où cette transformation s'opère, la masse devient incandescente.
Mis en suspension dans une solution alcaline concentrée, à travers laquelle on dirige un courant de chlore, l'hydrate ferrique passe rapidement à Tétat de ferra te alcalin.
D'après M. Péan de Saint-Gilles, lorsqu'on fait bouillir de l'hydrate ferrique avec de l'eau pendant sept ou huit heures, l'hydrate ferrique perd beaucoup d'eau et se convertit dans un anhydride qui a pour formule :
Fe»fl«0*=Fe«"JQl
pH
Ce nouveau composé ne présente plus le phénomène de l'incandescence lorsqu'on le calcine et se dissout aussi difficilement dans les acides que le sesquioxyde anhydre.
M. Graham a obtenu une modification soluble d'hydrate ferrique en soumettant l'acétate ferrique à la dialyse. Cet hydrate soluble parait être un produit de condensation.
•els ferriques. On obtient ces sels en dissolvant l'hydrate ferrique dans les divers acides. Le sulfate ferrique se combine avec le sulfate de potassium et donne un alun de fer octaédrique renfermant 24 molécules d'eau de cristallisation.
Lorsqu'on fait agir un agent réducteur sur les sels ferriques, ceux-ci se transforment en sels ferreux, et en même temps une molécule d'acide devient libre.
Sulfate Hydrogène. SulHitc Acide
ferrique. ferreux. su fur.quc.
Les agents réducteurs qui peuvent produire ce résultat sont entre autres l'acide sulfhydrique, l'hydrogène naissant et le fer en limaille. Dans le cas de l'acide sulfhydrique la réduction se fait à froid, du soufre se dépose et de l'acide sulfurique devient libre; dans celui de la limaille de fer, il faut, avv cowVmv^è, ^\\\vi,
bouillir avec ce corps la solution du sd que Ton reoXHMat lieu diacide sulfurique libre, il se fait alors seixkaÉieDt do m ferreux.
COMPOSÉS DE FEU n'aPPARTERAKT A AXXSOm DIS DEUX siaiBS
Oxyde é» fer wmmgÊÊéÛÊpÊ» FeH)*. Cet oxyde se reocootni la nature, où il constitue un excellent minerai de fer. (Testé que sont composés les aimants naturels.
On peut le produire artificiellement ea faisaiit anifer de fa peur d*eau sur. du fer chauffé au roi^.
SFe + *(ît0) = ^«^ + *(h|)
Fer. Ban. . Oxfile.dqfBr Ujéng/hm».
BuigQétiqtte.
On peut aussi le préparer en précipitant par ranunoniaqM mélange de protoéhlorure et de perd^lorure de fer contenail quantités de chacun de ces corps correspondantes aa poié leur molécule. Dans ce cas, il est important de ?erser §séI goutte le mélange dans un grand excès d*ammoniaque. U versait, au contraire, l*ammoniaque dans le mélange, Takafi se trouvant pas partout en même temps en excès, il se précip rait d'abord de l'hydrate ferrique, puis de l'hydrate ferreux pas d'oxyde magnétique. L'oxyde magnétique doit être consk comme un sel ferreux engendré par le deuxième anhydride l'hydrate ferrique faisant fonction d'acide I
Eau.
+ Fe' = Fe-jO.
Fer. Ox]rde de fer
magnèliqiie.
11 existe, en effet, des aluminates de fer isomorphes avec lui ne laissent aucun doute sur sa vraie constitution*
Anhydride ferrique FeO^. L'anhydride ferrique n'est Connu, mais lorsqu'on dirige un courant de chlore à travers solution alcaUne coivcewVcee. Vev\^w\. e,ïv suspension de l'hydrate rique, il se forme un ^e\ tow^^ q^\ ^ ^^V. ^^s^x<^ ^3^^>&Vsc»&«.dfi
Hydrate ferrique.
Fe"' 1 04
2« anhydride de IMiyi ferrique.
drate ÔyHtogène
CARACTÈRES DES SELS DE FER
tassium FeK*0* , correspondant au manganate de potassium MnK*0*.
Bianlfore de fcF FeS* (pyrite). La pyrite représente un composé de fer au minimum saturé. C'est le seul que l'on connaisse. Elle existe dans la nature, cristallisée tantôt en cubes, tantôf en prismes. La pyrite cubique est la plus commune ; elle est assez dure pour couper le, verre et faire feu au briquet. Sa densité varie de 4,083 à 5,031 selon Dana, et de 5,0 à 5,2 suivant Rammelsberg. Elle est d'un jaune d'or et possède l'aspect métallique. Les acides ne l'altèrent pas ; l'eau régale l'attaque cependant avec facilité. Tantôt «ette pyrite s'oxyde à l'air, tantôt elle est inoxydable. La pyrite prismatique présente une couleur jaune verdâtre terne; elle s'oxyde toujours très-facilement.
Chauffée au rouge, la pyrite perd une partie de son soufre; calcinée avec du charbon, elle donne du sulfure de carbone et du protosulfure de fer. La pyrite est très-employée dans l'industrie, où elle sert à la préparation de l'anhydride sulfureux et de l'acide sulfurique.
Pyrite magnétique Fe'^S^. Ce corps se rencontre dans la nature cristallisé en prismes hexaèdres réguliers. Il agit sur le barreau aimanté. Sa couleur est bronzée. Sa composition n'est pas trèsconstante ; il parait que cette pyrite résulte de la combinaison des autres sulfures entre eux, sans qu'on sache au juste quels senties sulfures qui sont ainsi combinés.
On peut l'obtenir artificiellement en chauffant au rouge blanc un morceau de fer et le plongeant ensuite dans un creuset rempli de Boufre fondu : la pyrite se réunit au fond du creuset.
Fer titane. 11 existe dans la nature un corps que l'on nomme fer titane et qui renferme du fer, du titane et de l'oxygène. Ce corps est isomorphe avec le sesquioxyde de fer naturel. Pour expliquer cet isomorphisme, on est obligé de considérer le fer titane comme un mélange de sesquioxyde de fer Fe*0' et d'un oxyde TiFeO^, qui ne serait autre que l'oxyde précédent, dans lequel un atome de fer serait remplacé par un atome de titane. Si cette interprétation est exacte, la substitution d'un atome de titane létratomique à un atome de fer, et l'isomorphisme de ce produit de substitution avec Toxyde de fer ordinaire sont une preuve de plus en faveur de la tétratomicité du fer.
Ct$rmeiérem dem meim de fer. Les se\s tetrew\ ^WvV. ^vi.vv^^'î^ftr
ment verts et les sels ferriques jaunâtres, ils se distinguent par les caractères suivants :
1" Le ferrocyanure de potassium précipite en bleu les sels de fer ferriques et en blanc les sels ferreux.
2° Le ferricyanure de potassium précipite en bleu les sels de fer au minimum et ne précipite pas les sels au maximum.
5* Les alcalis donnent avec les sels ferreux un précipité blanc, qui à Tair passe très-vite au vert et fmalement au jaune-brun, et avec les sels ferriques un précipité jaune-brun, dont la teinte ne change pas. *
A'' L'acide sulfhydrique n'agit pas sur les sels ferreux, il rédoil les sels ferriques, avec dépôt de soufre.
5* Les sulfures alcalins donnent avec les deux classes de sels on précipité noir très-soluble dans les acides étendus.
CHBOHE Cr
Poids atomique = 52,S Poids moléculaire inconnu.
Le chrome peut être extrait de son sesquioxyde au moyen dn charbon, à la température d'un violent feu de forge. Le produit renferme toujours du charbon, dont on le débarrasse en lui faisant subir une seconde fusion en présence du sesquioxyde de chrome et du borax.
On peut encore obtenir le chrome en chauffant le perchlonire d^ ce métal avec du sodium et en enlevant ensuite au moyen de l'eau le chlorure de sodium formé.
Enfm«, selon M. Wœlher, on obtient le chrome cristallisé en ri*duisant son perchlorure par le zinc.
Préparé par le premier procédé, le chrome a l'aspect métallique. Il est dur et cassant, sa densité est égale à 6,0 ; il devient magnétique à —15'* ou — 20% mais ne l'est pas à la température onlinaire.
A la chaleur rouge le chrome absorbe l'oxygène et passe à l'élai
de sesquioxyde Les acides et même l'eau régale l'attaquent a
peine. Au contraire, eu \irésence des alcalis et d'un corps oxydant
comme le chlorate eV V aio\.îA.ei *\e, \s^\5y.^^\>\\sv^ A >^^^sç, à l'état de
chromate alcalin.
CHROME
Le chrome, en se. combinant au chlore, forme deux chlorures qui correspondent aux deux chlorures de fer. Ce sont :
Le protochlorure CrCl*
Et le perchlorure Cr*Cl^
On a annoncé, en outre, l'existence d'un chlorure de chrome qui correspondrait à la formule CrCl*, ainsi que d'un chlorure, d'un bromure, d'un iodure et d'un fluorure dont les formules seraient CrR*,R représentant le chlore ou l'un de ses congénères. Toutefois ces composés sont d'une instabilité telle qu'ils n'ont pu jusqu'ici être isolés à l'état dé liberté, à l'exception du fluorure. Malheureusement ce dernier corps corrode le verre, ce qui rend très-difûcile et son analyse et l'étude de ses propriétés.
La vraie formule de ces divers composés de chrome n'est donc pas encore flxée. Il paraît néanmoins certain qu'ils renferment au moins 4 et peut-être 6' atomes du métalloïde monatomique pour 1 de métal.
Ceci vient à l'appui de nos idées sur l'atomicité du chrome, que nous considérons comme étant supérieure à 2. Il est vrai que nous restons dans le doute sur cette atomicité et que nous hésitons entre les nombres 4 et 6. Si l'on démontrait que le chrome eçt hexatomique, le fer, le manganèse, l'aluminium, le nickel et le cobalt deviendraient aussi hexatomiques, bien qu'on ne les voie jamais fonctionner avec une atomicité supérieure à 4. Néanmoins, comme la tétratomicité de ces divers métaux repose non pas seulement sur l'existence des quelques composés de chrome peu connus dont il vient d'être question, mais sur d'autres considérations importantes qui ont été développées plus haut, j'ai cru devoir les envisager comme tétratomiques, me réservant d'admettre plus tard leur hexatomicité, si jamais la formule CrFl^ du fluorure de chrome se vérifie. On doit remarquer que si le fer, l'aluminium... etc., étaient hexatomiques, les groupes formés par la réunion de deux atomes de ces métaux pourraient néanmoins n'être qu'hexatomiques. 11 suffirait pour cela que les deux atomes qui les constituent échangeassent entre eux 6 atomicités au lieu de 2, comme rindique la formule suivante :
Tl
On pourrait encore admettre que les deux aVom^^ \veiTaVwsî\Q5\^'^
n'échangent que deux atomicités, et que les composés au maximum de ces métaux ne sont pas des composés saturés.
Ces hypothèses ne devront être prises en considération que le our où la formule CrFl^ du perfluorure de chrome sera sûrcroenl établie ; jusque-là nous devons nous en tenir à la tétratomicité do chrome et de ses congénères, le fer, le manganèse, Taluminiuin. le cobalt et le nickel. C'est tout ce que l'interprétation des faits nous permet jusqu'ici.
Le chrome forme avec l'oxygène une série de composés aus^i complète que la série d'oxydation du manganèse et plus coraplèle que celle du fer. Afin de montrer ces relations, nous écrirons ces trois séries en regard les unes des autres :
DU CURUSIE. DO MAKOANi>K. DU rtl.
Protoxydo CrO BInO FeO
Oxyde salin Cr'^O* • Mn'^O» FeH)»
Sesquioxyde Cr^O^ Mn«0^ Fe^O*
Bioxyde CrO* MnO*. . . manque
Anhydride chromique. . - CrO' Anhydride Aihydride
minginiqae MnO'. ferripe FeO^ Anhydride perchromique. CrW Anhydride
permanganique Ma-0^ . Anhydride
perferriqoe im\^nc
11 est bon d'ajouter que les anhydrides manj^anique, penn:iii-v ni(iuo ot fern(iuo, ne figurent là que parce qu'on connaît les a« ilou los sels qui en dérivent. Quant à ces corps eux-mêmes, m in les connaît pas à Tétai isolé.
C0>!BINA1S0NS DU CHIIOME AVEC LES METALLOÏDES MONATOBUCDS.
Protodilorure de chrome CrCl*. On prépare le protixlil pure de chrome en faisant agir à chaud Thydrogéne sur le })erilik^ rnre.
Cr^CIc 4- IP — 2CrCl^ -|- 21IC1
Pcrcliloiurc Hydrogène. Protochlorurc Acide
do cliiomc. • de clirome. chlorliydrique.
Ce corps est blanc, cristallin et soluhle dans l'eau. A l'air. ^' solution aqueuse absorbe l'oxygène et donne un oxychlorure clir"" niiquc Cr'^CHO.
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Perehlopure de chrome Gr'Gl^. Le perclilorure de chrome peut être obtenu hydraté ou anhydre. On l'obtient hydraté en dis-
solvant Thydrate basique jjg j 0« dans Tacide chlorhydrique.
'^-m * Koii) = "(SI») + ^"tci
Hydrate de chrome Acide Eau* Perobloruro
au maximum. clilorhydriiiuo. de chrome,
Il affecte alors la couleur verte et est extrêmement soluble dans Teau. Lorsqu'on le traite par Tazotate d'argent, il perd seulement ^ de son chlore au début; mais si l'on fait bouillir la liqueur le chlore finit par être entièrement précipité.
Le perchlorure anhydre peut être obtenu par une méthode analogue à celle par le moyen de laquelle on prépare le perchlorure d'aluminium. On fait un mélange intime de scsquioxyde de chrome ot de charbon pulvérisé, on pétrit ce mélange avec de la colle d'amidon et on calcine la pâte ainsi obtenue après l'avoir roulée en boulettes. Il se forme de cette manière de petites masses poreuses composées de sesquioxyde de chrome et de charbon, l'amidon se carbonisant par la calcination.
Ces boulettes sont placées dans un tube de grès chauffé au roiigo, et soumises à l'action d'un courant de chlore sec. Il se produit ainsi de l'anhydride carbonique qui se dégage et du perchlorure de chrome qui se dépose sur la partie froide du tube.
Cr«05 ^ 3C -^ ^(ciî) = ^^^ ■+- ^^'Hcis
Scsquioxyde Corbono. Chlore. Oxyde fcrchlorure
de chrome, de carbone. de chrome.
Lo perchlorure de chrome anhydre se présente sous la forme de paillettes cristallines dont la couleur rappelle la fleur de pêcher. Il est tout à fait insoluble dans l'eau, mais il suffit que cette eau renferme j~ô de protochlorure de t hrome pour qu'il s'y dissolve en s'hydratant. On a cherché à s'expliquer ce fait curieux en supposant que le protochlorure enlève son chlore à une partie du perchlorure en passant lui-même à l'état de perchlorure hydraté. Le protochlorure, formé aux dépens du perchlorure réduit, agirait de la même manière sur une nouvelle quantité de ce dernier corps, et ainsi de suite ; de sorte que la masse serait réduite en totalité et de proche en proche en protochlorure d'abord, pour passer ensuite à l'état de perchlorure hydraté soluble.
304 PRINCIPES DE GHIMiE.
fiMCate ehroml^pie ^qJ^ \ 0^- Lorsqu'on abandonime, iiee
8 ou 10 parties d*acide sulfurique, deFoxyde de chrome proTenuit de- la dessiccation de [l'hydrate chromique à lOO*, on obtient» bout de quelques jours un sulfate de couleur Ytolette. Ce sel devint vert lorsqu'on fait bouillir sa solution, et chauffé pendant qneifK temps à 200*, il prend la couleur rouge.
Le sulfate vert n*est précipité que d*une manière incomplète p« le chlorure de baryum , il retient toujourjs une partie du fsMaifk qu'il renferme.
Alan de ehroHM ^^t \ ^ + ^% ]S^+ 24 H«0. le sulfite
de chrome jouit de la propriété de se combiner avec les sulto alcalins ; il forme ainsi des sels doubles qui cristallisait tfee 24 molécules d'eau. Ces sels, isomorphes avec les aluosi porteat par cette raison le nom d^aluns de clnrome.
Le sulfate double de potassium et de chrpme s'obtient en fitisait un mélange de chromate de potassium en solution aqueuse, d'adde sulfurique et d'aleool. On doit opérer le nï&mge avec lentor pour que la solution ne s'échauffe pas ; sans cela le sulfate de chrome, au lieu de se produire dans sa modification violette, se produit dans sa modification verte et donne un sulfate double vert et incristallisable. Du reste, si l'on abandonne pendant longtemps à elle-même la solution de ce dernier sel, elle subit une transformation moléculaire et revient à l'état d'alun de chrome violet et cristallisable.
L'équation suivante rend compte de la formation de l'alun de chrome :
ftW + K'^H + KTI») +-»(!W
Chromate Acide Alcool. Ean.
de potassium. sulfurique. ,
= ^ril! ) +2(«Ï:|o') + 2[qgjo«.S(;:jo» + S4H>0.]
Acide acétique. Sulfate de potassium. Alun de chrome potatsique.
En remplaçant, dans cette préparation, le chromate de potassium par le chromate de sodium ou d'ammonium, on obtiendrait l'alun de chrome sodique ou ammoniacal.
L'alun chromique-potassique cristallisé est de couleur TÎolet
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foncé; il cristallise en octaèdres et est isomorphe avec les aluns d'aluminium, de fer et de manganèse. L'eau le dissout facilement, mais il est insoluble dans l'alcool.
A 80% l'alun de chrome violet se transforme en alun vert incristallisable.
Anhydride chromlfiue GrO^. On prend 100 parties en volume d*une dissolution aqueuse saturée de dichromate de potassium et l'on y ajoute 120 à 150 parties en volume d'acide sulfurique ; la masse s'échauffe d'abord beaucoup, puis, à mesure qu'elle se refroidit, des aiguilles d'anhydride chromique s'y déposent. On retire ses aiguilles par décantation du liquide et on les met ensuite entre deux plaques de porcelaine dégourdie que l'on soumet à une forte pression pendant deux ou trois jours.
Ce corps contient toujours un peu d'acide sulfurique. Pour l'éliminer,, on dissout les cristaux dans l'eau et l'on agite la liqueur avec un peu de chromate de baryum : l'acide sulfurique se précipite à l'état de sulfate bary tique, et une quantité équivalente de nouvel anhydride chromique entre en dissolution. Quant au chromate de baryum, étant lui-même insoluble, il n'entre pas dans la liqueur et n'altère pas la pureté du produit.
Après que la solution s'est éclaircie par le repos, on la décante et on la fait cristalliser dans le vide.
L'anhydride chromique cristalhse en longues aiguilles d'un beau rouge. La chaleur le décompose en oxygène et sesquioxyde de chrome; la lumière agit de la même manière, mais avec lenteur.
L'anhydride chromique, en vertu de sa richesse en oxygène et de sa grande instabihté est un puissant agent d'oxydation. L'alcool le réduit immédiatement et peut môme prendre feu sous son influence. L'anhydride sulfureux et tous les corps réducteurs agissent de même.
L'acide chlorhydrique transforme ce composé en eau et en perchlorure de chrome, en môme temps que du chlore se dégage.
2C.-0= + 12('j|) = Cr^Clo + 3(g[) + c(|}|o)
Anhydride Acide FcTcliloriirc Chlore. Enu.
cliroin que. cli'orhydriiiuo. de chrome.
En présence des bases facilement oxydables, comme l'hydrate ferreux, l'anhydride chromique se réduit, et par suite ne donne pas de sels
WW> i^^r^T^-"""
a06 PRINCIPES DE GHI1II&
L'acide chromique ^i { 0* n*est pas ccmnu, mais oneotmit
toute une classe de sels qui représentent cet acide, dans kqnei les deux atomes d^hydrogène seraient remplacés par des mélan.
^, W étant m
métal monatomique. On concevrait aussi des sels acides répos-
IOH Qj|/, mais aucun d*eux n'a été pn>
paré jusqu'ici.
La constitution de l'acide chromique est tout à fût analogie i celle de l'acide sulfurique; les chromâtes sont isomorphes afec la sulfates correspondants.
Le plus important des chromâtes est le chromate de potassmn.
ChrcMMiie ■entre 4e jpoUiMlauB. £j 1 0*. Le principal ni-
nerai de chrome est un composé auquel les minéralogistes Mt
donné le nom de fer chromé, et qui répond à la formate <^|o>.
Le fer chromé est calciné avec la moitié de son poids d'aiotale de potassium ; ce dernier fait passer le chrome à l'état d*iobydride chromique qui s^unissant à la potasse donne du chromate de
potassium.
On reprend par l'eau le résidu, et comme cette eau renferme, outre le chromate de potassium, du silicate du même mêlai provenant du quartz auquel le minerai était mêlé, on y ajoute de l'acide 1 acétique pour précipiter la silice. Sous l'influence de cet acide, le chromate neutre passe à l'état de dichromate, que l'on sépare par cristallisation. Le dichromate de potassium est ensuite redissoas dans l'eau, et pour 294 parties de ce selon ajoute 138 parties de carbonate de potassium ; la liqueur abandonne en s'évaporant de beaux cristaux jaunes de chromate neutre de potassium.
OK
CrO«" CrO*"
Dichromate Carbonate Anhydride Cliromate neutre
de potassium. potassique. carbonique. de potassiufn.
Le chromate neutre de potassium a un pouvoir colorant tel que des quantités extrêmement faibles de ce sel suffisent pour coloref en jaune de grandes quantités d'eau.
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Dérivés chlorés de l'adde chromiqne. On counait un coni-
{ OH posé CrO*' J Pi qui représente de Tacide chromique normal dont
un oxhydi7le serait remplacé par du chlore, l'autre restant intact. Ce composé, qui porte le nom de chlorhydrine chromique, n'existe toutefois qu'accolé à deux molécules d'acide chlorhydrique, comme
l'exprime la formule CrO*" } ^j j 2 ( ^j j .L'acide clilorhydrique parait
y exister au même état que l'eau de cristallisation dans les sels, et par suite, il est permis de n'en pas tenir compte pour exprimer la composition atomique du corps.
La chlorhydrine chromique contenant encore un atome d'hydrogène typique, peut l'échanger contre un métal en donnant des sels. On connaît un corps de ce genre qui renferme du potassium ; sa
IOK /,! • Il a reçu le nom impropre de chromate
de chlorure de potassium On l'obtient en faisant bouillir le chromate de potassium avec de l'acide chlorhydrique; la liqueur l'abandonne en jolies aiguilles rouges par le refroidissement
««o^loîS + K"t) = S|^ -^ ai + *^^'
u» ) OK
Glirouiale neutre Àdde Eau. Chlorure Chromate de chlorure
(le potassium. chlorhydrique. de potassium. de potassium.
On connaît aussi un composé qui résulte de la substitution de deux atomes de chlore aux deux résidus halogéniques de bases qui fonctionnent dans les chromâtes neutres. Ce corps est connu sous le nom impropre d'acide chlorochromique ; on devrait le nommer chlorure de chromyle ou dichlorhydrine chromique. Sa formule
/ Cl est CrO*^j pj« 11 se détruit au -contact de l'eau en produisant de
l'acide chlorhydrique et de l'anhydride chromique.
CrO*»jg + Jjo = CrO' + 2(c'î j)
Dichlorhydrine Eau. Anhydride Acide
chromique. chromique. chlorhydrique.
La dichlorhydrine chromique s'obtient en distillant un mélange de chlorure de sodium fondu, de chromate de potassium et d'acide sulfurique. C'est un liquide rouge foncé bouillant à 118".
Dérlwés condensés de l'acide chromique. Comme les autres acides polyatomiques en général, et en particulier comme l'acide
CHIMIE RAQUET, I. — ô* El)"". 23
=â Gr^im^ Nous avons d^
sulfurique, auquel il c^rr^poiid par sa (^iistîttttioiit l'acide ckro-
mique a la propriété de se condenser. On ne coni^li il ^;vlraî,M
CrO^M^H Tacide dîchromique j eorrespondi^nt à Faeîde dis«lfDtii|iiB,
CrO^iS' ni r^cide trichromique CrC' { X > m^s .on connaît un addemi
• C^IOH
lie diffère de Tacide dichrdmique è[uè par la slâistilulion du si-
ïuryle S0>? au clirpmyie CrO*"; C'est l'acide siiiroclironii|K
OH
. . U existe, en outre, des sels qui dérivent soit de Tadde S0*^{0H
sulfochromique, soit de l'acide dichromique inconnu, soit mêmt
de l'acide trichromique. Tels sont le dichromate de potassium e(
le tricliromate du même métal.
vu comment on obtient ce sel lorsque nous nous sonunes occupés di chromate neutre de potiissium. C'est un corps qui cristallise o beaux criâtaux jaunes orangés. Ces cristaux possèdent un pouvoir colorant tout aussi considérable que le chromate de potassium.
CrO*" f Trlcfaromate potaaiiiciae GrO»" 1 91 = Cr^K^O*». CV^t un
corps qui se sépare en beaux cristaux nacrés d'un rouge noir loiv qu'oii abandonne au refroidissement une solution saturée à 60* de dichromate de potassium dans l'acide azotique ordinaire.
Aeidc pcrchromiquc GrHO^. Cet acide n'est pas connu ave. certitude. Lorsqu'on fait agir l'eau oxygénée sur l'acide chroraique* il se produit un corps auquel on attribue la composition de l'aci'i* ou de l'anhydride perchromique ; il est bleu, soluble dans rélher et très-instable.
Suifnrcs de chrome. Le chrome peut se combiner au soufre. On a décrit un sesquisulfure de ce métal Cr-S^.
Caractères dlstlnctlfs des mcIs de chrome. Ces sels be recoiniaissent aux propriétés suivantes :
l*" Les alcahs iixes donnent, avec les sels solubles au inininiuiu.
COBALT
un pi'écipité brun foncé qui vire au brun clair. Avec les sels au maximum ils donnent un précipité violet ou verl, soluble dans un excès de réactif, mais qui se dépose de nouveau lorsqu'on fait bouillir la dissolution.
2" L'acide sulfhydrique ne précipite ni les sels chromiques niles sels chromeux.
5** Les sulfures alcalins donnent, avec les sels cliroineux, un précipité noir, et, avec les sels chromiques, un précipité vert grisâtre d'hydrate chromique.
4' Tous les composés chromés, calcinés avec un mélange de carbonate et d'azotate de potassium, donnent du chromate de potassium jaune.
COBALT Co
Poids moléculaire =s 58,7 Poids molécuhire inconnu.
Le cobalt se rencontre dans la nature principalement à l'élat d*arséniure ( smaltine ) et de sulfoarséniure ( cobaltine ) ; il est presque toujours associé au nickel.
On peut obtenir le cobalt en réduisant son oxyde par le charbon à une haute température ; mais on l'obtient plus pur en calculant Toxalate de ce métal.
C^Co^O* = 2C0« + Co
Oxalalc Anhydride Cobalt.»
de cobalt. carbonique.
Le cobalt peut encore être préparé par la réduction de son oxyde au moyen de l'hydrogène. Quand la réduction a lieu à une température relativement basse, le métal obtenu est pyrophorique.
Enfin) il y a un troisième procédé qui permet d'obtenir le cobalt \ il consiste dans la réduction du chlorure par l'hydrogène à une température élevée.
Le cobalt est d'un blanc d'argent ; il présente une cassure à grains lins; sa densité est de 8,50; il est très-magnétique; sa lualléabilité est très-faible.
Le cobalt est à peu près aussi peu fusible que le fer ; il se cou-' serve indéliniment à l'air et sous l'eau à la température ordinaire ; à une température élevée, il s'oxyde au contraire facilement*
Ce métal s'unit directement au chlore j au brome et à l'iode: Il
se dissout lentement dans les acides sulfurique et chlorhydhqiK en dégageant de l'hydrogène ; l'acide azotique, au contraire, Faltaque énergiquenient.
, Le cobalt se combine avec deux atomes de chlore, de brome, d'iode ou de fluor, et forme les composés suivants :
Chlorure de cobalt CoCl*
Bromure CoBr*
lodure Col*
Fluorure CoFl*.
En outre, lorsqu'on dissout du sesquioxyde de cobalt dans l'acidi* chlorhydrique, il se forme une liqueur rouge qui dégage du chlore par la plus légère élévation de température. On admet généralenient que cette liqueur renferme un chlorure de cobalt Co*Cl®.
Le cobalt forme avec l'oxygène :
Un protoxyde CoO
Un sesquioxyde Co^O^
Un oxyde salin Co^.
CO" ) Au protoxyde correspond l'hydrate «j [ 0*. Cet hydrate peut
échanger ses deux atomes d'hydrogène typique contre des radkaiis acides, et donner naissance aux sels cobalteux.
Au sesquioxyde devrait correspondre l'hydrate ..g ^ 0^. ù'\
hydrate est inconnu ; il on existe seulement le second aiiliydrnlf
^î\« 1 ^** L^ sesquioxyde de cobalt se dissout dans les acides, tl
particulièrement dans l'acide acétique, en formant des sols cobaltiques. Ces sels sont fort instables ; par l'action de la chaleur, il? perdent de l'oxygène et se transforment en sels cobalteux.
On connaît trois sulfures de cobalt correspondant à trois i\n sulfures de fer. Ce sont :
Le protosulfure de cobalt CoS
Le sesquisulfure Co*S^
Le bisulfure CoS*
Entin, le cobalt est susceptible de se combiner au phosphore d à l'arsenic.
De tout ce qui précède, on peut conclure que la tétratomicitê do
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sels de cobalt est un peu douteuse, ce métal se comportant presque toujours comme bivalent et ceux de ses composés où il fonctionne avec une atomicité supérieure étant tellement instables qu'on ne peut pas en fixer la formule avec certitude, excepté pour le sesquioxyde, qui ne prouve rien par suite de la diatomicité de Toxygène.
Néanmoins, comme les composés au maximum des métaux de celte série perdent de leur stabilité à mesure qu'on s'éloigne de l'aluminium pour se rapprocher du cobalt et du nickel ; comme après tout, bien que leur composition ne puisse être établie avec certitude, les analogies du cobalt avec le fer et le manganèse ne laissent aucun doute sur la formule des sels de cobalt au maximum, le cobalt ne peut guère être séparé des autres métaux de ce groupe et son atomicité doit être considérée comme égale à quatre.
Les rapprochements entre le cobalt et le fer, et la tétratomicité du premier de ces métaux deviennent évidents lorsqu'on considère les composés cyanogènes de ces corps, composés dont nous parlerons en chimie organique.
Béactlons des sels de eobalt. Les sels de cobalt se reconnaissent aux propriétés suivantes :
!• Ils sont tous d'une couleur rouge ou rouge groseille ; l'un d'entre eux, le chlorure, devient bleu en perdant son eau de cristallisation lorsqu'on le chauffe, pour reprendre sa couleur première, lorsqu'on le laisse refroidir au contact de l'air humide. Cette propriété a permis d'employer ce sel comme encre sympathique, sa couleur bleue l'emportant assez en intensité sur sa couleur rouge pour que celle-ci donne des caractères invisibles qui apparaissent en bleu dès qu'on les chauffe.
2** Les alcalis iixes donnent dans la solution de ces sels un précipité bleu lavande formé par un sel basique, qu'un excès de réactif transforme, immédiatement à chaud, au bout de quelque temps à froid, en hydrate cobalteux rose.
3* L'ammoniaque produit une réaction analogue, mais la précipitation est incomplète et n'a plus lieu du tout en présence d'un excès d'acide ou d'un sel ammoniacal. La dissolution ammoniacale que l'on obtient alors n'est pas précipitée par la potasse ; mais si on l'expose à l'air après l'avoir traitée par cet alcali, il ne tarde pas à s'y déposer du sesquioxyde de cobalt hydraté. On peut aussi en précipiter le cobalt par le sulfure d'ammonium.
4* L'acide suif hydrique ne précipite pas les sels de cobalt.
S" Les sulfures alcalins y font naître un précipité noir de sulfure de cobalt, insoluble dans l'acide acétique et dansTacide chlorhydrique étendu.
(j" Les carbonates alcalins produisent dans la dissolution aqueuse des sels de cobalt un précipité rose de carbonate de cobalt.
7" Chauffés au chalumeau, avec les divers fondants, dans l'une ou l'autre flamme, les composés de cobalt donnent une belle perle bleue.
IVICKEL Ni
Poids atomique = 58,7 Poids moléculaire inconnu.
Le principal minerai du nickel est Tarséniure de nickel (nickèline).
Le nickel s'obtient à Tétat métallique par des procédés absolument identiques avec ceux que nous avons cités en nous occupant du cobalt.
Ce métal est d'un blanc d'argent; il est malléable et ductile; trés-niagnétique à la température ordinaire, il perd cette propriété à 550*» ; sa densité est de 8,666 lorsqu'il a été forgé. Il est aussi poil fusible que le manganèse.
Le charbon peut former avec le nickel un composé plus fusible que le métal pur. Ce composé est analogue à la fonte de ïot. Le nickel est inaltérable à l'air ; à une température élevée, il brûle dans l'oxygène. Les acides chlorhydrique et sulfurique étendus le dissolvent en dégageant de l'hydrogène. L'acide azotique le dissout également.
Le nickel a été utilisé dans l'industrie; il entre dans la composition de la menue monnaie belge et suisse; il fait partie dupackfung, alliage qui renferme 50 parties de cuivre, 25 de nickel et 25 de zinc; on en a fait des mouvements de montre, etc.
On connaît une seule combinaison du nickel avec chacun des métalloïdes halogènes. Cette combinaison correspond à la formule
L'oxygène s'unit au nickel en deux proportions ot forme le protoxyde NiO et le sesquioxyde Ni^O^. Au protoxyde correspond un
CARACTÈRES DISTINGTIFS DES SELS DE NICKEL
Ni* ) hydrate u, | 0*. L'hydrogène de cet hydrate est rempLaçable par des
radicaux acides, et il se forme des sels de nickel que Ton pourrait appeler sels au minimum. Le sesquioxyde perd de Toxygène en présence des acides, en se transformant en sel nickéleux, et il dégage du chlore au contact de Tacide chlorhydrique, en donnant du protochlorure. On ne connaît aucun sel de nickel qui lui corresponde.
Le sulfate simple et les sulfates doubles qu'engendre le nickel sont isomorphes, non-seulement avec les sulfates de cobalt, mais aussi avec les sulfates de fer et de manganèse au minimum, et avec ceux des métaux de la série magnésienne.
La tétratomicité du nickel est plus difficile encore à établir que celle du cobalt. Nous n'avons plus ici qu'un seul composé sur lequel nous puissions baser cette tétratomicité, le sesquioxyde, corps instable, incapable de former des sels, pouvant être considéré conrime résultant de l'agrégation de plusieurs molécules d'oxygène, et par suite ne prouvant absolument rien.
D'un autre côté, le nickel a les plus grands rapports avec le zinc, le magnésium, etc. 11 paraîtrait donc plus rationnel, au premier abord, de le classer parmi les métaux diatomiques que parmi les métaux tétratomiques.
Néanmoins, comme les raisons que nous avons développées au sujet du cobalt nous ont porté à placer ce dernier corps à côté du fer, l'analogie extrême du nickel et du cobalt nous oblige à placer encore le nickel dans la classe des métaux tétratomiques, en reconnaissant que si son atomicité absolue ou vraie est égale à 4, son -atomicité apparente ou manifeste est toujours égale à 2.
Caraetères distinciifs des sels de nickel. Les caractères distinctifs des sels de nickel sont les suivants :
!• Ces sels sont colorés en vert émeraude.
2* Les alcalis fixes y produisent un précipité vert pomme d'hydrate de nickel.
5* L'ammoniaque précipite partiellement les sels de nickel bien neutres. Si ces sels sont acides ou contiennent un sel ammoniacal, Tainmoniaque ne les précipite plus du tout. Quand la précipitation a lieu, le précipité se dissout dans un grand excès do réactif et la liqueur se colore en bleu.
4" L'acide sulfhydriqne ne les précipite pas; les sulfures alcalins
4m. MtDClHâ MOHIK
y prodniitémt fin précipité noir mstièMe: est» Facide acrtiqiM' H
li^ le eyannre (i<^ potassiaiii y protloît m pntifiîê sMïAe (Lin< rni excén âe résteiif. L« précipité 94^ reprodut si Too sature b 1h fpvwr pdr Yimtifi snlfiiriqpBe, après ravoir addHioDnée d'une petite #|ffafitité d*nn dctde et thanffee. Cette propriété pmnet de distingiier le nickel dn coboh. En eflet, avec les sels de ce dernier métal, le eyamire de polassiom forme aussi on précipité sdaUe dan» fin excès de réactif; mais Facide solfàriqne ne fait pas repiriHre le précipité nne fois dissoo».
PI.#VB Pb
foiâê atomiqne e: S0T PoMs
Le plomb se retire généralement de son solfdre, connn soos le nom de galène. Les procédés d'extraction sont dirers : i*on|ïriU' imparfaitement le minerai; une partie du sulfure se fransTonneen sulfate de plomb :
PbS + 2(nl) = SPbO*
Siilfi.rfi Oxygène. Sulfate
do plomb. de plomb.
Viw seconde partie donne naissance à de Toxyde de plomb «^ti (h» ranlivdride sulfureux :
'iPhS -h 7>(^]] = 280^ H- 2PbO
Siilfiiro Oxygène. Anhydride Oxyde
(le pldiiili. sulfureux. de plomb.
Iliie troisiôiiK» |)ortion reste à l'état de sulfure de plomb inai- (a(|ué.
Quand on jupfo (pie l'oxydation est assez avancée pour quo b masse nMiferme les proportions voulues d'oxyde, de sulfate Pt i-' sulfure, on arnMo raccès de l'air et Ton chauffe fortement Lsulfate et l'oxyde de plomb réagissent sur le sulfure; de Tanlivdrid<» sulfureux se dégage, et il reste du plomb métallique.
PbS 4- SPbO* = 2S0^ + 2Pb
Sulfure SulHite Anhydride Plomb,
deplouil». de plomb. sulfureux.
PLOMB
PbS + 2PbO = S02 4- 5Pb
Sulfure Oxyde Anhydride Plomb,
de plomb. de plomb. sulfureux.
Cette méthode porte le nom de méthode par réaction .
On peut encore opérer Textraction du plomb en transformant complètement le sulfure en oxyde par le grillage et réduisant ensuite Toxyde par le charbon, ou en chauffant directement la galène avec du fer qui s'empare du soufre et met le plomb en liberté.
Le plomb est d'une couleur gris bleuâtre. Il présente l'aspect métallique, lorsqu'il est fraîchement coupé, mais il se ternit facilement à l'air. Il est mou et laisse des traces sur le papier.
La densité du plomb pur est de 11,445, et au lieu d'augmenter par l'écrouissage, comme cela a lieu pour les autres métaux, elle diminue. Le plomb cristallise en octaèdres réguliers ou en pyramides à quatre faces. On peut obtenir ces cristaux artificiellement.
Le plomb fond à 524** ; au chalumeau à gaz, il peut être volatilisé. Ce métal occupe le sixième rang pour la malléabilité et le huitième pour la ductilité. Sa ténacité est très-faible.
Le plomb fondu jouit de la propriété de dissoudre une petite quantité d'oxyde qui le rend cassant, on peut lui rendre ses propriétés premières en l'agitant avec du charbon lorsqu'il est fondu.
Le plomb peut se conserver indéfiniment à l'air, il parait se former à sa surface une petite couche d'oxyde, mais celle-ci préserve le métal restant contre une oxydation ultérieure ; à chaud le plomb s'oxyde au contraire avec une grande facilité.
Lorsqu'on abandonne du plomb dans de l'eau pure exposée à l'air, le métal absorbe l'oxygène et l'anhydride carbonique et donne un carbonate de plomb hydraté. Les sels solubles et particulièrement le sulfate de calcium empêchent cette réaction de se produire. Ceci explique comment les tuyaux des fontaines qui livrent passage à Teau commune ne s'oxydent pas.
L'acide chlorhydrique et l'acide sulfurique étendu n'agissent pas sensiblement sur le plomb. L'acide sulfurique concentré attaque ce métal à chaud en dégageant de l'anhydride sulfureux et en donnant naissance à du sulfate de plomb. Le meilleur dissolvant du plomb est l'acide azotique.
Le plomb se combine facilement au mercure et forme un amalgame qui est liquide ou solide, selon que le mercure ou le 'plomb y dominent.
Le plomb est tétratomique. Il peut se combiner à 4 molécules (V» deux radicaux organiques monatomiques, le méthyle et réthyk» ; on connaît :
Le plomb-éthyle Pb {C*H«)'*
Le plomb-méthyle Pb (CH*)'*
La formule de ces composés n'est pas douteuse ; on peut, en effet, y remplacer le quart de Téthyle et du méthyle par du chlorp ou de riode, ce qui serait impossible s'ils renfermaient moins de 4 molécules de ces radicaux.
Avec les corps simples monatomiques, le plomb fonctionne généralement comme bivalent, ce qui veut dire qu'il se sature rarement, il existe :
Un chlorure de plomb PbCl*
Un bromure PbBr*
Un iodure Pbl*
Un fluorure PbFl*
On est cependant parvenu à obtenir un tétrachlorure Pb^I*, dans lequel le plomb fonctionne comme tétratomique.
Le plomb so combine aussi avec les métalloïdes diafomiques: avec le soufre, il forme un seul composé :
Le sulfure de plomb Pb"S
Avec l'oxygène, il se combine en diverses proportions , de là quatre oxydes distincts :
Le suboxyde Pb*0
Le protoxydo Pb"0
Le minium Pb^O*
Le bioxyde (anhydride plonibique). Pb'^0*
Dans les deux derniers de ces oxydes, le plomb fonctionne avec
son atomicité maxima.
Pb^fOli A côté du protoxvde se range un hydrate condensé ^, auquel
Pb" I OH
correspondent des sels. Quant à l'hydrate simple Pb" j qjj on ne l'a pas obtenu jusqu'ici, mais on connaît un grand nombre de sels
BROMURE DE PLOMB
qui résultent de la substitution de radicaux acides h riiydropfène typique de cette base.
COMPOSés HALOÏDES DU PLOMD.
Chlorure de plomb Pb" q. On peut préparer le chlorure de
plomb en chauffant de l'oxyde de plomb avec de l'acide chlorhyrlrique, on a ainsi une poudre blanche qui, dissoute dans l'eau bouillante, cristallise par le refroidissement de la liqueur en jolis cristaux aciculaires d'un éclat argentin. On prépare encore ce sel en versant de l'acide chlorhydrique ou un chlorure soluble dans la solution froide d'un sel de plomb.
V PbO -f â/'^h = Pb^Cl* 4- IJJO
Oxyde Acide Chlorure Eau.
de plomb. chlorhydrique. de plomb.
^ -"-tSS * f&\) = fti») + -"If;!
AxWatencntro Chlorure Azolato Chloruro
de plorab. de sodium. sodique. de plomb.
F^ chlorure de plomb est trés-peu soluble dans l'eau froide, il est plus soluble dans l'eau bouillnnte, l'alcool no le dissout pas du tout.
Chauffé, le chlorure de plomb fond avant la chaleur rouge, et
lorsqu'on le chauffe encore plus, il répand d'abondantes fumées ;
fondu et refroidi, il constitue une masse translucide que l'on
•peut couper au couteau, et qui avait reçu le nom de plomb corné.
Dans l'industrie, on prépare pour les usages de la peinture des comi)Osésde chlorure et d'oxyde de plomb, oxychlorures de plomb, dont la vraie composition atomique est inconnue. Ces produits alr^ctent tous la couleur jaune.
Tétrachlorure de plomb Pb'^CH. On ne le cormait qu'on combinaison avec d'autres chlorures; il est très-instable. On l'ol)tient en solution en traitant à froid le peroxyde par l'acide chlorhydrique.
Bromure de plomb PbBr''. On le prépare par double décomposition à l'aide d'un sel de plomb et d'un bromure soluble ; il est insoluble dans l'alcool, peu soluble dans l'eau froide, plus soluble dans l'eau bouillante. On l'obtient, comme le chlonire, cristallisé
en jolies paillettes, en en satnrant de Teau à rébulUtion et lai&sant ensuite refroidir le liquide.
Ic»dare de plomb PbP. Il se prépare comme le bromure et le chlorure à cela prés que «dans la réaction, on substitue un iodure soluble au chlorure ou au bromure.
L'iodure de plomb est jaune, il est insoluble dans Talcool, peu soluble dans Teau froide, beaucoup plus soluble dans Teau bouillante ; par le refroidissement de sa solution faite à chaud, il cristallise en paillettes d'un jaune d'or magnifique. Fondu à Tair il se transforme en un oxyiodure en perdant de l'iode. Chauffé à l'abri de l'air il devient jaune rougeàtre , puis rouge brique , puis rouge brun et fond enfin en un liquide de même couleur qui se prend par le refroidissement en une masse jaune. L'iodure de plomb se combine avec l'acide chlorhydrique, avec les iodures de potassium et d'ammonium, etc., en formant des sels doubles ; avec l'ammoniaque il forme de l'iodure de plombo^liammonium [Pb^HUz*]!*,
COMBINAISONS DU PLOMB AVEC LES MÉTALLOÏDES DIATOMIQUES
Snlfiire de plomb PbS. Le sulfure de plomb se trouve dans la nature. C'est même le minerai de plomb le plus abondant, il a reçu le nom de galène. On peut obtenir artificiellement ce composé en faisant agir l'acide sulfhydrique sur la dissolution d'un sel de plomb soluble.
Azotate neutre Acide Acide Sulfure
de plomb. sulfhydrique. azotique. de plomb.
Le sulfure de plomb préparé par double décomposition, constitue une poudre noire et amorphe. La galène au contraire cristallise dans le système cubique. Ses cristaux d'un gris bleuâtre sont doués de l'éclat métallique et possèdent une densité de 7,25 à 7,7. Elle fond à la chaleur rouge et peut môme se volatiUser un peu.
Nous avons déjà vu que lorsqu'on grille la galène, il se forme de l'anhydride sulfureux, ainsi que de l'oxyde et du sulfate de plomb, nous avons vu également que chauffée à l'abri de l'air avec l'oxydé»
PROTOXYDE DE PLOMB
ou le sulfate plombique, la galène donne de l'anhydride sulfureux et du plomb métallique.
L*acide chlorhydrique n'agit pas à froid sur la galène, l'acide sulfurique étendu n'y agit pas non plus. Le même acide concentré cède de l'oxygène à la galène qui passe à l'état de sulfate, et se réduit lui-même en eau et anhydride sulfureux.
L*acide azotique étendu transforme la galène en azotate de plomb avec dépôt de soufre, ce soufre provient de l'acide suifhydrique qui se forme d'abord, et que l'acide azotique décompose ensuite.
PbS + 2(A^'!;|o) = Pb'tSt^g + gis
Sulfure Acide Azotate Acide
de plomb. azotique. de plomb. sulthydrique.
Si l'acide azotique est concentré, une partie du soufre qui se dépose s'oxyde à ses dépens, de l'acide sulfurique prend naissance, et cet acide précipite une quantité équivalente de plomb à rétat de sulfate insoluble. On obtient donc les mêmes produits qu'avec l'acide dilué, et le sulfate de plomb en plus. Si l'acide est au maximum de concentration, tout le soufre passe à l'état d'acide sulfurique, et par suite on n'obtient plus que du sulfate de plomb.
La galène est souvent argentifère, les plus riches sont celles qui sont cristallisées en petits cristaux.
A côté du sulfure de plomb PbS , il paraît exister un sulfure diplombique Pb*S et un sulfure tétraplombique Pb*S. Le sulfure diplombique se forme pendant le traitement métallurgique de la galène. On peut aussi le préparer en fondant 2 atomes de plomb avec un atome de soufre. Quant au sulfure tétraplombique, on l'obtient en calcinant 100 parties de galène avec 84 parties de plomb.
Protoxyde de plomb PbO. Lorsqu'on chauffe le plomb à l'air, il se forme une poudre jaune que l'on désigne sous le nom de massicot , et qui n'est autre que du protoxyde de plomb. Ce même massicot se forme lorsqu'on soumet le carbonate ou l'azotate de plomb à une calcination ménagée. Si l'on fond le massicot, il cristallise en se refroidissant et prend alors le nom de litharge.
L'oxyde de plomb présente des nuances très-variées ; chauffet-on par exemple de la litharge, de jaune rougeàtre qu'elle était, elle devient jaune serin pour reprendre par le refroidissement sa
couleur première. La litharge décompose les sels alcalins avec mise en liberté d'alcali caustique ; il faut pour cela que l'oxyde plombique soit en excès.
Lorsqu'on fait bouillir de la litharge avec une solution très-concentrée de potasse, elle se dissout. Mais par le refroidissement de la liqueur elle se dépose en partie de nouveau en petits cristaoi très-lourds.
Le protoxyde de plomb fondu et porté à la chaleur rouge absorbe de l'oxygène qu'il abandonne en se refroidissant, à la manière de l'argent métallique. Lorsqu'on le chauffe dans un creuset de terre, il se combine à la silice de ce creuset en formant un silicate fusible, et le creuset se trouve percé au bout d'un temps très-court.
Le protoxyde de plomb fait la double décomposition avec le« acides et donne des sels de plomb très-stables. C'est donc un anhydride basique. Nous venons de voir qu'il peut aussi se dissoudre dans les liqueurs alcalines et fonctionner quelquefois comme anhydride acide. Toutefois ses propriétés basiques l'emportent de beaucoup sur ses propriétés acides.
Lorsqu'on chauffe pendant longtemps le protoxyde de plomb à l'air sans le fondre, il se forme du minium.
Qjj. Cet hydrate n'est pas connu, mai>
il existe un grand nombre de sels qui lui correspondent ; les plib
importants sont le sulfate, l'azotate, le chromate, l'acétate el If
carbonate.
SO-" ) Sulfate de plomb p. „ O'*. Ce sel se rencontre dans la n.i-
ture à l'état cristallisé. Dans les fabriques d'impression de tissus, on prépare l'acétate d'aluminium en précipitant le sulfate d'aliiininium par l'acétate de plomb, du sulfate de plomb se foniu' dans cette réaction comme produit accessoire.
Sulfate Acétale Acétate Siilhle do |»lo:i.l.
•iliiminique. de plomb. crahiminiuiu.
Le sulfate de plomb constitue une poudre blanche insolul'l»' dans l'eau et légèrement soluble dans les liqueurs acides. Les sels ammoniacaux le dissolvent en faisant avec lui la double dêeom-
AZOTATE DE PLOMB
position. Le tartrate d'ammonium est de tous ces sels celui qui dissout le mieux le sulfate de plomb.
Le sulfate de plomb est indécomposable par la chaleur seule, propriété qui le distingue nettement des sulfates de tous les autres métaux usuels ; le fer, le zinc et le charbon le réduisent. ÀTec le charbon, selon les proportions dans lesquelles les deux corps sont mêlés et le plus ou moins de rapidité du chauffage, le sulfate de plomb se convertit en sulfure ou sous-sulfure de plomb, ou même en plomb métallique ; dans ces deux derniers cas de l'anhydride sulfureux se dégage.
Bouilli avec une dissolution de carbonate de sodium, le sulfate de plomb se convertit en carbonate de plomb, tandis que le sodium passe à l'état de sulfate.
Si l'on abandonne un mélange humide d'une molécule de sulfate plombique et d'une demi-molécule de chaux, il se forme de l'hydrate de plomb que l'on peut dissoudre dans l'acide acétique pour le transformer en acétate.
Ce sont autant de moyens d'utiliser le sulfate de plomb que Ton considère dans les fabriques comme un résidu sans valeur.
Azotate de plomb Pb" qAzO** ^" Pi'^P^î'^ cet azotate en dissolvant l'oxyde de plomb, ou le plomb métallique dans l'acide azotique bouillant. Ce sel étant très-peu soluble dans les acides se précipite à mesure qu'il se forme. On le dissout dans l'eau et on le fait cristalliser.
L*azotate de plomb se dissout beaucoup plus dans l'eau chaude que dans l'eau froide. L'alcool ne le dissout pas.
La chaleur le décompose en oxygène, hypoazotide et oxyde de plomb.
Lorsqu'on le fait bouillir avec de l'oxyde de plomb, il se trans-
( OAzO^ forme en un sel basique répondant à la formule Pb" qjj
'" iOAzO»
-h PbO 4-
Hi
Azotate neutre
Oxyde
Eau
de plomb.
de plomb.
= 2(pb"|JJ^0»)
Azotate basique de plomb.
Chauffé avec du plomb métallique et de l'eau, il se transforme en azotite basique qui soumis à l'action d'un courant d'anhydride carbonique donne du carbonate et de l'azotite neutre de plomb.
tlo
p.,(OAzO« ,
Pb- OAzO 2Pb — Pb' n
Azotate neutre de plomb.
Pb« { OAzO
Pb" ^ -i- 2C0* —
Ph" ( ^
Plomb. Aiotite
triplombique.
Azotite Anhydride triplombique. carbonique.
Carbonate Azotite neutrf de plomb. de pUmh.
Chromaie de plomb pu/r 0'. Le chromate de plomb se prépare par double décomposition au moyen de Tacétate de plomb et du chromate ou du dichromate potassique.
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Le chromate de plomb se rencontre dans la nature sous la foiw d'une substance rouge cristallisée en prismes rhomboïdaux obliques (crocoïse ou plomb rouge des minéralogistes).
Le cliromate artificiel est d'un beau jaune, on l'utilise en peii>ture sous le nom de jaune de chrome ; lorsqu'on le chaufft' m rouge, il fond et se prend par le refroidissement en une m.i<^ rougeàtre.
Lorsqu'au lieu de précipiter le chromate neutre de potasshi!;! par l'acétate neutre de plomb, on le précipite dans des liqueurs qui ne sont pas neutres, le précipité a une couleur variable. On \m'\\\ en outre faire varier les couleurs d'après la température à laqn»!!' on opère la précipitation. En général, les chromâtes de plomb son' d'autant plus chargés en métal, qu'ils sont plus rouges.
OC*U
Acétate neutre de plomb Pb^^paiisQ +3 II-O. Lorsqu'on abandonne du plomb à l'action simultanée de l'air et des vapeur d'acide acétique, il se forme un acétate basique de plomb. Cet aotate dissous dans l'acide acétique en excès, donne une liqiiourqv. laisse déposer lorsqu'on l'a fait évaporer, de beaux cristaux 'l"i;' la formule est celle de l'acétate neutre.
On peut obtenir le même sel en dissolvant la litharge danslan'î" acétique
CARBONATE NEUTRE DE PLOMB
L'acétate neutre de plomb est extrêmement soluble dans Teau. L'ammoniaque ne le précipite pas parce que cet alcali donne avec les sels plombiques, non de l'hydrate, mais des sous-sels de plomb ; et que les sous-acétates de plomb sont solubles ; il se forme cependant un précipité au bout de quelque temps; la précipitation a au contraire lieu immédiatement si l'acétate est mélangé avec une petite quantité d'un autre sel plombique soluble (azotate par exemple).
L'acétate neutre de plomb en solution aqueuse dissout facilement à chaud la litharge. 11 se forme, dans ce cas, soit un simple sel bibasique, soit des sels polyplombiques (sous-acétates de plomb). Tous ces sels soumis à l'action d'un courant d'anhydride carbonique, donnent un précipité de carbonate de plomb, tandis que l'acétate neutre du même métal se régénère.
+ PbO + m = 2(pb|§JH'^^)
OC«H
Acétate • Oxyde Eau. Acétate bibasique
neutre de plomb. de plomb. de plomb.
2(pb- j gf «'0) + CO. = Z \ 0* + K'' I SS + "'O
Acétate de plomb Anliydride Carbonate Acétate neutre Eau.
bibasique. carbonique. de plomb. de plomb.
C'est sur une réaction analogue qu'est basée la préparation industrielle du carbonate de plomb par la méthode de Clichy.
Carbonate neatre de plomb pi ^ > 0'. On trouve du carbonate de plomb naturel en cristaux du quatrième système (cérusite). Dans les laboratoires, on obtient ce corps sous la forme d'une poudre blanche pulvérulente, en précipitant une dissolution d'acétate de plomb par une dissolution de carbonate de sodium.
Le carbonate de plomb (blanc de céruse), étant fort employé dans la peinture, est préparé en grand dans l'industrie. On l'obtient industriellement par deux procédés : l'un ancien, le procédé hollandais, l'autre moderne, découvert par Thenard, le procédé de Clichy ou procédé français.
Dans le procédé hollandais, on enterre dans du fumier en fermentation des vases pleins de vinaigre et dans lesquels on suspend des lames de plomb roulées en spirales. Ces vases sont grossièrement fermés par une plaque de plomb.
Les lames de plomb se trouvent ainsi soumises, à une température assez élevée j[35" à 40"), à l'action simultanée de l'air, des vapeurs
d'acide acétique et de l'anhydride carbonique qui se produit dans la fermentation du fumier.
Sous l'influence de l'air et du vinaigre, le plomb se recouTre d'abord d'acétate basique, lequel au contact de l'anhydride carbonique, régénère de l'acétate neutre et donne du carbonate de plomb ; de temps à autre, on détache la couche de carbonate adbé» rente aux lames de métal, et on lave ce sel pour le débarrasser de l'acétate qu'il renferme. On le dessèche ensuite et on le pulvérise.
Dans le procédé de Clichy, on dissout assez de litharge dans l'acide acétique pour obtenir l'acétate triplombique.
' Pb(0C8H50)2,2Pb0 -h 5H*0 = PbM +5 M*^
^^" i OCmH)
On soumet ensuite la solution de ce sel à l'action d'un couraDt d'anhydride carbonique, deux molécules d'oxyde de plomb se séparent à l'état de carbonate et l'acétate neutre se régénère.
P..»| SS . 2Pbo + 2co^ = ,{Z \ 0*) -^ Pb' t s
Acétate Anhydride Carbonate Acétate neutre
triplombique. carbonique. de ploinl). de plomb.
L'acétate neutre rt'généré bouilli avec do la lilharge fournit nn«» nouvelle quantité d'acétate triplombique, qu'on ramène denomvaii à l'état de carbonate neutre, de manière que, sauf les pertes inévi tables, la même quantité d'acide acétique sort indéfinimont.
La céruso do Clichy couvre moins bien que celle que l'on pn^ pare par lo procédé hollandais, parce qu'elle se compose de parcelles cristallines et transparentes, mais il suffit de la faire Ijouillir avec un peu de carbonate de potassium pour lui donner la qiialilr do couvrir tout autant que l'autre.
Jusqu'ici los ouvriers qui fabriquent la céruse ont été oxpo>«^> à tous les dangers de l'intoxication saturnine (voir p. 417); toiil»^ fois MM. Pallii et Dolaunay ont tellement amélioré les conditions liyj^iéniquos do la fabrique de Portillon, près de Tours, que, dans rot établissomont, on n'a plus d'exemple do ces accidents.
Lo carbonato do plomb se décompose, sous l'influence de la cli.il(Mn', on oxyde do plomb et anhydride carbonique.
BIOXYDE DE PLOMB
JJ^|0« = C0« + Pb-'O
Garbonato Anhydride Oxyde
de plomb. carbonique. de plomb.
11 se dissout dans les acides en dégageant de l'anhydride carbonique, en môme temps que de l'eau et un sel de plomb prennent naissance.
Carbonate Acide Anhydride Azotate Eau.
de plomb. azotique. carbonique. de plomb.
L'iiydrogène sulfuré le noircit comme tous les autres sels de plomb on formant du sulfure de plomb, ce qui rend la peinture à la céruse altérable. On a conseillé pour rétablir la couleur première de soumettre à l'action de l'eau oxygénée les peintures noircies par l'hydrogène sulfuré. Le sulfure de plomb se cliange ainsi en sulfate qui est blanc conime la céruse et la couleur redevient ce qu'elle était au début.
pj^z/jOn Hjdrate diplombiqae ^ . On obtient ce corps en pré-
Pb" OH
cipiiant un sel de plomb soluble par la potasse. L'hydrate de plomb est soluble dans 7000 parties d'eau, les alcalis en excès le dissolvent facilement. Il est blanc, mais lorsqu'on le chaufle, il |>eril de l'eau et se transforme en protoxyde anhydre de couleur rougeâtre.
VIoxyde de plomb (anhydride plomblque) PbO^. Le minium, ainsi que nous allons le voir, peut être considéré comme un plombate de plomb. Lorsqu'on le traite par les acides, il leur abandonne les éléments du protoxyde de plomb, et il reste une poudre de couleur puce qui, lavée- et desséchée, constitue l'anhydride plombique PhO''.
On peut encore préparer le même corps en faisant agir l'acide hypochloreux sur le protoxyde de plomb en suspension dans l'eau.
Le bioxyde de plomb est un anhydride acide; il se combine aux bases et donne des sels cristallisés. M. Fremy on chauffant ce corps avec de l'hydrate potassique, a obtenu un plombate de potassium cristalli.sé, auquel il attribue la formule PbO*,K^O -f 5 11^0. =
vi I ^'' -I- 3 H*0. Ce sol dérive du premier anhydride de l'acide
- 2(jjh + 2Pb' —
Acide
Hydrogène. Plomb. P
plombique.
plombique normal ^'4 0*. Chauffé avec un acide, Tanhydride
plombique perd de l'oxygène, et se transforme en un sel de plomb, il en résulte qu'un mélange d'anhydride plombique et d'acide sulfurique est un oxydant énergique.
Anhydride A<-ide Sulfate Eau. Oi^ygène.
plombique. suUiirique. de plomb.
Minlnin on oxyde salin VhH)*. Cet oxyde peut être enyisagé comme un sel dérivé de l'acide plombique normal par la substitution de Pb« à II*. '
Pb"* i ^
Plombate de plomb (minium).
On peut, en effet, préparer le minium en mêlant des dissolutions potassiques d'anhydride plombique et de protoxyde de plomb, le minium se précipite à l'état hydraté.'
Dans l'industrie, on obtient le minium par Faction simultanée de l'air et de la chaleur sur le protoxyde; ainsi préparé, il ne présente pas une composition constante.
Le minium est d'un beau rouge, on l'emploie dans la peinture.
Caractères distlnetifs des sels de plomb. Les sels de plomb solubles se reconnaissent aux caractères suivants :
!•* L'acide chlorhydrique y produit un précipité blanc. Ce précipité est insoluble dans l'ammoniaque, qui n'en altère pas la nuance. Il se dissout dans l'eau bouillante, et se dépose en paillettes cristallines par le refroidissement de la liqueur.
2" L'acide suif hydrique y détermine la formation d'un précipité noir de sulfure de plomb, insoluble dans le sulfure d'ammonium, et attaquable par l'acide azotique bouillant, qui le transforme partie en azotate soluble, partie en sulfate insoluble.
5* L'acide sulfurique précipite ces sels en blanc. Le précipité se dissout dans le tartrate d'ammonium.
A" Les chromâtes solubles donnent avec les sels de plomb un précipité jaune soluble dans la potasse.
5° Les alcalis lixes y font naître un précipité blanc soluble dans un excès de réactif.
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ActloB dn ploinb 9iir l'économie animale. Les composés de plomb exercent une action délétère sur l'économie animale. Les personnes qui sont soumises à cette action éprouvent des phénomènes morbides dont l'intensité est variable.
Le premier degré d'intoxication est une entéralgie très-violente (colique des peintres). Le deuxième degré consiste dans l'irradiation de la douleur précédente dans les membres et surtout dans les articulations (arlhralgie saturine) ; au troisième degré il se produit une paralysie des membres, cette paralysie se manifeste d'abord dans les muscles extenseurs de la main.
Ënfîn, dans certains cas, il survient une véritable folie (encéplialopathie saturnine). Ces derniers cas sont ordinairement mortels.
Dans les cas moins graves on combat l'intoxication par des éva- ' euaiits puissants, qui facilitent l'élimination du poison.
M. Gendrin a conseillé aux ouvriers qui travaillent le plomb de boire des limonades sulfuriques et de prendre souvent des bains sulfureux qu'ils feraient suivre d'un bain savonneux. Ce traitement préventif a pour but d'empêcher soit l'absorption du plomb qui passe dans restomjic, soit l'absorption du plomb qui se dépose sur la peau. Toutefois il parait que la limonade sulfurique produit les plus mauvais effets. En rendant le plomb insoluble elle le fixe pour ainsi dire dans les intestins d'où il ne s'élimine plus et où, à la longue, il finit par être absorbé.
Lorsque les accidents de colique saturnine sont déclarés, le mieux est de les traiter par les évacuants et la limonade nitrique
PLATINE Pt
Poids aloniii{lic = i97,S Poids moléculaire incounii.
Pendant longtemps, le traitement métallurgique du platine se faisait par voie humide. On débarrassait mécaniquement le minerai de la terre qu'il pouvait contenir, puis on l'attaquait par l'eau régale, qui dissolvait le platine et un peu d'iridium. La liqueur était ensuite décantée, évaporée presque à siccité et précipitée par une solution concentrée de chlorure d'ammonium. Le précipité de chlorure double d'ammonium et de platine ainsi produit était lavé avec de l'eau alcoolisée, puis calciné. Il restait une masse spongieuse de platine (éponge de platine). Celle-ci était
réduite en poudre avec les mains, et Ton en faisait uue pâte a\ei l'eau. Celte pâte, tassée dans un cylindre en fer, donnait uw niasse métallique d'une certaine consistance ; on n'avait plus qui chauffer au rouge cette dernière et à l'agréger en la battant n marteau à cette température élevée.
En 1861, M. Deville a publié un travail d'une grande iuiportaucr sur la métallurgie du platine. Il substitue la méthode par voie sèche à la méthode par voie humide.
100 parties du minerai débarrassé mécaniquement de ses iuipu* retés, sont fonchies avec un poids égal de galène (sulfure lie plomb); le fer que le minerai renferme s'empare du soufre de la galène et le platine s'allie au plomb devenu libre.
On ajoute ensuite à la masse fondue 50 parties de plomb: et l'w chauffe en agitant jusqu'à ce qu'on ne sente plus de grains résistants, ce qui indique que l'attaque est complète ; la température, durant cette opération, doit atteindre au moins le point de fusioo de l'or et peut s'élever au delà sans inconvénient.
Quand on en est arrivé là de l'opération, on insuffle de l'air dius le creuset, le soufre passe à l'état d'anhydride sulfureux qui se dégage, une portion de la galène passe à l'état de plomb, qui s'uuil à l'alliage platinifère, en même temps le fer et le cuivre qui étaient à l'état de sulfure viennent former des crasses d'oxvdes à la >url'ace du bain.
Lorsqu'il ne 8c dégage plus d'anhydride sulfuivux, on ajoulfaii mélange 2 parties de bioxyde de manganèse et 10 parties envin'ii de verre ^ il se forme une scorie fusible contenant le maiiganè>«'. le fer, le cuivre et le verre, et une masse métallique. On laiw refroidir, on casse le creuset et l'on en retire l'alliage de platim- »! de plomb qui se détache de la scorie.
On place ensuite cet alliage dans un vase ponnix fait en ceinir'»* d'os (coupelle) posé hii-mènie au-dessus d'un creuset ]»lein d»' coke et percé à sa partie hiférieure; on chauffe creuset et loui^tlk au contact de l'air dans un fourneau spécial (fourneau do a'iipelle), le j)lonib s'oxyde et i)asse à l'état de litharge. Cel.'e-ci foii'l liltre à traveis les pores de la coupelle et vient tomber î^nr K coke : là, elle se réduit et il reste du plomb métallique qui s'mui! l)ar l'ouverture inférieure du creuset. Cette opération porte le iioin de coupellation, elle donne du platine sous la forme de cliomileurs. Ce platine renferme encore quelques centièmes de pluiul».
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un peu d^osmiuin, de Tiridiuin et du rhodium. Ou le place daus un petit four eu chaux, ou le fond à Faide du chalumeau à gaz tonnants (hydrogène et oxygène), et on le maintient foudu jusqu'à ce qu'il ne dégage plus ni vapeur de i)lomb, ni odeur , d*osmium; il ne reste plus alors qu'à couler le métal.
Le platine obtenu de la sorte renferme de l'iridium et même du rtiodium, mais cet alliage est supérieur au platine pur pour les divers usages industriels.
On peut, dans ce traitement, opérer sur 10 kilogrammes environ de minerai.
Si l'on veut avoir du platine parfaitement pur, il faut dissoudre le platine du commerce dans l'eau régale et y ajouter de la chaux à l'abri de la lumière ; l'iridium se précipite à l'état d'oxyde, on filtre et l'on précipite le platine de la liqueur filtrée à l'aide du chlorure d'ammonium. On lave le précipité et on le calcine. 11 reste du platine spongieux que l'on peut employer dans cet état pour préparer les divers composés platiniques.
Ou peut encore obtenir le platine sous la forme d'une poudre noire (noir de platine), en chauffant une solution alcoolique de potasse avec du tétrachlorure de platine jusqu'à cessation d'effervescence. La poussière noire qui se dépose doit être lavée à l'alcool, à l'acide chlorhydrique, à la potasse et fmaleinent à l'eau.
Le platine' agrégé est d'un blanc assez éclatant, qui n'atteint pourtant pas la blancheur de l'argent. 11 occupe le troisième rang pour la ductilité et le cinquième pour la malléabilités Un 01 de p!a-^ tiiie de 2 millimètres de diamètre se rompt sous un poids do 124 kilogrammes.
Le platine est plus dur que l'argent, mais il l^est moins que le cuivre et le fer ; l'iridium augmente sa dureté; sa densité est de 21,47 lorsqu'il d été fo^gé, et seulement de 21,15 lorsqu'il a été fondu. On le renconti'e dans la nature cristallisé en cubosj il est isomorphe avec l'iridium et l'osmium.
Le platine résiste à l'action des plus violents feux de forge, mais 011 le fond très-facilement à l^aide du chalumeau à gaz oxhydrique ; au rouge, il se soUde à lui-mônle comme le fer;
Le platine ne s'oxyde à aucune température. L'acide a^otiqU(î île l'alttaque pasi à moins qu'il ne soit allié avec de l'argent; l'eau régale le dissout en le faisant passer à l'état de tétrachlorure.
La potasse et la lithine déterminent l'oxydation du platine, il se
PRIKCIPIS^i»^ CHIMIE
^ sous forme de précipités noirs^ en faisant agir t^Nside sillfilydriiiM .sur les chlorures correspondait» :
Pta» .+ a(g|s) := *(5}) + Pts-
f^chlorure Adde I ^' ' AciÎK» ^ ' BiMii«ra
d»platiue.. 8iâUliy^if|iie. çhlQiiiyiJkiqvc. ,. defitatne.
Ces sulfures se dissolvent dans les sulfurée alcalins, et font par suite fonction d'anhydro-sulfides acideè.
Enfin j on connaît deux ofxydés de i^atine eorrespoÉdants an deux sulfiires; le protoxyde Pta et lé tidxydè PtO*^ On les obtînt par calcination ménagée des hydiratës correspondaiits.
Au prototyde répond un hydrate' (hy<hilte au minionmi) qk
n*a point été analysé, sa formule probable est' gs (0*; quant à Thydrate au maximum, ipii répond an Moxyde, sa Umàéttà
Le premier %Wient par l'aoUon jdeiiftM[i»ta0fla«tir le pfoloiÉbrure et le deuxième pmr Vmûm dxitmèim àUMmjot le^lélriclbrure; seiUement ces oxydes étant solublesdaus les alealk,» dait ensuite précipiter la solution par Tacide acétique.
L'hydrogène typique de ces hydrates peut être remplacé, soil par des radicaux acides, il se forme alors des sels de platine; soit par des métaux alcalins, il se forme alors des platinates. Ces hydrates sont donc aussi bien des acides que des bases, et leunf anhydrides doivent èlre considérés comme des oxydes indifiërenb.
Réactions des sels de platine. Les sels de platine se reconnaissent aux caractères suivants :
1" L'acide chlorhydrique ne les précipite pas.
2" L'acide sulfhydrique y fait naître un précipité noil' soluble dans les sulfures alcalins, insoluble dans les acides chlorliydrique et azotique employés séparément, et soluble dans l'eau régale.
5" Dans les liqueurs qui ne sont pas trop étendues, le chlorure d'ammonium et le chlorure de potassium font naître des précipités jaunes ; môme avec les liqueurs étendues le précipité se forme si l'on a soiti d'ajouter un peu d'alcool.
GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTAUX TÉTRATOMIQUES
Nous avons vu que cette famille contient tous les corps dont Tatomicité est un peu douteuse. On peut, en effet, poser les questions que voici :
4* Pourquoi ne pas faire le fer, l'aluminium, le manganèse, le nickel, le cobalt et le chrome hexatomiques, en s*appuyant sur l'existence du fluorure de chrome CrFP ?
2" Pourquoi ne pas suivre à Tégard du zinc, du cadmium, du magnésium, du calcium, du strontium, du baryum, du cuivre, du mercure, etc., le même raisonnement qu'à l'égard du nickel et ne pas envisager leur atomicité réelle comme égale à 4, leur atomicité apparente étant seulement 2 ? Ne pourrait-on faire valoir en faveur de cette opinion l'isomorphisme de leurs composés avec ceux du nickel, du cobalt, du fer au minimum, etc.?
3' Pourquoi ne pas considérer le platine et le palladium comme ayant une atomicité réelle égale à 6, en se basant sur les analogies incontestables du platine et du palladium, et sur l'isomorphisme des composés du platine avec ceux de l'iridium ? Je répondrai successivement à ces trois questions.
1° Je ne tiens pas compte du fluorure de chrome CrFl'^, parce que sa formule ne me parait pas sûrement établie.
2* Je ne puis considérer le magnésium, le zinc, etc., comme t<»tratomiques. En effet, le mercure ne faisant pas partie de la série magnésienne, on ne peut rien invoquer pour porter à 4 son atomicité. Mais le cuivre a des analogies telles avec le mercure, qu'on ne peut se refuser à accorder à ces deux métaux une atomicité égale ; et l'isomorphisme des autres métaux magnésiens avec le cuivre nous entraîne à faire ces métaux diatomiques, tout comme leur isomorphisme avec le fer et le nickel nous entraîne à les Considérer comme tétratomiques. Il est possible qu'on doive rapprocher quelques-uns d'entre eux du nickel plutôt que du cuivre ; mais nous n'avons aucune donnée pour le savoir, et, dès lors, nous sommes obligés de nous en tenir à l'atomicité apparente.
Du reste, l'isomorphisme de deux composés donnés ne permet pas de conclure à l'existence présumable de composés d'un ordn»
»^iî^ Il
supérieur è ^ceux que Ton recenuatt isomorphes. Amsi, il «e senil fpint. exact de dire : les sels de fine sont isonMHrfilies tirée les seli de fer au minimum ; or, il existe des sds de 1^ «n maxiimi, donc il doit exister des sels d^ nne an maximum, on, tont m moins, si ces sels sont instables, ratomieité dn aine est nfannuiai 4,eomme celle du fer.
M. Marignac a montré, en effet, que denx eoips wuit iamnai f to lorsqu'ils possèdent une constitution analogue, qo^e que soi fSrt^ micité des corps simplea qui yenlrâil. ainsi, il a ftitteiri|K les fluosels et les fluoxjiBels sont t rès ^o o urôit ia c wa orp l ws » Mea que les seconds conti^nmit de roxygènè, élément diitOMly, I kl place de 3 atomes de fluor, éUaaigÊA ùumstomiqae.
Dès tors^ on conçoit très-bien que le sullklè de te an
^|0« +7 H^ et le sulfate dé slnc^j 0«. + 190
isomcurphes, sans qu'on soit obl%é d'admettre pour le me atomicité maxima quepour le fer. . .
S* Les considérations qui précèdent sur rkomorplpiame lép»dent également à la question relatif eà Fatamlcité dn irfatJi». Cptains composés de ce* métal peuTont être isooMMiiiies avec éa composés au même degré formés par l'iridium, sans que ratonîcité du platine soit égale' à 6. Néanmoins, je ne serais pasétonsf si ]*on découvrait un jour de nouveaux faits qui nous obligeassent à admettre rhexatomicité du platine.
CINQUIÈME FAMILLE (MÉFAUX PENTATOMIQUES).
Jusqu^ici on ne connaii avec certitude aucun métal pentatomique.
SIXIÈME FAMILLE (MÉTAUX HEXATOMIQUES
Nous avons vu que dans cette famille viennent se ranger le molybdène, le tungstène, Tiridium, le rhodium et le ruthénium. Aucun de ces métaux ne présente un intérêt suffisant pour que nous en fassions l'étude détaillée.
PréparalioB. 1" Lorsque le corps que Ton veut oxyder jouit de la propriété de se combiner directement à l'oxygène atmosphérique, comme cela a lieu avec le soufre, le phosphore, le zinc, le fer, le potassium, etc., on prépare l'oxyde par combustion directe du corps à l'air.
2* Quand le corps que Ton veut oxyder ne se combine pas directement à l'oxygène, on le chauffe en présence d'agents oxydants, tels que l'acide azotique ; il se produit alors soit un hydrate, si l'oxyde que l'on veut préparer est un anhydride acide, comme l'oxyde d'étain; soit un azotate, si cet acide est un anhydride basique, comme la plupart des oxydes métalliques. En calcinant, soit l'hydrate, soit l'azotate, on obtient l'oxyde anhydre.
3* On soumet à la calcina tion le carbonate du métal dont on veut avoir l'oxyde : il se dégage de l'anhydride carbonique, et l'oxyde reste comme résidu. Les carbonates alcalins et ceux de baryum et de strontium sont les seuls indécomposables par la chaleur.
4* On précipite un chlorure ou tout autre sel soluble par une base alcaline. Il se forme, soit un précipité d'oxyde, comme cela a lieu avec les sels d'argent et de mercure : il suffit alors de le recueillir et de le laver; soit un précipité d'hydrate, que Ton doit laver et calciner afin de le ramener à l'état d'oxyde anhydre ; dans le cas du cuivre la simple ébullition du liquide suffit pour déshydrater l'hydrate cuivrique et pour le tranformer en oxyde.
5* On chauffe un peroxyde dans un couraut de gaz hydrogène pour le ramener à un état d'oxydation inférieur. On prépare de celte manière le protoxyde de manganèse a l'aide du peroxyde.
C" On obtient certains peroxydes par l'action de l'eau oxygénée sur les protoxydes.
Claaalflcaclon. On a rangé les oxydes en cinq classes:
i* Dans la première se rangent les oxydes basiques, ou mieux, selon l'expression actuelle, les anJiydrides basiques.
2** Dans la deuxième sont classés les oxydes acides, ou mieux les anhy dindes acides.
3' La troisième renferme les oxydes qui fonctionnent, tantôt
èm ^usssimmu'MwaaE^r
'.lii'.'
comme anhydrides acides, tantôt ccmune anhydrides les nomme oxydeê indifférent^
4* La quatrième classe contient dei f^étsik 911e Ton peit dérer comme de térit^filës sels,'ëàn8)êsqud8 Ime partie du parait substituée à Thydrogène d'un hydrate du mteie tant foiM^iôn d*acide ; td est Toxyde ma^tiqae de fie» lilBSfK Toiiipeat envisager .eomine'résritant de k wihetittttiMi et I lAtaM
dé fer à â d*hydrogène dihs l*htdra^ ^^tio^* ^ diq^Wnci
le nom à*ox^eê salins,
.5* Pans |ft;ifîinqiHéine fdafa^ M. ^^m^^ pl|^çe|rt,4m(W*i qui j^ smi ;d^\ ,j^p^ anbycj^^s J^îque^ ni 4i^ anhydriéet «QUti, ^ais gui peuTen^t se tit^nsfonocr en anlqfdridea basi^p|ei..firh pejç'le d*uni^ iiM[»rti€||i d/Ej leîur <>x]|géyrie, et ^p^fiielMii m ^ab^^iéks acides, par ri^d4ition d*p|ie nouvelle liuaotUéd^ozygèoe: ci anl \e^ oaaidsê sinauUers* ;
A ces cinq d^ses, on devrait en a^nter «iie aixiéme, 9^ .M» tiendrait tous les oxydes (jpâ ne se rangfPiidliiii amiiiie des pis^ dentés. De ce nombre serait-: Toxydeda çarboiM^ JiftiqiH azoteux et azotique, etg ^
ActIoM des divers s^g^mtm mot les •wjé^tu i* IdlMl H U
CHALEUR. — A rexception des oxydes d'or, de platine, de rbodiim, d'iridium, de'palladium, de ruthénium, d'argent et de mercure, qui sont décomposables par la chaleur seule, les protoxydes métal* tiques résistent aux températures les plus élevées que nous puissions produire. Les oxydes plus élevés sont souvent ramenés à ub degré d'oxydation inférieur.
Parmi les oxydes des métalloïdes, les uns résistent à Tactiou de la chaleur, les autres sont décomposés. L'eau se décompose sous l'influence de la chaleur seule à 2500**: cette décompositimi a déjà lieu à une température foien plus basse, mais alors elle est incomplète et suit les lois de la dissociation.
2** Action de l'électricité. — Le courant électrique décompose les oxydes lorsqu'il est suffisamment puissant. Tantôt les produits de la décomposition sont les deux éléments de l'oxyde, tantôt ces produits sont de l'oxygène et un oxyde moins oxygéné que le premier; ce second mode de décomposition se présente, par exemple avec l'anhydride carbonique, qui se transforme en oxyde de carbone et oxygène.
Les oxydes métalliques étant la plupart insolubles dans Teau, et ceux qui s'y dissolvent passant à l'état d'hydrates, l'action de rélectricité sur ces corps n'a pu être tentée jusqu'ici. On le pourrait peut-être pour ceux d'entre eux qui sont fusibles, en les maintenant à l'état de fusion pendant le passage du courant. Il n'est, du reste, pas douteux que l'électricité ne les décomposât, puisqu'elle décompose les hydrates des plus stables d'entre eux.
5" ACTION DE l'oxygèke. —L'oxygène, ou est sans action sur les oxydes, ou les fait passer a un état d'oxydation supérieur. On a un exemple de ce dernier mode d'action dans la transformation de l'oxyde azotique en hypoazotide, dans celle du protoxyde de baryum en bioxyde du même métal, et dans la combustion de l'oxyde de carbone.
4* ACTION DE L'nvDROcèNE. — L'hydrogèuc est absolument sans action sur les protoxydes des métaux alcahns, alcalino-terreux et terreux. Sous l'influence d'une douce chaleur, il réduit au contraire les protoxydes de la plupart des autres métaux, en mettant le métal en liberté. Le protoxyde de manganèse résiste néanmoins très-bien- à son action.
En agissant sur les peroxydes des métaux dont les protoxydes lui résistent, l'hydrogène ramène ces corps au minimum d'oxydation. C'est ainsi qu'à l'aide d'un courant d'hydrogène, on transforme le bioxyde de manganèse en protoxyde.
Certains oxydes supérieurs, comme le sesquioxyde de chrome, résistent cependant à l'action de l'hydrogène.
5" ACTION DU CARBONE. — Le carboue a une' action réductrice plus puissante encore que celle de l'hydrogène ; il s'empare de l'oxygène des oxydes pour former, soit de l'anhydride carbonique, soit de l'oxyde de carbone, et le radical de ces oxydes reste soit à l'état de liberté, soit à un état d'oxydation inférieur.
6* Action du chlore. — Le chlore a peu d'action sur les oxydes métalloidiques; tout au plus se combine-t-il avec quelques-uns d'entre eux qui ne sont pas saturés. Il peut aussi, en agissant sur ces derniers en présence de l'eau, les faire passera un état supérieur d'oxydation. Sur les oxydes métalliques le chlore agit différemment, selon que Faction se fait ou non en présence de l'humidité.
A sec, le chlore déplace l'oxygène et il se fait un chlorure ;
2CaO + 2^^{h = 2CaCl^ + q}
Oxyile Chlore. Chlorure Oxypî^ne.
do calcium. de calcium.
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'■ Ed présence de r^mdeiix'^fiMtpeaY^t «e ffééetttaritnÉêti se fait un mélaii§^ de chkNrtHre et 4e eUenite,
Osydedepotaniaiii Cbtoft. Cldiralft
liydraté àêi^^imiimà.
tantôt an mélange de eblonire et dliypoetiloiitè.
'(il») + 81 = îl» -^ SI» + 5
Oxyde de potattiiim ehtare. tif^oeUfrile '^
Jiydretd. ^ pettafin»»
L*ac(ion du brome et de Tiode est tmxt à fait eenbUUeàoli du chlore.
7* Acnoa iHi flOOFi«« -<- Les oxydes métallDidiqiie» 1^^ un radleid moins otjdabte, miim ndieal ph» «qfMiofMli soufre. Dans le premier cas^ tesoofi^aViBiparede lalofttflèiiM au moinsd*ime.portiim:de re9Eygtae4erosydft ^ ee trouve réduit ikms le eeeond cas» le. imifine nft réaction. . .
Lorsqu'on iàit réagir le soufre sur ks eogfdet btaiqasa^MklIé du soufre pour le métal détermine la décomposîtion dHnie psrtiMî de Toxyde et il se forme un suUîire m^allique. Une seeoade part» du soufre s'unit à Toxygène que Toxyde a perdu. Il se produit ûnsi une certaine quantité d*un anhydride acide, lequel, en réagissant sur une portion de l*anhydride basique non décomposé, fournit un sel oxygéné du soufre. Lorsqu'on opère par voie sèche et sons rinfluence de la chaleur, si les sels oxygénés du soufre qui tendent à prendre naissance sont stables, ils se forment ef^ectiî^ ment ; s'ils sont instables, tout Toxygène s'élimine à l'état d'anhydride sulfureux et la totalité du métal reste à l'état de sulfure. Enfin, si le sulfure métallique lui-même est instable à la température où la réaction a lieu, il se produit seulement de l'anhydridf sulfureux et du métal libre. Ces trois sortes de réaction soot exprimées par les équations suivantes :
4BaO
Hs U
— 3BaS +
SBaO*
Barytp.
S}Oufrc.
sj
Soufre.
Sulfure de baryum.
Sulfate de baryum.
2CuO
— Cu«S -f.
so«
Oxyde ' cuivre.
Sous-BuUure de cuivre.
Anhydride suMureiu.
2PtO« +
= 2Pt
Bioxyde de platine.
Soufre.
Platine.
Anhydride g-.ilfureux.
Par voie humide il se fait un sulfure et un sel oxygéné du soufre comme dans la première réaction dont nous avons parlé, seulement an lieu d'un sulfate c'est ici un hyposulûte qui prend naissance :
5(^1 10«) + 2(11) = 2Ba''S + 3(5|o) H- S*BaO=^
Oxyde hydraté Soufre. Sulfure Eau. . Hyposulfitc
de baryum. de baryum. ' de baryum.
Le sélénium et le tellure présentent un parallélisme complet avec le soufre dans leurs réactions sur les oxydes.
8* Action ou phosphore. — L'action du phosphore est analogue à celle du soufre. Le phosphore s'empare de l'oxygène des oxydes métalloïques instables et ne réagit pas sur ceux qui présentent une certaine stabilité. Il décompose les oxydes métalliques avec formation d'un phosphure et d'un sel oxygéné. Lorsqu'on opère par voie sèche ce sel oxygéné est toujours un phosphate ; par voie humide, il se produit un hypophosphite et il se dégage de l'hydrogène phosphore. On n'observe plus ici la formation d'un phosphure, parce que ces composés sont décomposables par l'eau.
A l'exception de l'azote, qui n'a aucune action sur les oxydes, les congénères du phosphore paraissent agir à la manière du phosphore lui même.
9* Action des métaux. — Les oxydes métalliques sont décomposés par les métaux plus électropositifs que ceux qu'ils renferment : il se produit alors un simple déplacement :
MO + M' = M'O -+- M
Oxyde Métal Oxyde de métal Métal
métallique. plus positif. plus positif, moins positif.
Les oxydes métalloïdiques sont décomposés d'une manière analogue par les métaux, seulement l'oxyde métallique formé s'unit souvent à une portion restée intacte de l'oxyde négatif, et il se produit un sel oxygéné du métal.
10® Action de l'eau. — Directement ou indirectement, la plupart des oxydes sont susceptibles d'entrer en combinaison avec l'eau ou de donner lieu à un phénomène de double décomposition. 11 se produit alors des corps qui ont reçu le nom d'hydrates. Ces liy-
m > .tioiiWBtrâttnn.
drates représentept une molécule d*etii oa j^iiaiears MUerin d^eau condensées en une seule et datfs lesqudles une pvtisè . lliydrogéne.est remplacée par un autre radical* Di^ les aiiÉi' anhydreâ) au contraire^ rhydrojgfàne est rangi^aeé en toti^ :
• •■' . •-. ! . ... î:.H4;m.- • .... ;.,Kl.v .
Bydrtte Osydê MitTiéiB
dèpotanhiBi. tfêpota«iHM.
.11 vt.i Bydrtte .■ . OifteaMhydrt
dtaddum. ' 4tcalelnk
' Certains otyde^ ikiâ^uKd^ jpmf^
sous riofluence de l'esâii^ des bydrat^ dréè^taliièa/lslâf il^ l^sés par ce liquide et rafnefil^ an'lnimmiim fA ^f à itlimi fitâ iè oisis des pël'ot^eè dis pôtayélAm et âi^édÙam. "' '
Enfin', deHiiins oiqrdes non satiiriès peirfirat èâcoiiqiiJMiisr fin a Veiftpatthtdesonoxy^ïne;' ' ^' -■^•* * \" '^ "
A l'exceptibh deé'bxjfdeè 4^ilifts 'et àfin^^ thaltéux, iotâ t(À oxt^'mfisino\vli^^^ \
ii* ÂCTioN DES BASES. ^ I^cs bascs Blaig^ssent pas sur les aalfdrides basiqu'es ; avec les anhydti^ês acides èties donnent naissa» à un sel, et mettent de Teau en liberté :
^(fli^) "+■ SO» = SK«0* -4- HH)
Hydrate Anhydride Sulfate Eau.
de potassium. sulfuriffue. potassique.
12'' Action des acides. — Les acides sont sans action sur les anbrdrides acides. En présence des anhydrides basiques, ifs donnât des sels et mettent de l'eau en liberté :
«ni») * SI» = f"^io) + 51»
Acide Oxyde anhydre Azotate Em.
azotique. de potassium. de potassium.
Les divers genres salins résultant de Taction des anhydrides acides sur l'eau ou sur les bases méritent d'être étudiés sép«ément.
Azotate». Les azotates s'obtiennent en dissolvant les oxydes ou les carbonates métalliques dans l'acide azotique. Tous se décoBposent par la chaleur en laissant pour résidu soit un oxyde métal-
PHOSPHATES
liquc ; soit du métal à Tétat de Hberté, si l*oxydc est instable ù chaud. Les azotates alcaHns laissent un résidu d'azotitc lorsqu'on les calcine modérément. Tous l^s azotates neutres sont solubles dans Teau.
Les azotates déflagrent sur les charbons ardents. ChauiTés avec de Tacide sulfurique, ils dégagent des vapeurs qui ont Todeur ae l'acide azotique; ajoute-t-on du cuivre au mélange, ii se produit de l'oxyde azotique qui, au contact de l'air, se transforme en vapeurs rouges d'hypoazotide.
Si Ton mêle un azotate en dissolution avec une dissolution de sulfate ferreux additionnée de beaucoup d'acide sulfurique, il se produit une coloration qui varie du rose au brun, selon la concentration de l'azotate.
Le sous-acétate de plomb en solution aqueuse donne, avec les aiotates solubles, un précipité blanc très-peu soluble dans l'eau
IO\zO^ OH
AmotU/c». On obtient les azotites en chauffant modérément les azotates.
On ignore si les azolites donnent avec le sous-acétate de plomb un précipité'de sous-azotite de plomb comme le font les azotates.
Ces sels jouissent comme les azotates, cic la propriété de défla'grcr sur les charbons ardents.
Avec l'acide sulfurique, ils donnent lieu à un développement de vapeurs rutilantes, sans que l'on soit obligé d'ajouter du cuivre au mélange.
Chauffés avec une solution de sel ammoniac, ils donnent un dégagement d'azote. Cet azote provient de la décomposition de l'azotitc d'ammonium qui se forme d'abord.
Les azotiles neutres sont tous solubles dans l'eau.
PhfMphates. À l'exception des phosphates alcalills, tous les phosphates neutres sont insolubles. Les phosphates acides se dissolvent au contraire avec facihté.
La dissolution des phosphates donne avec Tazotate de baryum un précipité blanc soluble dans l'eau acidulée par de Tacide azotique ou chlorhydrique et insoluble dans une solution de sel ammoniac.
Les sels de plomb y produisent un précipité blanc de phosphate de plomb.
|9i piuNciPEs DE cinvie.
.. Ii'uotale d'argent y délemiine un précipité Jaune clair, soluUf , 4aia l'aiiimoniaque cl dniis l'acide azDtitjue étendu.
Les sels de cuivre y forment un précipité bleu sale.
Les phosphates donneat un précipité grenu avec tes sels iloutiln | . anunoniaco-inagnésiens solubles.
Lorsqu'on chauffe un phospliale avec ira escés d'une soluliondr DMrijhdale d'ammonium additionnée d'acide azotique," il so iêpoft oo précipité jaune de phospho-molybdate d'aniuioDiuni> coiupj^l»ment insoluble dans les liqueurs acides, mais facilement wihiUe ' dans l'anmioniaqne. Cette réaction est fort sensible.
VhoBphlm. On obtient les pliosphites solubles en saturenlIV 1 aide [iliosphoreux par les bases et les autres phospliites par douMr décomposition.
' Les pbosphiles alcalins sont seuls solubles dans l'eau. La Mlaliin) 4eB|)hos plûtes réduit (^rtains Dvydes métalliques, surloul eufnsence de l'acide chlorhidrique. Le protoxydc rouge de mercure, , par exemple, est ramené à l'état métallique. Les phosphiles dr^ gëntde l'hydrogène phosphore parla calcination etsc Iransfurmeui en pliosphales.'
L'acide aiotique et le chlore détennineat la ojteie trauftnnticm. Cbaufféa avec une solution de mcdjbdate d'amnloaiaBi l'acide chlorhydrique , les phosphites produisent une colontÎM bleue résultant de la réduction de l'acide molybdique.
BrpopboBphitea. On peut obtenir les liypophosphites en fiisml chauffer du phosphore aïec une base puissante en présence de l'eau.
Les hypophosphites se décomposent tous par la clialeur, en bissant un résidu de phosphate. L'acide azotique et le chlore produisent la même transformation.
Les hypophosphites réduisent aussi les sels de palladium, n déterminant un dép4l de palladium métallique.
La même réaction a lieu avec les sels d'argent. La liqueur d«d s'est séparé le métal contient un phosphate en dissolution.
AvséniMlea. Les arséniates alcalins sont seuls solubles dai l'eau. Les sels de baryum donnent, avec les arséniates solubles, w précipité blanc d'arséniate de baryum, soluble dans l'eau aciduirt et dans la solution de chlorhydrate d'ammonium.
L'hydrogène sulfuré transforme les arséniates en sulfo-anéniates. En saturant ensuite la liqueur par l'acide chlorhjdriqc,
SULFATES
on obtient un précipité jaune xle sulfure d'arsenic, soluble dans les sulfures alcalins et dans l'ammoniaque. Avec Tacide arsénique libre, Tacide sulfhydrique donne directement ce précipité, mais il est long à se former; la chaleur accélère sa formation.
L'azotate d'argent donne, avec les arséniates solubles, un précipité rouge brique d'arséniate d'argent.
Les sels de cuivre y déterminent la formation d'un précipité bleu sale.
Introduits dans l'appareil de Marsh, les arséniates donnent naissance à de l'hydrogène arsénié, par la combustion duquel on peut recueillir des.taches d'arsenic.
Jirsénitcs. — Les arsénites alcalins sont seuls solubles dans l'eau. La solution des arsénites, additionnée d'un peu d'acide chlorhydrique , donne immédiatement, sous l'influence de l'hydrogène sulfuré, un précipité jaune de trisulfure d'arsenic insoluble dans les acides et soluble dans les sulfures alcalins et dans l'ammoniaque. Les sels de baryum produisent, dans la dissolution des arsénites, un précipité blanc, soluble dans l'acide chlorhydrique et dans le chlorure d'ammonium.
Les sels de cuivre donnent, avec les arsénites, un précipité d'arsénite de cuivre d*un beau vert qui se dissout en bleu dans la potasse ; à chaud, cette solution laisse déposer de l'oxyde cuivreux rouge.
L'azotate d'argent y fait naître un précipité jaune clair d'arsénite d'argent soluble dans la potasse; la solution laisse déposer à chaud de l'argent sous forme de miroir.
Introduits dans lappareil de Mai'sh, les arsénites donnent lieu à la même réaction que les arséniates.
Sulfates. On obtient les sulfates solubles en saturant l'acide sulfurique par les bases, et les sulfates insolubles par double décomposition.
Tous les sulfates neutres sont solubles, à l'exception de ceux de baryum, de strontium et de plomb, qui sont presque tout-à-fait insolubles, et du sulfate de calcium, qui exige 500 parties d'eau environ pour se dissoudre.
Les sulfates en dissolution dans l'eau donnent un précipité blanc avec les sels de calcium, de baryum, de strontium et de plomb; si les dissolutions étaient très-étendues, les sels de calcium ne seraient pas précipités.
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Chauffés avec du charbon, les sulfates se transforment eu sulfures et acquièrent, par conséquent, la propriété de noircir l'argent et de répandre lodeur de l'acide sulfliydrique, sous Tinfluence des acides.
Quelques sulfates se décomposent par Tébullition et laissent un sous-sulfate insoluble dans l'eau. Le sulfate de mercure est de ce nombre.
Sulfites. Les sulfites solubles peuvent être préparés en faisant passer un courant d'anhydride sulfureux dans de Teau tenant une base en solution ou en suspension. Les autres sulfites s'obtiennent par double décomposition.
Les sulfites solubles et la dissolution d'anhydride sulfureux donnent, en présence des sels de baryum, un précipité blanc, soluble dans une liqueur acide ; cette dissolution, traitée par le chlore, laisse déposer du sulfate de baryum.
Lorsqu'on chauffe un sulfite avec un acide relativement fiie et dénué d'action oxydante, il se dégage de l'anhydride sulfureux. On peut facilement reconnaître ce corps à son odeur et à la propriété qu'il a de bleuir un papier enduit d'empois d'amidon et mouillé avec une solution d'acide iodique.
Les sulfites solubles donnent, avec l'azotate d'argent, un abondant précipité blanc, soluble dans l'ammoniaque.
Hyposulfates (dithionates). On prépare les divers hy|>usulfates en précipitant l'hyposulfate de baryum par les sulfates solublev
Les hyposulfates ne sont oxydés à froid ni par le chlore, ni |>ai le bioxyde de manganèse ; à l'ébullition, cet oxyde les fait passoi à l'état de sulfates.
Lorsqu'on calcine un hyposulfale, il se dégage de l'anhydriflt sulfureux et il reste un sulfate pour résidu.
Hyposnlfites. On obtient les hyposulfites en faisant bouillir le? sulfites avec une quantité de soufre égale à celle qu'ils contiennent déjà.
Une dissolution d'un sel d'argent versée dans celle d'un hyposulfile y produit un précipité blanc, qui devient noir en se changeant en sulfure. Cette transformation est très-rapide à chaud.
Les hyposulfites traités par un acide énergique donnent lieu à un dégagement d'anhydride sulfureux et à un dépôt de soufre.
Les hyposulfites dissolvent avec facihté le chlorure, le bromure, l'iodure et le cyanure d'argent.
CHLORITES. 4^
■ydrosBllltes. On obtient les hydrosulfites en traitant les bisulfites par du zinc.
Us se distinguent par leur pouvoir réducteur énergique. Us précipitent la plupart des métaux lourds de leurs solutions. Us décolorent rindigo et la teinture de tournesol.
A Pair ils absorbent très-avidement Toxygène en se transformant en bisulfites.
Chlorate». Les chlorates sont tous solubles dans Teau ; ils déflagrent vivement lorsqu'on les projette sur des charbons ardents.
Mêlés avec des corps combustibles, comme le soufre ou le charbon, les chlorates détonent par le choc où par la chaleur» .
Les chlorates alcaUns, soumis à l'influence de la chaleur, perdent de l'oxygène et laissent un résidu de chlorure ; les autres perdent à la fois du chlore et de l'oxygène, et laissent un oxychlorure pour résidu»
Traités par l'acide sulfurique, les chlorates donnent naissance à un gaz jaune fort détonant, le peroxyde de chlore, improprement cîonnu sous le nom d'acide hypochlorique.
Perehloratea. On obtient les divers perchlorates en dissolvant les bases dans l'acide perchlorique.
Le perchlorate de potassium étant très-peu soluble à froid, il se fait un précipité cristaUin toutes les fois qu'on mêle une solution d'un sel de potassium avec de l'acide perchlorique.
L'anhydride sulfureux et l'acide sulfhydrique sont sans actiou sur l'acide perchlorique et les perchlorates.
Fortement calcinés, les perchlorates perdent leur oxygène et laissent un chlorure pour résidu.
HypcMhlorites. Les hypochlorites et l'anhydride hypochloreux ont la propriété de décolorer les substances organiques, mais ils la perdent quand on les mêle avec une dissolution d'anhydride arsénieux dans l'acide chlorhydrique étendu.
L'anhydride carbonique en excès dégage de l'anhydride hypochloreux en présence des hypochlorites, bien que la solution d'anhydride hypochloreux décompose les carbonates avec effervescence.
Chlorltes. L'anhydride chloreux est un gaz jaune qui colore l'eau très-fortement en se dissolvant dans ce Uquide.
L'anhydride chloreux et les chlorites décolorent les substances organiques ; Us conservent cette propriété en présence d'une solution d'anhydride arsénieux.
4» PRINGIBSS DSicaims.
Les chlorites dégagmit de ranhydriée èhlorraxr^oii»^ d*un fort courant d*aiihydrîde carbonkpie. .
Somioi. Les borates solùbles se li'éÎHffeiH^i JÛ8»ii«gbraeide borique sur les bases, et les borates îiisdtedirfes par doi^ éktmh position.
Les sels solùbles dé baryum' donnent» «▼ec les bcMUtes, m^ cipité de borate de baryum, soluble dans Tadde Gldoilif#ii|BS. dilué, et dans la solution du ddorbydirate d*iûiianMiiaqpM^v . Les borates idcalins donnâttiune soluyon a^piâiise^,loiÉq|ft*dk est saturée, est précipitée à froid piHrfesasîdf»^ Le préd^iti^ forme, et qui n'est autre que de l'acide borique^ se: dissonL ptf l'ébulHtion de la liqueur. Lorsqu'on mâange on borate «iw de l'adde sulfiuique eY del'alcod, et qu'on enflanuiie rjAooekeeda^ nier brûle ayec une belle flamme verte. *
Cartenfttes. A l'exception des carbonates alcalins*. Ions les carbonMes sont insolubles et peuvent, être iditeiiÉis.faE loie^de douMe décomposition*
Les carbonates se décomposent ladlemeni sons riiifinowsée h . chaleur; de ranhydHde carboniqijtô se dégagée ^ il. reaie^^Vi oxyde, ou, si celui-ci est instable, un métal libre pour résidu. Les carbonates alcalins et ceux de baryum et de strontium font seuls exception.
Les carbonates solùbles donnent, avec les sels de baryum, ud précipité blanc soluble avec efferyescence dans les acides étendus.
En présence des acides, les carbonates donnent lieu à un dégagement d'anhydride carbonique qui blanchit Teau de chaux.
Silieates. Les silicates alcalins, à grand excès de base, sont seuls solùbles dans Teau.
Les sels de baryum produisent dans leur dissolution un précipité blanc de silicate de baryum soluble dans Tacide chlorhydrique. Si Ton ajoute du sulfate potassique à la solution, aûn d'éliminer le baryum, et qu'on filtre, la liqueur filtrée donne, avec l'ammoniaque, ua précipité de silice gélatineuse.
Lorsqu'on verse de l'acide chlorhydrique dans la solution d'an silicate, il se produit un précipité de silice gélatineuse, soluble daos un excès d'acide, mais que l'on peut facilement séparer en évaporant à siccité et reprenant par l'eau. On obtient un précipité idejh tique, mais insoluble daivs un excès de réactif, lorsqu'on remplace l'acide cl\lorl\^dn^\xe v^t\^ Oe^wxw^ ^^\sxcKi'5i\wvMsi.
ChvamateB. Les chromâtes ( chromâtes neutres ) sont jaunes, les dichromates (chromâtes acides d'autrefois) sont rouges ou orangés. Les uns et les autres ont un pouvoir colorant considérable.
Les chromâtes solubles donnent avec les solutions métalliques des précipités dont plusieurs ont des teintes brillantes; de ce nombre est le précipité fourni par les sels de plomb, qui est d'un beau jaune.
Chauffés avec l'acide chlorhydrique en présence de l'alcool ou d'un autre corps réducteur quelconque, ces sels verdissent et il se forme du perchlorure de chrome hydraté.
Mêlés à du sel marin fondu et à de l'acide sulfurique, les chromâtes donnent un mélange qui fournit, lorsqu'on le distille, un liquide rougeâtre; ce liquide décomposé par l'eau ammoniacale colore en jaune la liqueur, qui précipite ensuite l'acétate de plomb.
Hydrates. Pour quelques métaux on les obtient en traitant les oxydes simplement par l'eau ; dans d'autres cas, on est obligé de précipiter un sel soluble du métal par un hydrate soluble.
Les hydrates de certains métaux (argent, mercure) n'ont pu être préparés.
Les hydrates de métaux alcalins et alcalino-terreux et celui de thallium sont solubles.
Les hydrates solubles possèdent une réaction alcaline.
Les hydrates font presque tous la double décomposition avec les acides pour donner des sels.
Lorsqu'on les chauffe, ils perdent leur eau à des températures plus ou moins élevées, en donnant des anhydrides basiques ; ceux des métaux alcalins font exception et ne perdent pas d'eau ; celui de cuivre se déshydrate déjà à 100* et même au sein de l'eau.
Les suffures présentent les plus étroites analogies avec les oxydes et dans leurs propriétés et dans leurs fonctions.
Préparation, i"* Gomme les oxydes, beaucoup de sulfures peuvent être obtenus par l'union directe du soufre avec un autre corps. Ainsi, le carbone, l'arsenic, le cuivre, le fer, se combinent directement au soufre avec une grande énergie. Nous devons cependant faire remarquer que le zinc, qui s'unit si facilement à l*oxygéne, n'a pour Je soufre qu'une lrès-îa\b\e ^^Çv\v\\fe.
" On pri'pare cerlains sulfures qui renferment plusieurs atoms L de snufre en combinaiil direcleinent à ce métalloïde des suUurfs I moins sulim ' qu ux q "il ' gl d' btenir ; ainsi l'on peut pr<yl iuire le tri Ifure 1 n A i> u chauffant le bisulfure As'S= I avec du soufre
3° On obt nt n r d If faisant agir l'acide sulthj-
V drique sur t hyd t I bl Dans ce cas, le soufre do l'faeide suldiyd q t I g n d l'hydrate s'échangent l'on 1 contre l'aut il f m d ah d un composé reprèsenlaol de I l'acide sulfhyd q d l 1 m li ri l'hydrogène est remplacée I par un met 1 t qu 1 d le nom de sulfhydrate; tn
i mettant ens 11 Ifh d t p ence d'iino nouveDp qnsi»-
tité de l'hyd t p m t f I f m de l'eau et un sulfure.
•■ SI' + m =111° + 6h
IlydnlD kciii- Eoii. Sultlij'drale
i' On fait agir l'acide solfhydrique sur un chlorure on tmsd métallique soluble.
El. r SnO* + 2('^{s') = ^(qÎ) + SnS»
PerchloTure Acide Acide BiBulfbn
d*âleln. aulfïi y drique. clLlorbyi^qua. d'étuu.
5° On cbaulTe un sulfate ayec du charbon, Le charbon s'erapii^ de l'oxygène du sulfate et il reste un sulfure comme résidu. Ex. : SBaO« + . 4C = 4C0 + BaS
Sulb(e GliortKin. Oijda Sulfure
CUM^flediloB. Parmi les sulfures, les uns jouent le rAle d'anhydrosulfides acides, les autres le rôle d'anhydrosulQdes basiqu»; d'autres paraissent être les anhydrosullldes mixtes de deux suinijdrates dérivant d'un même corps simple et faisant fonction l'un de sulfokasé et l'autre de sulfacide; ce sont les sulfures salins. On connaît, en outre, des sulfures qui font fonction tantôt d'anhydiosuldde acide, et tanVbV ^'«wb^dTomKkte basique, ce sont les snlfbres indifférents.
Enfin il existe des sulfures qui renferment plus d'un atome de soufre pour 2 atomes électropositifs d'atomicité impaire ou pour un atome électropositif d'atomicité paire. On les a nommés polysulfures. Ces polysulfures perdent facilement une partie du soufre qu'ils contiennent ; on peut les considérer comme des sulfures singuliers correspondant aux oxydes singuliers. Il y a donc cinq . classes de sulfures correspondant aux cinq classes d'oxydes :
!•* Les sulfures basiques, correspondant aux oxydes basiques;
2° Les sulfures acides, correspondant aux oxydes acides ;
5** Les sulfures indifférents, correspondant aux oxydes indifférents ;
4** Les sulfures salins, correspondant aux oxydes salins;
5° Les sulfures singuliers, correspondant aux oxydes §ingu» liers.
Tous les sulfures dont il vient d'être question, peuvent être considérés comme dérivant de l'acide sulfhydrique simple ou condensé dans lequel l'hydrogène est remplacé soit par un corps simple, soit par un radical sulfuré; ainsi le sulfure de potassium
s'écrira ^ S, le sulfure de baryum Ba"S, le bisulfure de baryum
BaS'^S ; etc. Il existe aussi, comme nous l'avons déjà vu, d'autres composés qui représentent de l'acide sulfliydrique dont la moitié seulement de l'hydrogène est remplacé par un corps simple ou par un radical sulfuré, et qui ont reçu le nom de sulfhydrates. Ils correspondent aux hydrates, et, comme ces derniers, constituent tantôt des acides, tantôt des bases :
Hydrate de potassium. Sulfhydrale de potassium.
Acide carbonique inconnu Acide sulfocnrbonique
hydrate de carbonyle). (suif hydrate de sulfocarbonylej.
Los sulfures métalliques possèdent des réactions qui permettent de les reconnaître facilement et même de distinguer un monosulfnro d'un polysulfure et d'un sulfhydrate.
Tous les monosuUures métaUiques, solubles ou non, dégagent à des températures plus ou moins élevées de l'acide sulfhydrique sons l'influence des acides non oxydants, et cela sans qu'il se produise un dépôt de soufre.
! il»* ■»(S1)= '(51) +SI»
^ ' * llMioniifiife Âdde Clilorttni Aeidt
dftpotaMta». cUorhydr^pw. d« fMtaisiiiiii. m l ll i yitiq— .
' Idrsqù^ils sorit solubles, les monof^ures âonn^iil aiee kdibmté de manganèse bien neutre un précipité couleur de càair de ÉtûtuTt de manganèse sans dégagement d*ac^e »aAfh]^briiiQe.
Sonotuiftare CUomrs ^Suiftire ClUorvM
Les sttlfhydrates donnent avec les addes la même réadioii que les monosiilfùres.
fll^ + dj == Cil -^ H^^
Julthydratê àdds Cillonm AéMè
.4rpotMiiiui. Mêflijéti^^Mp9Hintàtm» wllinihiti»
liais en pr^enœ du i^orure de mai^tairàiie, làn défeieffeBt de l'adde stdini)drique^inèmetemi»j)a'iteâonnmtfiiS^^ l^rédpité de sulfure de majuganése.
Sulfhydrate Chlorure SulHire Chlorure Acide
de potassium. de manganèse. • de manganèse. de potassium. iiUQiydriqM.
Quant aux polysulfures, ils précipitent les sels de manganèse sans dégager d'acide suif hydrique , mais en présence des acides ils donnent à la fois et de Tacide suif hydrique et un dépôt de soufre.
l\^ * Kcll) = il\) - Sl^ - Il
Trisuifure Acide Chlorure Acide Soufre,
de potassium. chlorhydrique. . de potassium. sulfbydrique.
La chaleur et Télectricité agissent sur les sulfures comme sur les oxydes.
Aetlon des réaetifs. i'' Action du soufre. — Le soufre agit sur les sulfures comme l'oxygène sur les oxydes ; c'est-à-dire que tanlôl son action est nulle et que tantôt il les fait passer à un degré de sulfuration supérieur.
2* Action br l hïdkog&k£. — L'hydrogène ayant pour le soufre une affinité bien moVa^ Vvs^ a^<& ^w«\^tj\'^\!l^v^<»1 nécessaire-
il«
Sulfure
Hydrogène. Acide
d'argent.
sulffaydrique.
ment réduire plus difficilement les sulfures que les oxydes ; il existe pourtant des sulfures qui cèdent leur soufre à Thydrogène et qui se réduisent à la manière des oxydes. Le sulfure d'argent est du nombre.
Argent
S** ACTION DU <:arbone. — Le carbone agit sur les sulfures comme sur les oxydes, c'est-à-dire qu'il réduit ces corps en donnant naissance à du sulfure de carbone.
2FeS + C = es* -I- 2Fe
Sulfure Charbon. Sulfure Fer.
de fer. de carbone.
Cette réaction est toutefois beaucoup moins fréquente qu'avec les oxydes.
4* Action du chlore. -^ Par voie sèche le chlore agit sur les sulfures comme sur les oxydes. De même qu'avec ces derniers composés il donne un chlorure en mettant de l'oxygène en liberté, de même ici il déplace le soufre et donne naissance à un chlorure ; la seule différence consiste en ceci : l'oxygène n'ayant à chaud aucune affinité pour le chlore, reste libre lorsqu'on le déplace au moyen de ce métalloïde, tandis que le soufre qui peut se combiner au chlore est éliminé à l'état de chlorure de soufre.
Par voie humide le chlore déplace encore le soufre, mais alors ce métalloïde reste à l'état de liberté au Heu de se combiner au chlore. Ce mode de réaction se conçoit aisément si l'on songe que les divers chlorures de soufre sont décomposables par l'eau, et par suite ne peuvent prendre naissance dans des conditions où ils se détruiraient s'ils étaient tout formés.
RÉACTION PAR VOIE HUMIDE
Sulfure ' Chlore. ChloTuve ^>\Vc^.
de polauium. depoVusVuia.
- Dei diTa*i modes d'sdion que le ddore tsaife» flMrleèiiqdei mmfoX œ retroûfe dette id ? c'est le éésfbaeaieoU dnatt F^ flioB du soufré arec le ddore à^haiid» e*esl tm piiéiiiHiièie seoMh daire qui résulte deTaffinité réeiproqœ de ees éeaai cflift et qà ae dimmuê en rien Tanali^ qui enste entre cette réaclîoael edBe qui se pràdait avec les oxydes.
L'action du bhjfme et de l^ode sur les sulftires est idailiqie à celle du dilore.
H* Âèmr ta' %*ékréÊtHÉ. -^/hr y<ne sèciie Foq^Sèiie énùie Isa kéèA pHéiiôriilêneé' dîtm seteà k temt>ératQr^ et sdon les sulfures sur lesquds on le fidt agir.
lie sulfore p^i-tt, en abseriiant de Fcag^géne, fonnar on siMe indécomposable par la chaleur, ou né diauffe-4-0n qu'à une tonpérature insuffisance pour en opérar la décomposition, ce sulfiite prend naissance. '" /
Osigitaie. Skiiftita
La température est-elle assez forte et le sulfate du métal dont on
possède le sulfure trop peu stable pour pouvoir se former dans les conditions de rexpérience, il se produit un oxyde et il se dégage de l'anhydride sulfureux.
aCu^S 4- ^(q\] = âCu^O -f 2S0«
Sulfure Oxygène. Oxyde Anhydride
de cuivre. de cuivre. sulfureux.
Enfin, si l'oxyde lui-même n'est pas stable à la température où l'on opère, le soufre s'élimine à l'état d'anhydride sulfureux et le corps auquel il était d'abord combiné devient libre.
PfvS« 4- s/^qH = 2S0* 4- Pt
Sulfure Oxygène. Anhydride l'iatine.
de platine. sulfureux.
Par voie humide, l'oxygène a une double action, il déplace une
portion du soufre et donne naissance à un oxyde. Le soufre déplacé
s'unit au sulfure non décomposé et forme un polysulfure, mais
celte action s'arrête Yi'\eiv\.6\, eV YQ^^^^w^^^.^^vtant sur le sulfure,
le transforme eu uumèVaiv^e ^'Yv^^q^xsNSA.^ ^V. ^\s^^x^\fc.
Slonosulfure Oxygène. Eau. Oxyde Bisulfure
(lo potassium. de potassium. de potassium.
2Ba'S + 2(gj) + (5J0J = S«BaO» + (^ïl^')
Sulfure Oxygène Eau. IlyposuIHle Hydrate
de baryum. de baryum. de baryum.
Toutes ces réactions présentent le parallélisme le plus parfait avec celles qui résultent de l'action du soufre sur les oxydes.
6" Action des MéTÂUx. *— . Lorsqu'on fait agir un métal sur un sulfure métallique et que ce métal a pour le soufre plus d'affmité que celui qui est combiné à ce corps, il s*empare du soufre et Fautre métal est mis en liberté.
PMS 4- Fe = FeS + Pb
Sulfure Fer. Sulfure Plomb,
de plomb. de fer.
7" Action de l*eau. — Certains sulfures comme le sulfure de magnésium décomposent l'eau avec production d'un hydrate et d'hydrogène sulfuré.
MgS + 2(S|0) = Mf]0. + 5|S
Sulfure Eau. Hydrate Acide
de magnésium. de magnésium. sulfbydrique.
D'autres sulfures peuvent se combiner à Feau, mais à chaud l'eau est décomposée et il se forme comme dans le cas précédent un oxyde et de l'hydrogène sulfuré.
Enfin, la plupart des sulfures sont sans action sur l'eau.
8* Action de l'acide sulfhtdrique. — L'acide sulfbydrique fait la double décomposition avec les sulfures alcahns et donne naissance à un sulfliydrate qui est une sulfobase ; cette réaction est analogue à celle qui se produit lorsqu'on met en présence l'eau et un oxyde alcalin anhydre.
Sulfure Acide Sullhydr?te
de potassium, sulfbydrique. de potassium.
Sur la plupart des autres sulfures l'acide sulfbydrique paraît n'exercer aucune action.
9" Action des anhydrorulfides acides. — Ils se combinent aux anhydrosulfides basiques, ou font avec eux la double décomposition el i] se forme des sulfosels.
fil PR!If€ÎP^S m GBnOB.
iO* Action des ANHTDBOsuLni^BS basiqijss. — Ds 80 comlMiieiil m anhydrpsulfides acides, ou font avec eux la double décompoiîte et donaeQt naissance à des sulfosds.
On Toit que Faction des réactifs sm* les sulfures presse les phs élbrpites anal(^es avec Faction des réactifs sur les oxydes, tar mieux faire ressort ces analogies, nous mettrons en r^arddami te tableau suivant, ces diverses réactions.
PARALLlaiK ENTRE LES SUyURES ÈTLIS OXl^fô,
àCTION DE LA CBàLEUB. — - Elle ICS ACTION DE LA CHAUDB. ^ EBeks
réduit ou ne les attaque pas. réduit ou ne les attaipie pas.
AcnoE DU 80UFAE. — Il le? per- AcnoaioBL^oii^iii. — niesp»sulfure ou n'a aucune action. oxyde ou n*a nwQUe açtioB.
AcnOM DE L*HTDB0Gè9B. — • fl ICS ACT^9 DE L*|ITDROGiBB. — B kS
réduit: réduit:
M«S4-H*==H«S + MV M«0-f H« = HH) + M*
ou ne les modifie pas du tout. ou ne les modifie pas du Uwt.
Action du carbone. -^ Cette action AcnoN du carbone. ^- Cette action
est réductrice ou nulle. L'ac- est réductrice ou nulle. L'ac-
tien réductrice s'exprime par tien réductrice s'exprime par
la formule générale : la formule générale :
C -h 2M*S = 2M-» -I- CS« C 4- 2M*0 = 2M« -h CO
Action du chlore. — Il s'empare Action du chlore. — D s'empare
de l'élément électropositif et de l'élément électropositif et
met le soufre en liberté, seu- met l'oxygéne en liberté, lement l'excès de chlore s'unit au soufre déplacé.
Action de l'oxygêse. — Par voie Action du soufre. — Par voie sèche et selon le degré de sta< sèche et selon le degré de stabilité des composés qui peuvent bilité des composés qui peuprendre naissance, il se forme: vent prendre naissance, il se soit de l'anhydride sulfureux forme, soit de l'anhydride sillet un oxyde, soit de l'anhydride fureux et un sulfure, soit de sulfureux et uiv mèVîvV, ^civl mw l'anhydride sulfureux et un sulfate *, par \o\eYv\xavvàe, *A ç»^ \svVXs\^'y»X\«i.'s^^ïN&\^t Yoie
produit un mélange d*oxyde humide, il se produit un su!-
hydraté et d'hyposulfite. fure et un hyposulfite.
ACTION DES MéTAux. — Les métaux Action des métaux. — Les métaux
les plus positifs déplacent ceux les plus positifs déplacent ceux
qui le sont moins. qui le sont moins.
Action de l'acide sulfhydbique. Action de l*eau. — Tantôt elle
— Cet acide produit, tantôt des produit des hydrates acides,
sulfhydrates acides, tantôt des tantôt des hydrates basiques,
sulfhydrates basiques, tantôt tantôt des hydrates indiffé-
des sulfhydrates indifférents, rents, tantôt elle ne produit
tantôt il ne produit rien. rien.
ACTION des anhtdrosulfides basi- Action des anhydrides basiques. —
QUE8. — Ils réagissent sur les Us réagissent sur les anhydrides
anhydrosultides acides et don* acides et donnent des sels. nent des sulfosels.
Action des anhïdrosulfidbs aqdes. Action des anhydrides acides. —
'- Ils réagissent sur les anhy- Us réagissent sur les anhydrides
drosulfides basiques pour for- basiques pour former des sels. mer des sulfosels.
Action des acides. — Ils réagis- Action des acides. — Ils réagissent
sent sur les sulfures métalli- sur les anhydrides basiques en
ques basiques en donnant de donnant naissance à de Feau
Thydrogéne sulfuré et un sel : et à un sel.
= T!'" - m» = "^A"' + SI"
GËiNëRALITëS sur LES CHLORURES.
Préparation. On peut obtenir les chlorures :
!• En brûlant dans le chlore les éléments que Ton veut combiner â ce métalloïde. On peut préparer de cette manière les chlorures de phosphore, d'arsenic, d'antimoine, de soufre, d'étain, de cuivre, de fer..., etc.
2* En faisant passer un courant de chlore sur les oxydes anhydres ; Toxygéne est alors déplacé. On applique cette méthode à la préparation des chlorures de nickel etdecobaW.
2C00 + 2(g[|) + ,(%\) . Oj
Oxyde Chlore. Chlorure Oxygène,
de cohaix. de cobalt.
5** En faisant agir l'acide chlorhydrique sur les métaux.
ïl - ^(cii) = is\) - Si
Métal Acide Chlorure Hydrogène,
monatomique. chlorhydrique. métallique.
4' En soumettant à l'action de l'eau régale les éléments que l'on veut chlorurer.
5" En faisant agir l'acide chlorhydrique sur les oxydes. Il se forme de l'eau dans la réaction.
M.0 + 2(H|) = 2(»îj) + H.0
Oxyde Acide Chlorure Eau.
métallique. chlorhydrique. métallique.
C En chauffant un corps simple avec le chlorure d'un autre corps simple moins avide de chlore que lui. On obtient, par exemple, du chlorure d'antimoine en chauffant l'antimoine avec du chlorure de mercure.
SHgCl* + Il = 2(S{j) + 3Hg
Bichlorure Antimoine. Chlorure Mercure,
de mercure. d'antimoine.
Classlfleation. Partant de ce fait que certains chlorures se combinent entre eux en formant des chlorures doubles, quelques chimistes, qui n'admettent pas la théorie atomique, ont assimilé cette réaction à la combinaison des anhydrides basiques oxygénés avec les anliydrides acides. Us ont, par suite, apphqué aux chlorures la même classification qu'aux oxydes, et admis l'existence de chlorures acides, basiques, indifférents et sahns.
Les idées nouvelles sont contraires à cette manière de voir : le chlore monatomique ne saurait donner des réactions analogues à celles que donne l'oxygène diatomique. Les chlorures doubles ne sont pas de vraies combinaisons atomiques. On ne peut les expliquer qu'en les considérant comme des combinaisons moléculaires analogues aux composés qui renferment de l'eau de cristallisation. Considérés comme des composés atomiques, leur existence ne rentrerait plus dans les lois générales de l'atomicité des éléments, ou
'tout au moins elle nous obligerait à considérer Tatomicité du chlore '«^oinme égale à trois, ce qui est possible, mais n'est pas encore Fondé sur des preuves suffisantes.
La classification des chlorures que l'on trouve dans presque tous ouvrages élémentaires ne peut donc plus être conservée ; nous substituerons celle qu'a proposée Gerhardt et qui consiste à ranles chlorures en deux classes : celle des chlorures négatifs et c^elle des chlorures positifs.
Les chlorures négatifs sont ceux qui donnent naissance à des acides en perdant leur chlore et en prenant le résidu OH en . échange de ce métalloïde.
Les chlorures positifs sont ceux qui, par une substitution ana- B<^^e, produisent des bases.
Ainsi, le chlorure de silicium SiCl* peut perdre ses quatre atovnes de chlore et prendre en échange quatre molécules du groupe
€>H ; il se transforme alors en acide silicique SPv oH== H* i ^*'
(oH C'est un chlorure négatif.
Le perchlorure de fer donne, au contraire, une base, lorsqu'on xemplace ses 6 atomes de chlore par 6 fois le résidu OH. C'est un chlorure positif.
Caractères distiaeilfs des ehlornres. Tous les chlorures sont solubles dans l'eau à l'exception des chlorures d'argent et de mercure au minimum qui ne s'y dissolvent pas du tout, du chlorure de plomb qui s'y dissout à peine à froid, du chlorure cuivreux et du chlorure thalleux qui se dissolvent peu.
L*acide chlorhydrique et les chlorures solubles sont précipités en blanc par l'azotate d'argent. Le précipité est caillebotté, il se rassemble facilement et noircit à la lumière. Il est soluble dans l'ammoniaque, le cyanure de potassium et l'hyposulfite de sodium ; les acides ne le dissolvent pas.
L'azotate mercureux produit dans la solution des chlorures un précipité blanc de chlorure mercureux ; l'ammoniaque ne dissout pas le précipité, mais le noircit et le transforme en un dérivé amidé de l'oxyde mercureux.
Les chlorures chauffés avec de l'acide sulfurique et du bichromate de potassium donnent un liquide rouge qu\ tCeç>V ^xiVcç. ^«t
Fil [\
m wBomuM
le dâpmre dé dirotn]^ OtWa^, Gè liquide,
que» reste coloré en jamie parfaite de la Ibniuition éà
d'ammomiiiii.
0t9&aÂIiITte SUR LES BROMimSS, L8$ lOBOBIS
Tous les défdp|i{i<NBi«iit8<pie nous airom donnéi à Vi « la pféparatiop, des-yrepriélig^ de todaaeMcaitiiHi dee s'appliquent égalanoit àeès trois genres saliiis;il ne iodiqQer ici que les caractères distipctifii de obnenii d*(
atoe— gèe. A Teicepti^ des bromures d*wtgoaX et de au minimum, qui sent insoloUes» dulironiare de pignrii, mure UiaUeux et du iMwnire cid^reui, qui se diaaejf e nt i tims lesliromures sont iMlaUes dans resii. '
L'acide imxnhydrique et lés farwiiures seJables. dsnngai, us rasc^te d'argent, im prèrî]^ Mane jamilire adn^^ mure d^argent, qui ndrdt prûmptemeUt à la lumière. Csfiéd|i se dissout dans l'ammoniaque, le cyanure de potasaiom et flp» sulfite de sodium; sa solubilité dans l'ammoniaque est cepeatet beaucoup moindre que celle du chlorure.
Si l'on verse de Peau clilorée dans la solution d'un bromore, le brome est mis en liberté ; en agitant k liqueur avec de TéUvr, ttlui-ci dissout le brome et vient se rassembler par le repos en ne couche brune qui nage à la surface du liquide.
En chauffant un bromure avec un mélange d'acide sulfîiriqiieH de peroxyde de manganèse, on donne lieu à un dégagemeot et brome facilement reconnaissable à Todeur et à la couleur.
I(»daree. Le nombre des iodures insolubles est bien supérievi celui des chlorures et des bromures qui jouissent de la mémepi*priété.
Les iodures solubles et Tacide iodhydrique donnent, avec Tu»tate d'argent, un précipité blanc jaunâtre d'iodure d'argent. Ce précipité est très-peu soluble dans l'ammoniaque, mais se dissoit facilement dans la solution du cyanure de potassium ou de l'hyp*sulfite de sodium.
Les iodures doime.w\. ^w ^ifésence du sulfate de cuivre un précipité grisâtre à'iQ^xxtft cvskh^wm^ «\\si^^ ^aesia. K%sB^s^aaaiaq■e.
GÉNÉRALITÉS SUR LES FLUORURES. 4i9
Vhyposulfite de sodium et le cyanure de potassium , en même temps une certaine quantité d'iode devient libre selon Téquation.
Suirate lodurc Sulfate lodtire Iode.
de cuivre de polassiiim. de potassium. cuivreux.
L'azotate de palladium détermine dans la solution des iodures la formation d'un précipité noir très-peu soluble.
Lorsqu'on verse de l'empois d'amidon dans la dissolution d'un iodure, et que l'on ajoute ensuite quelques gouttes d'eau chlorée pour mettre l'iode en liberté, l'amidon prend une belle teinte bleue caractéristique. Si l'on ajoutait trop de chlore, l'iode passerait à l'état de chlorure d'iode ou d'acide iodique et la coloration bleue disparaîtrait. On pourrait alors la faire reparaître en faisant dégager un peu d'hydrogène dans la liqueur au moyen du zinc et.de l'acide sulfurique.
Si l'on agite la dissolution d'un iodure avec du sulfure de carbone, après avoir mis l'iode en liberté au moyen de l'eau de chlore, le sulfure de carbone se colore en violet.
Les iodures produisent un précipité rouge dans les solutions des sels mercuriques. Ce précipité est soluble dans un excès de l'un ou de l'autre des deux précipitants.
Chauffés avec de l'acide sulfurique, les iodures dégagent de belles vapeurs violettes d'iode.
Fluorarea. Les fluorures solubles et Tacide fluorhydrique produisent, dans la dissolution des sels de baryum, un précipité blanc de fluorure de baryum , qui se dissout lorsqu'on additionne la liqueur d'un peu d'acide chlorhydrique ou d'acide azotique.
L'azotate de calcium donne un précipité insoluble dans l'acide acétique, mais soluble dans l'acide azotique.
Lorsqu'on chauffe un fluorure avec de l'acide sulfurique concentré et de la silice, il se dégage du gaz fluorure de silicium qui, au contact de l'eau, donne un précipité de silice gélatineuse.
Un fluorure soumis, à une douce chaleur, à l'action de l'acide sulfurique, dégage de l'acide fluorhydrique qui attaque le verre.
IIÏPOIHÈSE DE PHOUT
Depuis langlomps les philosophes ont adnii^ que ta inniién ni UliP, el que les nombreuses substances que nous Toyoii!i n'en um\ quit les diverses manifeslations, manifestation!! dont la A»in^i tiendrait au degré de condensation. Cette idée rendant fort bi« compte de ce fait, que la pesanteur agit également sur tous les torjM, et répondant d'ailleurs ii l'idée que nous nous faisons à tort on j raison de la simplicité des grandes loi» de la nature, s'est introduite dans la science. Il y a même peu de temps , un chimiilr anglais, Graham , admettait , dans des spéculations sur la coogtitution de la matière, que les atomes chimiques sont forni^ p>t une agglomération de particules plus petites qit'eux, toutes identiques, auxquelles il donne le nom d'ultimates ; ces utlimatrs géraient animées de mouvements vibratoires dont la [on;,iiiMir variable d'un corps à l'autre serait cause des diiîérences que l'ini observe entre les divers corps.
Au commencement de ce siècle, un chimiste anglais, Proui, voulut donner de celle théorie de l'unité de substance une preii" expérimentale. Il prétendit que hi poids atomiqtie» de fous Ut (oqn simpltê tant des multiples exaeh du poids atomique de rhydro^m. De là il considérer tous les corps comme des polymères de l'iivdnv . gène il n'y ava\t qu'un cas.
L'hypothèse dePtoul éia\V 4\s.tusïA\TC itté4.>f% iissîi^"*,-^«A^
plus facile de démontrer Texactitude que la fausseté, surtout à l'époque où elle fut émise ; le poids atomique de l'hydrogène étant très-petit relativement à celui des métaux lourds, on ne pouvait guère savoir si les différences observées étaient réelles ou tenaient à des erreurs d'observation.
Cependant les méthodes analytiques se perfectionnant, les causes d'incertitude diminuaient, et il devint bientôt évident que, telle qu'elle avait été énoncée, l'hypothèse de Prout était inadmissible.
Pour faire cadrer l'hypothèse avec les faits, M. Dumas en modifia l'énoncé, et, dans un mémoire publié par lui en 1859, il admit que les poids atomiques de tous les corps sont des multiples exacts de celui d'un corps inconnu qui aurait un poids atomique quatre fois plus petit que V hydrogène, ou, ce qui revient au même : que les poids atomiques de tous les corps sont des multiples exacts de celui de r hydrogène multiplié par 1, par 0,50 ou par 0,25.
L'hypothèse de Prout étant indépendante de l'unité adoptée, et pouvant être admise vis-à-vis d'un corps qui n'aurait plus d'existence réelle, tout aussi bien que vis-à-vis de l'hydrogène, ce nouvel énoncé sufflsait aux partisans de l'unité de substance.
Après le mémoire de M. Dumas, la question semblait résolue en faveur de l'hypothèse de Prout, mais en 1860 M. Stas publia des recherches sur l'azote, le chlore, le soufre, le potassium, le plomb et l'argent, recherches faites avec une précision extraordinaire, inconnue jusque-là et dont la conclusion était : « // n'existe aucun commun diviseur entre les poids des corps simples qui s'unissent pour former des combinaisons définies, et la loi de Prout est une pure illusion, »
M. Marignac, sans contester la valeur de ces nouvelles recherches, sur l'exactitude desquelles il appuya même beaucoup, souleva une objection. « Si, dit-il, dans les combinaisons chimiques stables, les éléments constituants n'étaient pas invariablement et exactement dans le rapport de leurs poids atomiques, toutes les méthodes les plus exactes d'analyse ou de synthèse donneraient avec la môme inexactitude le rapport de ces poids. »
C'était mettre en question toute la chimie, car l'idée d'atomes ou d'équivalents est fondée sur la loi des proportions définies, envisagée non comme loi limite, mais comme loi mathématique.
L'argument de M. Marignac n'était cependant pas sans fondement. La constance de composition des combinaisoivs d\V^^ ^\afeV^% ^wv-
IL aa>. dm wfMrtwtaiMin «bH • ptéMUè le Ujrihl |«C à rirMWwM dw aMM» «• BnDBriks.^dite «w lim
tfe^<rieKW f »opw i 4 » iB««a r i««Mi»> lw i ip« qB>lepiMit mm£bw Atmé le infeléBB potè par M« M>i igiim
iw^tié à dmra» tMjpéntaes d «Mt des
reste cMtttast. Lt te«péntam b*«wm 4qm aweoM wtàm mk eooqpositioQ dn diloniie d*argBil, el U tan^péintare, fus |hi fi la pression, n'influenoMit k oonqwsilifm du cblonire iiniimiip La constance de composition des corps stables est ainsi démontrée. M. Sus a démontré aussi YinvmriakHité des rapports enpoidtài éléments qui forment les combinaisons Mmiques. H a tu, en effet, que riodate, le bromate et le chlorate d*argent se transfonneit sous rinfluence de Tanhydride suU'ureux en iodure, chlorure et bromure d'argent, sans que la moindre parcelle d*iode ou d*argail devienne hbre. H ne peut en être ainsi qu*à la condition que le rapport de l'argent au métalloïde halogène soit le même dans ks composés binaires et dans les composés ternaires de ce métal, oe qu'il s'agissait de démonti^er. Si, en effet, dans deux corps AB et
ABC le rapport -^ n'était pas le même, ÂBG ne pourrait se tran^o^
mer en AB qu'en perdant une partie de A ou de B.
Après avoir ainsi solidement démontré la loi fondamentale sv laquelle repose la chimie tout entière, M. Stas a déterminé aiee beaucoup de soin les poids atomiques d'un certain nombre è corps. Il s'est ser\\ ^oiir cela de méthodes tout à fait hourdlesel d*une grande ptèci^Vow A\ ^ V,Q»\^<^>\\^^^^Kà\.\^ ^^Vâs^ «lAmiqiie d**
I élément donné des composés formés par cet élément avec plusieurs I corps différents. Il a ainsi donné un contrôle à ses nombres, et en ^ même temps il a fourni une preuve de plus, indirecte, il est vrai, mais puissante, de l'invariabilité des rapports en poids des éléments qui forment les combinaisons chimiques.
Le cadre de cet ouvrage ne nous permet pas de nous étendre avec détails sur ces expériences importantes. Nous en donnerons seulement le résultat.
Si Ton fait Toxygène arbitrairement égal à. . . 16,000
L'argent a pour poids atomique 107,950
L'azote ' 14,044
Le brome 79,952
Le chlore 55,457
L'iode 120,850
Le lithium 7,022
Le potassium 39,157
Le sodium 25,045
nomlires qui s'accordent avec ceux que l'on peut déduire des expériences faites en 1843 par M. Marignac
Ces nombres sont rapportés à l'oxygène fait, avons-nous dit, arbitrairement égal à 16; mais, d'après M. Stas, l'oxygéne.n'est pas 16; si l'hydrogène = 1, il est 15,960. Ils doivent donc tous subir une réduction proportionnelle. Ils deviennent alors :
Ag = 107,660
Az = 14,009
Br = 79,750
Li = 7,004 K = 59,040
Na = 22,980
Ces chiffres renversent définitivement l'hypothèse de Prout.
Faut-il s'en lamenter au point de vue de l'hypothèse de l'unité de substance î Nullement. Cette hypothèse n'en est pas diminuée. Les ultimates qui forment un atome peuvent être inimaginablemenl petits; or, supposons que 11 eu renferme 1000, 15,960, Ag 107,660, etc., on se rend compte des poids atomiques de M. Stas sans sortir de l'idée que la manière est une. D'ailleurs, l'idée de l'unité de matière dût-elle être abandonnée, peu impor-
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		DE LA PREMIÈRE ÉDITION

		DE LÀ DEUXIÈME ÉDITION

		DE LA TROISIEME ÉDITION

		NOTIONS PRELIMINAIRES

		NOTIONS PRÉLIMINAIRES

		CRISTALLOGRAPHIE

		DANS LA MOLÉCULE

		DANS LA MOLÉCULE

		EN AZOTE

		SPÉCIFIQUES

		ATOMIQUES

		TYPES MOLÉCULAIRES

		PCP = PC130 -h

		II) HM IP) HM

		CH

		C - CI12 _ cH-> OH

		HOH

		CONSTITUTION DES SELS

		II-Cl K-Cl

		OC^H^O

		CONSTITUTION DES SELS AMPHIDES

		CONSTITUTION DES SELS AMPHIDES

		SELS NEUTRES, SELS ACIDES,. SELS BASIQUES, SELS DOUBLES

		SELS DOUBLES

		SELS NEUTRES, SELS AUDES, SELS BASIQUES, SELS DOUBLES

		LOIS BE BERTHOLLET

		ACTIOK DE L'ÉLECTRICITÉ SUR LES SELS

		IOK OK

		PROPORTION DES CORPS POINTS

		B:a:, d'où x

		SOLUBILITÉ

		EAU D'INTERPOSITION, EAU DE CRISTALLISATION, EAU DE CONSTITUTION

		EAUX D'INTERPOSITION, DE CRISTALLISATION, DE CONSTITUTION

		CLASSIFICATION DES COUPS

		MÉTAUX

		PREMIÈRE FAMILLE (MÉTALLOÏDES MONATOMIQUES

		PROCÉDÉ

		CHLORE

		IODE

		KS

		HYDROGÈNE

		ACIDE CHLORHYDRIQUE

		III

		ID

		DEUXIÈME FAMILLE (MÉTALLOÏDES DIATOMIQUES

		OZONE

		EAU

		EAU

		COMBINAISONS OXYGÉNÉES DU FROME

		OH V

		I061I5 10«IP I*09H* IO*H

		SOUFRE

		COMBINAISONS DU SOUFRE AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS

		SO

		ANHYDRIDE SULFUREUX

		I SO

		II

		S0«" { OH

		OIT SO*" ! OU

		BORE

		TROISIÈME FAMILLE (MÉTALLOÏDES TRIATOMIQUES

		CHLORURE ET BROMURE DE BORE

		SILICIUM

		COMBINAISONS DU SILICIUM AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS

		CHLORURE DE SILICIUM

		HC1 + ^ 0" = cm

		OH OH OH OH

		CARBONE

		OXYDE DE CARBONE

		COMBINAISONS DU CARBONE AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS

		ANHYDRIDE CARBONIQUE

		C + ^1 = GO

		CS« + K*S = %U

		COMBINAISONS DE L'ÉTAIN AVEC LES MÉTALLOÏDES PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS

		AZOTE

		AMMONIAQUE

		PRÉCÉDEMMENT ÉTUDIÉS

		z1IH:1 4- %\0^ = %\ -h 2(|j|o) -f2(n Az

		AMMONIAQUE

		SO

		ACIDE AZOTIQUE

		PHOSPHORE

		COMBINAISONS DU PHOSPHORE AVEC LES METALLOÏDES MONATOMIQUES

		P«H* = 6PH5 + P*H

		COMPOSÉS OXYGÉNÉS DU PHOSPHORE

		ACIDE PHOSPHORIQUE

		POU

		OU

		P0-" OH

		PO"' I OC^H-O

		THÉORIE DES ACIDES DU PHOSPHORE

		A ]^^ T I RI O I N E ^^3 I

		ANTIMOINE

		COMBINAISONS DE L'ANTIMOINE AVEC LE SOUFRE

		UO

		APPENDICE AUX MÉTALLOÏDES

		AIR ATMOSPHÉRIQUE

		CLASSIFICATION

		PREMIÈRE SECTION

		DEUXIEME SECTION

		POTASSIUM

		COMBINAISONS DU POTASSIUM AVEC LES METALLOÏDES M0NAT0X1QUE

		HYDRATE DE POTASSIUM

		SI

		CARBONATE NEUTRE DE POTASSIUM

		AZOTATE DE POTASSIUM

		HYPOCHLORITE DE POTASSIUM

		KM "^ ^^ "^ CM

		CARACTÈRES DES SELS POTASSIQUES. W

		CHLORURE DE SODIUM

		SULFATE NEUTRE DE SODIUM

		RATE DE SODIUM

		BO'" 1 S

		SO'jgil'a + Na|o = S0»j0£ + jjjo

		ARGENT

		ARGENT

		CHLORURE D'ARGENT

		AZOTATE D'ARGENT

		APPENDICE AUX MÉTAUX MONATOMIQUES

		APPENDICE AUX MÉTAUX MONATOMIQUES

		CHLORURE D'AMMONIUM

		CARACTÈRES DES SELS AMMONIACAUX

		GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTAUX MONATOMIQUES

		CALCIUM

		CARBONATE DE CALCIUM

		PRINCIPES D£ CHIMIE

		PHOSPHATES DE CALCIUM

		OH PO"' OH

		CARACT. DISTINCT. DES SELS DE BARYUM ET DE STRONTIUM

		CARBONATES DE MAGNÉSIUM

		CO

		CO

		ZINC

		COMBINAISONS DU ZINC AVEC LES MÉTALLOÏDES DI ATOMIQUES

		SULFATE DE ZINC

		CUIVRE

		h}o) + 2AzO

		PROTOXYDE DE CUIVRE

		C-S H- 2(»|) = ^JJO

		Cu

		COMPOSÉS CUIVREUX

		SI

		PROTOXYDE DE MERCURE

		PROTO€ULORURE DE MERCURE

		TROISIÈME FAMILLE (MÉTAUX TRIATOMIQUES

		S PRINCIPES DE CHIMIE

		PROTOXYDE D'OR

		J|o) + Au»Os

		QUATRIÈME FAMILLE (MÉTAUX TÉTRATOMIQUES

		CHLORURE D'ALUMINIUM

		HYDRATE D'ALUMINIUM

		AP

		SULFATE DOUBLE D'ALUMINIUM ET DE POTASSIUM

		MANGANÈSE

		MANGANÈSE

		FER

		FER

		CAS

		COMPOSÉS DE FER AU UAXIMUN OU FE BRIQUES

		CARACTÈRES DES SELS DE FER

		CHROME

		COBALT

		CARACTÈRES DISTINGTIFS DES SELS DE NICKEL

		PLOMB

		BROMURE DE PLOMB

		COMBINAISONS DU PLOMB AVEC LES MÉTALLOÏDES DIATOMIQUES

		PROTOXYDE DE PLOMB

		AZOTATE DE PLOMB

		OC*U

		CARBONATE NEUTRE DE PLOMB

		OC«H

		BIOXYDE DE PLOMB

		PRIKCIPIS^i»^ CHIMIE

		GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTAUX TÉTRATOMIQUES

		SIXIÈME FAMILLE (MÉTAUX HEXATOMIQUES

		MO + M' = M'O -+- M

		PHOSPHATES

		SULFATES

		RÉACTION PAR VOIE HUMIDE

		C -h 2M*S = 2M-» -I- CS« C 4- 2M*0 = 2M« -h CO

		GÉNÉRALITÉS

		DEUXIÈME FAMILLE M

		QUATRIÈME FAMILLE

		MÉTALLOÏDES

		GOMUINAISOXSDU BORE AVEC LES MÉTALLOÏDES TETRA ET 1>ENTAT0MIQUES

		GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTAUX MONATOMIQUES

		SIXIÈME FAMILLE

		Aclion deê aakydratullida acidet

		Action de VileclriciU ^jg

		Sources et licence





