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TRAITÉ FÉLECTROCHIMIE
FfA
Avant de commencer Tétudc dcrélectrochimie proprement <lile, il convient, pour le but que nous poursuivons, que nous exposions clairement les notions fondamentales d'électricité.
Energie, intensité de courant, force électromotrice, vésiststnce- — L'éneri^ç-le joue dans l'existence de l'homme un rôle d'une-importance capitale.
(Ju'il s'agisse d*aliments ou de combustibles les quantités il 'éncrg-ie qu'il peut en retirer sont pour l'acheteur d'un intérêt essentiel. Dans la distribution de courant électrique, ce qui rinléresse tout d'abord c'est la quantité d'énergie électrique qui lui est fournie, et qui sert à évaluer le prix qu'il «loit payer. Nous pouvons disting-uer cinq sortes principales «l'énergie :
i. EnerfT^ie mécanique.
radiante
Ces énergies sont transformables les unes dans los autres. Pour quelques-unes on a fixé des unités arbitraires, on a, par exemple, dans la technique industrielle, pris comme unité Le Dlanc. — Kleclrociiiiuio. 1
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d'énergie mécanique le travail nécessaire pour élever de un mètre un poids de 4 kilogramme. Dans la science on utiliseoutre lesvstème(/. cm, analogue au système industriel /r^ wi, le système centimètre-gramme-seconde, dit système G G S ; dans ce système Tunité de travail (Erg) est le travail que Ton obtient si ou déplace de l'unité de longueur [cm) Tunilé do force (Dyne).
Gomme unité de force (Dyne) on a choisi la force qui donne par seconde à la masse du gramme une accélération do 1 cm. Il convicntde bien distinguer entre eux le gramme-masso et le gramme-poids. La masse d'un corps est invariable, et son unité, le gramme-masse nous est représentée par la masse d'un centimètre cube d'eau à 4" (1). Par suite, si la massed'un corps quelconque, soumise aux mêmes forces, prend la môme accélération que le centimètre cube d'eau considéré précédemment, elle peut être désignée comme unité de masse. Le gramme-pt»ids est au contraire variable sur la surface de la terre et représente la force avec laquelle le gramme-masse est attiré par elle. Gomme sous la latitude 45**, du f<iit de Tallraction terrestre un corps prend une accélération de 980,6 cm. par seconde, le gramme-poids vaut 980,6 Dynes et l'unité technique de travail 1 kg. m = 10^ g. cm. = 10'». 980,0 Ergs.
D'après ces conventions on peut exprimer dans un cas dé* terminé une quantité d'énergie mécanique au moyen des unités choisies et on est ainsi à même de mesurer des quantités différentes de cette énergie et de les comparer entio elles.
Pour la chaleur nous choisirons comme unité celle nécessaire pour élever de 1° la température d'un gramme d'eau pris k 15» ["2) ; on lui a donné le nom de calorie (cal.).
(l) En fait, runilê de niasse ost représentée par la millièmo partie «l'une inîispe (le platine existant à Paiis et qui vaut à très peu près. jnilie fois l'unilé lliôoriqne indicpiée ei-dc>sus.
(•2) >'ernst, Throretische C hernie, 11»^ êililion, 1898, p. H.
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MaÎQtenant que les unités sont fixées pour deux sortes d'éncrg-îes, on peut, étant donné le principe de la conservation de Ténergie, facilement trouver combien une unité de l'une des énergies peut donner d'unités de l'autre.
Par expérience on a trouvé que 42.600 g. cm. =41.770. lO** Erg-s transformés en chaleur fournissent une calorie. On donne pour celle raison à ces nombres le nom d'équivalent mécanique de la chaleur.
On procéderait maintenant de la môme manière pour comparer entre elles les cinq autres sortes d'énergie ; cependant CCS unités n'étant provisoirement pas plus fixées que pour l'énergie électrique en dehors de l'équivalent mécanique de la chalear nous ne pouvons parler d'un équivalent mécanique de Téledricité ou d'un équivalent électrique de la chaleur. Nous apprendrons bientôt à connaître ces grandeurs.
Nous pouvons nous contenter ici du fait de la transformalion, en laissant de côté l'étude des circonstances dans lesquelles les différentes sortes d'énergie se transforment les unes dans les autres.
Nous étudierons au contraire de plus près le cas du contact de deux systèmes possédant des quantités différentes d'une même énergie, cas dans lequel le passage d'énergie de l'un des corps dans l'autre devient possible. Nous appliquerons cette considération à l'énergie du volume de deux gaz.
L'énergie de volume est une sorte d'énergie mécanique, nous pouvons la mesurer avec les unités définies plus haut. Si nous avons une certaine quantité de gaz dans un récipient, nous disons que le gaz possède une certaine quantité d'énerçic de volume, puisque, par sa dilatation, il est susceptible de fournir du travail (i). Supposons un vase ayant la forme
(1) Pour éviter les erreurs, on fera observer ({\\o le travail fourni par la dilatation U'un gaz (idéal) n'est pas dû à sonOncrgio intérieure. Le g&z n'est que riotermédiaire qui transforme en travail la chaleur vxiérieure. Si nous enlevons à un f^az une certaine quantité d'énergie cela veut dire que le gaz nous fournit celte quanliié d'énergie sous
Fig.U
ci-jointe (Rg. 1), placé dans le vide et soit un piston A pesant iOOgr. Si par exemple, par réchauflFement du gcaz, le piston A est porté de la position a à la position b distante de la première de 50cm.,100|^r.,ontétéainsi,g'râceà Ténerg-ie de. volume du gaz, élevés de 50 cm., c'est-à dire que i00.50 = 5000 gr. cm., ont été fournis, Ténergic de volume du gaz s'est évidemment diminuée de cette quantité. Si dans le cas considéré la section du piston était de 100 cm*, Tunité de section pèse un gramme et on dit que le piston exerce une pression p de 1 gr. Le volume V au-dessus duquel se déplace le piston quand il passe de a en 6 est de 5000 cm^ et par suite le produit pv exprimé en gr. et cm^ donne également 5000, on voit que ce produitpy indique directement le nombre de gr. cm à obtenir.
Représentons-nous maintenant un vase à parois rigides ayant la forme ci-contre (fig. 2).
Le piston G est mobile; à sa gauche se trouve de l'hydro- Fig. i.
gène, à droite de Tazote. Si les
deux gaz exercent la môme pression sur le piston, il reste en repos et il n'y a aucun transport d'énergie de l'un des gaz à l'autre. Nous voyons donc que le passage d'énergie est tout à fait indépendant des quantités d'énergie qui sont en contact. Le gaz de droite possède évidemment une bien plus grande quantité d'énergie que celui de gauche, et nous pouvons lui supposer une valeur élevée quelconque en choisissant le volume plus grand. Mais changeons la densité de l'un des gaz.
foniKî (l'énergie mêcaniquo au il«'»pen.s de la chaleur du milieu environnant. Sous cette réserve nous pouvons;, pour plus de simplicité, nous représenter celte éner^çie de volume comme inhérente au gaz luimême.
el par suite la pression, le piston se déplace aussitôt, le volume du i^az le plus lourd s'augf mente, il perd de l'énergie de volume; pour l'autre dont le volume a diminué l'énergie de volume a augmenté, et l'équilibre aura lieu seulement quand la pression exercée sur le piston sera devenue la môme pour les deux gaz.
Comme nous pouvons nous imaginer chaque quantité d'énergie de volume représentée par le produit p t;, l'énergie que nous désignerons toujours par E se montre comme le produit de deux facteurs, E = p v. L'un d'eux p possède, comme nous l'avons vu, la propriété importante de régler l'équilibre et nous nommons cette grandeur le facteur d'Intensité.
_, , . 1 ,1 Energie ., L autre y, est alors simplement égal au rapport ^^r-; ; u
détermine la quantité d'énergie qui appartient à un système pour une intensité dounée et s'appelle le facteur de capacité ; dans notre cas, pour le volume cette notion est particulièrement claire.
On a pu pour les différentes sortes d'énergie trouver une semblable décomposition en deux facteurs, décomposition qui s'est montrée très avantageuse en facilitant considérablement la compréhension des phénomènes.
L'énergie électrique peut aussi être envisagée comme 1® produit de deux facteurs connus que nous nommerons dès maintenant ; E = 7r. g, tc est la force électromotrice, la tension ou la différence de potentiel et q la quantité d'électricité déplacée. La première grandeur représente le facteur d'intensité, l'autre la capacité ainsi que les pages suivantes nous le montreront.
Comme nous n'avons pas de sens qui nous rendent manifestes les phénomènes électriques, les notions fondamentales de l'électricité ne nous sont pas aussi directement accessibles que celles de l'énergie mécanique. Pour pouvoir avec leur aide travailler avec certitude et nous les représenter d'une manière moins abstraite il est nécessaire d'étudier par Tex-
périence les effets de Ténergie électrique. De même on ne pourrait concevoir la notion d*unité de travail ou de mètre, si on n'avait éprouvé Teffct de l'unité de travail, et si on n'avait vu la lopg'ueur que l'on a désignée du nom de mètre. Concevons un vase divisé en deux par une plaque d'argile poreuse, constituant ce que l'on nomme un diaphragme; dans l'une des parties versons une solution de sulfate de cuivre, dans l'autre une solution de sulfate do zinc ; plaçons maintenant une lame de cuivre dans la solution de cuivre et une lame de zinc dans la solution de zinc, nous avons un système désigne sur le nom d'élément galvanique. Réunissons les lames de cuivre et de zinc, les deux pôles de l'élément, par un fil métallique, celui-ci s'échauffera. Approchons une aiguille aimantée du fil, elle sera écartée de sa position, enfin coupons le fil et assujettissons aux deux extrémités deux lames de platine qui, sans se toucher, plongent dans une solution de cuivre, nous remarquerons sur l'une des lames un dépôt de cuivre métallique. De ces observations nous devons conclure que quelque chose a lieu dans le fil de jonction puisque nous remarquons maintenant des phénomènes absents jusqu'à la réunion des lames de cuivre et de zinc par le fil. Nous exprimons l'ensemble de ces phénomènes, que nous pouvons toujours provoquer à nouveau de la même manière, en disant simplement: il passe un courant électrique à travers le fil.
De prime abord on pourrait imaginer un fil qui par exemple ferait dévier l'aiguille aimantée, mais ne s'échaufferait pas, qui ainsi ne posséderait pas toutes les propriétés du courant électrique décrit ci-dessus, et en fait celle supposition a été faite précédemment par plusieurs. En réalité ce n'est pas le cas. Une longue expérience nous apprend que si un fil possède l'une des trois propriétés précédentes, il possèdeaussi toujours les deux autres comme aussi toute une série de propriétés hors de question ici. Que maints phénomènes échappent à rohscrvatioa dans certaines conditions c'est un fait indépendant de ce qui précède.
Au moyen d'un dispositif convenable nous pouvons mainicnant étudier les propriétés du courant électrique. Tout en laissant le fil dans sa position, inversons les connexions des deux pôles avec les conducteurs, nous observons de nouveau les mêmes phénomènes mais avec celte différence que loiguille aimantée est déviée dans une direction opposée et que le cuivre se dépose sur l'autre lame de platine. Nous pouvons par suite parler d'une direction du courant électrique.
Il nous paraît immédiatement que nous devons rechercher si la déviation de l'aiguille, ou si la quantité de cuivre précipitée pour un temps déterminé reste toujours la môme, et aussi de quoi dépend le chang'cment. Pour cela nous alloni^eonsle fil intercalé et nous trouvons maintenantque pour un même temps la quantité de cuivre précipité a diminué ; elle devient au contraire plus grande si la longueur du fil diminue. Nous devons delà conclure que le courant électrique a une intensité dépendante des circonstances et nous acquérons ainsi la notion d^Intensité de courant. Pourquoi cette intensité a-t-elle diminué ? Parce que le fil est allongé. Pourquoi a-t-elle augmenté? parce que le fil a été diminué de longueur. Le fil s'oppose donc en quelque sorte au passage du courant^ ce que nous exprimons en disant qu'il possède une certaine Résistance, Nous avons trouvé que plus cette résistance est jurande, plus petite est l'intensité.
La question maintenant se pose de savoir s'il y a quelque inoyetk de changer l'intensité en laissant la résistance constante. L'expérience répond affirmativement. Employons au lieu d'un seul deux éléments, en réunissant le zinc de l'un au cuivre de l'autre (l'introduction du second élément n'élève pour ainsi dire pas la résistance du circuit), et nous obtenons maintenant une intensité beaucoup plus élevée On a l'impression d'une augmentation de la pression avec laquelle le courant électrique est refoulé à travers le fil et c'est ainsi que Ton arrive à parler d'une forcn clectromotricc du courant.
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On peut bien admetlrc que, grâce à ces détails, les mots, intensité, résistance, force clectromolricc ne sont plus de vaincs notions, mais ont une sig-uiHcation claire.
Nous devons maintenant passer à rétablissement d'unités pour ces g^randeurs. Nous prendrons pour cela une voie beaucoup plus simple que celle qui fut en réalité suivie. L'élément précédemment décrit^ nommé l'élément Daniell, du nom de son inventeur, a pour une concentration é^ale des solutions de sulfate de zinc et de cuivre, une force électromotrice égale en chiffres ronds à 1,10 unités et nous donnons à l'unité le nom de V^^; pour l'unité de résistance, VOhm, nous prenons la résistance que possède une colonne de mercure de 106,3 cms. de long-, ayant une section de 1 mm» et prise à 0** ; pour l'unité d'intensité de courant, nous prenons celle qui précipite en une seconde 0,3293 mg". de cuivre ; son nom est V Ampère (1). Il est inutile de justifier ici le choix de ces grandeurs comme unités; c'est là un chapitre spécial de l'histoire de l'électricité théorique.
Nous savons déjà que l'intensité de courant dépend d'un côté de la force électromotrice, et de l'autre de la résistance. Ohm a admis, et jusqu'à présent il ne s'est montré aucune exception, que l'intensité est directement proportionnelle à la force électromotrice et inversement proportionnelle à la résistance. Nous pouvons écrire : '
_ . , Force él cet ro motrice ,
Intensité = =— — : k,
Résistance
A', étant un facteur de proportionnalité indépendant des unités choisies. Celles-ci sont d'ailleurs prises telles que, si
(1) Los <lt'*signalions d'ohm, do volt, d'ampère, de coulomb, do farad cl rie K (voyez plus loin) dérivent des noQis des savants, Voila, Ohm, Ampère, Coulomb. Faraday, auxquels réleclricilè doit une grande parlie de son développement.
dans un circuit il existe une force électromotrice del volt, et. si la résistance s'élève à 1 ohm, l'intensité est de i ampère. Par suite :
Ampère:
Ohm
le facteur de proportionnalité étant dans ce cas égal à Tiinité; si nous avions pris pour unité une intensité dix fois plus grande, ce facteur serait naturellement ég'al à 0,1.
Nous sommes dès maintenant en état de voir comment on détermine des forces électromotrices inconnues ou des résistances. On voit immédiatement comment on mesure Tintensité I : on pèse la quantité de cuivre déposée dans l'unité de temps et celle-ci divisée par 0,3293 donne l'intensité en ampères. Veut-on mesurer la résistance d'un circuit ? on prend par exemple un élément Daniell qui a i, 10 volt et on mesure rintcnsité. Si celle-ci s'élève par exemple à 0,001 ampère, nous avons d'après la loi de Ohm pour la résistance :
1,10 volt .,^^ ,
1 1100 ohms.
0,001 ampère
Introduisons maintenant dans le même circuit, sans chang'er la résistance, au lieu du Daniell une force électromotrice inconnue r, nous pourrons facilement évaluer tu en volt par une simple nouvelle mesure de l'intensité. Soit par exemple pour celle-ci 0,1 ampère, ir aura pour valeur
0,01 ampère. 1100 ohms = 11,0 volts.
Pour parvenir à une conception encore plus claire du courant électrique nous utiliserons son analogie avec un courant de liquide. La force électro motrice correspond à la pression, la résistance électrique aux résistances de frottement de l'eau, l'intensité du courant au débit du courant deau. Lorsque Von dit qu'une conduite possède un certain débit, cela veut dire que par unité de temps une certaine quantité d'eau tra-
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verso la sectioa. L'unité de débit pour i*eau n*est pas fixée scientifiquement, oo pourrait nommer unité, par exemple, le débit pour lequel un cm' d'eau traverserait la section par unité de temps. Oe même que pour un courant d'eau nous parlons do quantité d'eau, nous parlons avantagpeuscnient de quantité d'électricité pour le courant électrique sans avoir besoin d'ailleurs de nous représenter sous ce nom quelque chose de matériel et nous disons : pour une intensité de un ampère, il passe à travers la section par unité de tomps une quantité d'électricité ég'ale à un Coulomb, Nous aurons par suito la quantité totale passée pendant un certain temps h travers la section d'un conducteur, on multipliant l'intensité par le temps.
Eu g^éncral on fait une distinction dans l'enseiji^nement de l'électricité entre la force élcctromolrice, le potentiel ou la tension d'une part, et la différence de potentiel ou la différence de tension de l'autre. La force électromolrice signifie la chute de potentiel présente dans l'élément, par 'suite p3ur un élément constant, une g-randour invariable qui doit être éjçaléc à la pression initiale constante avec laquelle de l'eau est poussée dans un tube. Le potentiel ou la tension
nous représentent en chaque point la t pression électrique » variable le long d'un conducteur.
Dans tous les cours de physique on fait l'expérience suivante :
sous une pression déterminée on refoule, de l'eau à travers un tube suffisamment étroit et portant en différents points des tubes (le niveau (v. fii»*. 3) ; la hauteur de Teau indique pour un point déterminé la pression sous laquelle l'eau
Fig. 3.
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est poussée dans le tube. Considérons la partie du tube qui va de a à 5, la pression tombe de H à /i pression sous laquelle le liquide sort du tube. La quantité de travail qu'on peut obtenir quand une quantité m d*cau se meut dans un tube sous la pression p (par cm^) est m p. Pendant que la quantité m d*eau s*est déplacée de a en 6 son énergie disponible est tombée de m H à m /i. La quantité m (H — h) d'énergie a été utilisée à vaincre le frottement, c'est-à-dire quelle s'est transformée en chaleur, dissipée dans l'espace environnant et perdue pour nous. Nous ne pouvons plus disposer que de la quantité de travail m h, utilisable à notre volonté d'une manière quelconque, par exemple dans une turbine, etc. On voit clairement combien tout ceci dépend de la grosseur de la conduite. Plus nous prendrons celle-ci grosse, plus nous diminuerons le frottement et par suite plus il nous restera de travail utilisable.
Nous rencontrons des propriétés semblables pour le courant électrique. Le Hl A B (fig. 4) représente un circuit rectiligne. De môme que nous déterminons pour l'eau la pression au moyen de tubes de niveau ou de manomètres nous pouvons ici mesurer la
tension par un électromètre (voir plus loin). Nous trouvons pour A la tension (ici force électromolricc) tz et pour B par contre, 0, si B est mis en contact avec le sol. Puis, comme précédemment, si nous faisons passer une quantité d'électricité e à travers le circuit, nous dispost)ns de Ténergie électrique izq en A, etO en B. L'énergie totale r.q a été transformée en chemin en chaleur et est ainsi perdue pour nous. Cependant si en un point quelconque du circuit nous faisons efiFcctuer un certain travail, par exemple en décomposant une solution, nous pouvons transformer presque complè-
là
tement l energ'ie électrique en travail utilisable, et pour cela il est tout à fait indifférent de faire produire ce travail en un point ou en un autre ; seulement une certaine partie est toujours perdue pour nous à l'état de chaleur et cette fraction dépend de la matière choisie, de sa section, etc., etc.
Intercalons la solution en C, i'électromèlre nous indique la chute ci-dessus {Rg. 3) si on emploie pour décomposer la
Fig. 5.
solution à peu près la quantité d'énergie 7r(/. La figure 6 nous montre la chute de tension si le travail est moitié moindre. D'une manière analogue nous pourrions transformer presque complètement en travail utile la quantité d énergie in (H — h) perdue dans le courant d'eau considéré précédemment. Fermons par exemple le tube en 6, la pression s'élève aussitôt de /i à H et en ce point nous disposon.s maintenant de la quantité d'énergie mH, transformable u volonté. Le courant d'eau se dislingue du courant électrique en ce qu'il peut quitter la conduite avec une certaine énergie cinétique, propriété qui fait défaut au courant électrique.
Si nous avons un circuit galvanique quelconque, nous pourrons toujours nous placer dans le cas précédemment indiqué : la tension a sa valeur maxima en un point et, dans le cas où on ne produit aucun travail, elle tombe régulièrement jusqu'à si la résistance du circuitcst partoutla même. S'il y a un travail quelconque à produire, exigeant une certaine quantité d'énergie électrique et par suite une tension
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déterminée, la tension diminue de cette quantité au point ou le travail est demandé. Soit p cette chute, le reste tu — p de tension, nonemplové ù produire du travail subit une décroissance répartie régulièrement sur tout le circuit.
Si le circuit n'a pas en toutes ses parties la même résistance, la chute de Texcès de tension se répartit proportionnellement à la résistance. Si )a partie AB (fig. 7) a par exemple une résistance (4a) double de celle de HC (2a) et quadruple de celle de CE (a), si -k est la tension du circuit composé de ces trois parties, la décroissance aura lieu d'après la manière indiquée. C'est une conséquence nécessaire de la
loi d'Ohm citée précédemment 1 = —. La loi d'Ohm s'applique aussi bien à tout le circuit qu'à une partie quelconque. Pour une partie donnée la valeur de t: à considérer est la différence de tension entre les deux extrémités de cette partie, et W en est alors la résistance.
Par suite dans la fig. 7 comme dans tout circuit l'intensité en tous les points est égale et indépendante de la résistance, etc., ce qui est, on lésait, aussi le cas pour un courant d'eau, on a :
Fig.7.
TC TT TTi TC TT^ TT^
la 4a 2a a'
Par suite les diff/*rences de potentiel entre les points particuliers sont dans le môme rapport que les résistances correspondantes.
Il est indifférent que la résistance soit formée par un mé-
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tal OU une solution. Pour un élément g'alvanîquc, par exemple, dont les deux pôles sont réunis par un fil la résistance totale du circuit se compose de la résistance extérieure, de celle du fil, et de la résistance intérieure, ordinairement cclie du liquide présent dans Télémeut (la solution de sulfate de zinc et celle de sulfate de cuivre dans l'élément Daniell précédemment décrit). Si la résistance extérieure est environ iOOOohms, la résistance intérieure 100 ohms ; si la force électromotrice de Télément est 1^,10, la chute de tension ég'alera pour la première résistance 1 volt, et pour la seconde 0,1 volt. On peut distinguer maintenant la force électromotrice d'un élément et la différence de potentiel ou tension aux bornes; sous ce dernier nom on entend la différence de tension qui existe entre les deux pôles, dans la résistance extérieure. Dans Télément Daniell considéré plus haut la tension aux bornes est de 1 volt. Si on désigne par E la force électromotrice, par £ la tension aux bornes, par W^ la résistance intérieure, la résistance extérieure par W^nous avons la relation :
Si on fait croître la résistance extérieure indéfiniment, cette tension aux bornes s'approchera de plus eu plus de la force électroiTiotrice de Télément, et pour une valeur infinie de la résistance, c'est-à-dire en circuit ouvert, ces deux valeurs deviendront identiques. En circuit ouvert il n*Y a plus de chute de tension, celle-ci ne pouvant avoir lieu que s'il y a courant, transformation en chaleur, en un mot travail fourni. A Texception de ce dernier cas, la tension aux bornes est donc toujours plus petite que la force électromotrice et dépend du rapport entre les résistances extérieure et intérieure.
Equivalent électrique de la chaleur. — Nous avons jusqu'à présent admis par simple analog-ie que Texpression
ÉQUIVALENT ÉLECTRIQUE DE LÀ CHALELU ib ^
Ttq représente l'éncrj^çie électrique ; celle-ci ne pourrait-elle pas cependant avoir une autre expression, par exemple ire ? Nous pouvons facilement démontrer le bien fondé de cette hypothèse ; eamême temps nous calculerons Téqui valent électrique de la chaleur. Soit un eîrcttii où existe une force électromotrice -K exprimée en volts, ou en d*au ires termes dans lequel la tension tombe d'une valeur maxima z à la valeur 0. En passant nous disons ici que le commençantincline facilement à se laisser entraîner par l'expression employée tout d'abord, à admettre faussement que la valeur tt pour la tension reste la même dans tout le circuit. Ce n'est pourtant, comme nous l'avons vu, le casenaucune manière. Soit g la quantité d'électricité, exprimée en coulombs, s'écoulant à travers la section dans Tunité de temps ou, comme nous pouvons aussi le dire, puisque les expressions quantité d'électricité par unité de temps et intensité sont équivalentes, soit q l'intensité de courant dans le circuit exprimée en ampères. Imag-inons tout le circuit placé dans un calorimètre, comme la totalité de l'énerg-ic électrique (si nous ne faisons produire aucun travail) se transforme en chaleur, il doit se déiçagcr par unité de temps une quantité de chaleur qui équivaut au produit izq, en supposant que celui-ci nous représente l'éncrg-ic électrique. Prenons maintenant un autre circuit dans lequel nous avons la force
électroraotrice -- et l'intensité 2 q, la quantité de chaleur dé-
g-agéc par unité de temps devra être égale à la précédente,
pui.sque ^ 'X,2q = 'j:q. De même pour tout chansi'emcnt de t.
et de g qui n'altérera pas la valeur du produit la quantité de chaleur déj^agée par unité de temps doit rester la nu>me. C'est ce qui a lieu en effet. De plus q restant le mOine donnera à la force électromotrice la valeur 2:1, nous aurons une quantité double de chaleur, etc. Il est ainsi démontré que le produit Tzq représente l'énerg-ic éleclrique. Le calcul de l'équivalent électrique de la chaleur est maintenant exlréincnicnt
Simple. Nous exprimons naturellement runito d*énergîc électrique par le produit 1 voltX ^ coulomb. Il nous suffit maintenant de mesurer la quantité de chaleur dég-agée quand un coulomb traverse un circuit avec la force électro motrice ivolt, ou aulrement dit quand un coulomb subit une chute de 1 volt, indépendante de la résistance, puisque celle-ci détermine seulement le temps dans lequel cette chute s'effectue, et que la notion de travail est indépendante du temps. Soit
pour cette quantité de chaleur K calories, — représente ainsi
l'équivalent électrique de la chaleur; il indique combien d'unités électriques sont équivalentes à une unité calorifique. On a trouvé que :
1 Volt X^^ouloînb = 0, 2394 Cal. ou que 4,177 Volt X Coulomb = 1 cal.
Comme 1 cal =42600 g. cm. l'équivalent électro-mécanique e.st :
1 VoltX Coulomb = 10200 g. cm.
'zq nous représente l'énerg-ie électrique dont nous pouvons disposer dans un conducteur entre les extrémités duquel existe une différence de potentiel tt, et dont la section est traversée par la quantité d'électricité e. Laissons cette énergie so transformer complètement en chaleur on a :
A étant la quantité totale de chaleur dég^agéc et k un facteur (le proportionnalité. Nommons i l'intensité de courant correspondante, nous avons t. z=i = k.a. on a représenté par a la quantité de chaleur transformée par unité de temps. D'après la loi de Ohm on a maintenant :
ÉQUIVALENT ELECTRigUE DE LA CHALEUR il
7r = fc'.i.W, substituons, nous obtenons
La quantité de chaleur dégagée dans un circuit (ou une partie de circuit) par unité de temps est proportiomielle à la résistance et au carré de Vintensitc. Cette loi est nommée loi <le Joule du nom de celui qui Ta découverte et sa vérification expérimentale constitue réciproquement une preuve de Texactitudc de la loi de Ohm.
Si nous choisissons comme unités pour a, Wet i, la calorie, l'ohm et Tampère, le nombre de calories dégagées par unité de lemps
= 0,2394 Ampère^. Ohm (1)
Les indications suivantes présentent encore de l'intérêt. Un volt-coulomb s'appelle aussi un joule et vaut 10' Erg-s. Un certain nombre de joules représente par suite une certaine quantité d'énergie, indépendante du temps. Si on divise par le temps exprimé en secondes le travail fourni par une machine pendant ce temps, on obtient l'énergie produite par unité de temps et ceci représente la puissance de la machine. L'unité de puissance, le volt-ampère s'appelle le Watt; c'est le travail d'un moteur qui fournit un Joule par seconde.
On a entre ces grandeurs les relations :
. -,. Joule Volt-coulomb . ,, ,
1 Watt = =; p = — = i \oltampère.
ÎSeconde Seconde
La puissance multipliée par le temps donne inversement l'énergie fournie : un Watt-seconde =: un Joule ; un Wattheure =3600 Joules. En pratique industrielle au lieu du Joule ou du Kilojoule on compte en Watt-heure ou Kilowattsheures. De môme d'ailleurs les quantités d'électricité s'expriment non en Coulombs mais en ampères-heure en remar- Le Blanc. — Kleclrochimie. 2
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quant que 1 ampère-heure = 3600 coulombs. On trouvera à la fin de ce volume une table où sont réunies toutes les unités usuelles d'énergie.
Four électrique. — Une connaissance plus précise des rapports indiqués entre Ténergic électrique et la chaleur est d'une g'rande importance scientifique et technique. S'a§|^it-il de Toblenlion de très hautes températures, 3.000" et audessus, nécessaires par exemple pour préparer le carbure de calcium au moyen de la chaux et du charbon d'après la réaction :
GaO-f3G=-CaG2-+-CO,
le chauffage électrique nous ofîre souvent l'unique moyen pour atteindre la température nécessaire, au moins dans des conditions économiques avantageuses. Le dispositif dans lequel on met en œuvre de semblables procédés se nomme un four électrique.
Un moyen de chauffage, que nous voulons étudier de plus près, consiste à isoler les deux extrémités d'un circuit par les parois opposées d'un four et de les réunir par une baguette d'une matière résistante,du charbon par exemple, qui possède vis à-vis du circuit extérieur une haute résistance électrique. Plus le rapport entre la résistance intérieure et la résistance extérieure est élevé, meilleure est l'utilisation de l'énergie. Au moyen de cette disposition on peut presque complètement transformer en chaleur l'énergie électrique fournie par une source de courant, et la transmettre au mélange destiné à la réaction et disposé en couche autour de la baguette. La seule limite à l'élévation de température est le manque de résistance des matériaux conducteurs; l'utilisation de la chaleur est excellente puisque l'échaufiFement a lieu du dedans vers le dehors. Nous donnerons ici un exemple numérique pour faire ressortir clairement l'action thermique du courant électrique.
Soit une force élcctro motrice de 100 volts, et supposons
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que la résistance des conducteurs dii circuit extérieur, au four s'élève à 0,001 ohm. Fermons le circuit sur une résistance contenue dans le four et égale à 0,099 ohm, nous obtiendrons, puisque la résistance totale du circuit s'élève
à 0,i ohm un courant de r-- — z — = iOOO ampères. Comme 0,1 ohm *
la chute de potentiel est proportionnelle à la résistance, nous pourrons voir qu'il y dans le circuit extérieur une chute de 1 volt et pour le circuit intérieur une chute de 99 volts, par suite 99 0/0 de l'énerg-îe électrique disponible se transforme en chaleur dans le four. Le nombre de calories qui prennent naissance est facile à obtenir :
Watt-seconde =99000.0,2394 cal. = 23700 cal
ou aussi :
(IOOO)'.0,09«J Amp'. Ohm -Seconde = 99000.0,2394 cal. = 23700 cal.
Si cette quantité de chaleur est trop jo^rande nous demanderons à la source de courant moins d'énerg-ie en augmentant la résistance dans le four.
Nous obtiendrons alors pour l'énergie électrique, une meilleure utilisation, celle-ci étant d'autant plus complète que le rapport entre la résistance extérieure et intérieure est plus grand.
La quantité de chaleur à fournir dans chaque cas particulier dépend des chaleurs de réaction, des capacités calorifiques des corps et des pertes de chaleur par conductibilité et rayonnement.
Fréquemment on remplace la résistance intérieure par un c arc électrique », particulièrement si on veut concentrer le chauffage sur une petite surface. Le calcul de TefFet thermique produit dans ce cas se fait comme précédemment; il suffit de mesurer la différence de potentiel aux pôles entre lesquels
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jaillit Tare et Tintensité du courant, pour pouvoir déterminer aussitôt cet effet.
Les pointes de charbon ne peuvent dépasser une température de 3400O puisque le carbone commence à se volatiliser,
mais les g'az incandescents de l'air peuvent être portés à une température plus élevée encore.
Les fijçures 8 et 9 cijointes (i) montrent la forme d'un four àarc (Hérault), et d'un four à résistance (Borchers) ; ces fours admettent les formes les plus variées.
Comme dans la technique le côté économique in- Fig. 8. tervient en première li^ne
dans une installation, Tinduslrie électro-chimique s'est développée surtout là où Té-
Fig. 9.
nergie électrique est à bon marché, au plus à i centime le kilowattheure. Aussi dans les dix dernières années nous
{i) Les figures sont empruntées à la nionograpliie de Minet a Prêparalion rie l'aluminium », \V. Knapp, Halle, a. S. 1902 et se comprennent d'elles-mêmes.
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avons vu s'installer aux Etats-Unis (Chute du Niagara), en ^''rance, dans les régions alpines, en Norwège, des usines puissantes qui transforment quotidiennement des millions ^6 kilogrammètres çn énergie chimique à Taide de l'éner- ^ïc électrique. Pour donner une idée de l'importance indus- ^^ïelle de ces usines nous décrirons rapidement quelques- ^Des des réactions réalisées dans le four électrique en dehors "G celle qui fournit le carbure de calcium dont nous avons ^k parlé.
^^ s'agit le plus souvent dans ces procédés de réduire des ^^fdes par le charbon. La réductibilité de tous les oxydes par ^e charbon au four électrique à une température suffisante a ^^ il est vrai signalée par Borchers, mais elle ne se prêle pas ^ 'à préparation des métaux purs et donne des combinaisons do ces métaux avec le carbone.
'^^ dehors du carbure de calcium on prépare en grand de cette façon le carbure de silicium (carborandum) qui sert particulièrement pour le polissage
SiO« + 3G = SiG + 2CO
et le carbure de Baryum
BaO+3G = BaC2 + CO
te oernier chauffé dans un courant d'azote donne le cyanure de Baryum qui par décomposition en solution aqueuse permet d'obtenir un produit industriel important, le cyanure de souiu^^ Y,n outre en partant de produits naturels par réduction au four électrique on obtient différents alliages métalliques. L^ fer chromé (FeOCr^O^) chauffé avec le charbon nécessaire donne un ferrochrome à plus de 60 0/0 de chrome. L'ilménîte (FeOTi 0*) donne de môme, suivant le procédé do taorication, des ferrotitanes à teneur variable qui servent dans
l'industrie de l'acier.
^ chauffage électrique s'applique également nia prépara-
tion du phosphore au moven d'un mélange de phosphates naturels (principalement de chaux) de charbon et de silice ou de kaolin. La réaction est la suivante :
P^O^Ca» + 3SiOa + 5G = 2P + SCaSiO^ -f SCO
Le phosphore qui distille est recueilli sous Teau.
Notons encore que Tattention a été attirée récemment sur l'important problème de la formation d'acides de l'azote par action de l'arc électrique sur l'air (1). Celui-ci oblij^éde traverser l'arc électrique alternatif est porté à une haute température ; il se fait quelques pour cent d'acides de l'azote qu'un refroidissement brusque protèg'e contre une décomposition ultérieure.
Dans tous ces exemples, dont on pourrait encore augmenter la liste, l'action du courant alternatif ou continu est purement thermique (2). Le four électrique s'applique cependant dans des cas où à l'action thermique du courant (continu) s'ajoute une action élcctrolytique : c'est le cas par exemple de la préparation de Taluminium.
Dans ce cas en effet le courant fournit d'une part la chaleur nécessaire à la fusion du mélange, et de l'autre décompose le composé de l'aluminium, qui y est contenu en séparant le métal au pôle négatif.
Décharge électrique obscure- — La décharge de deux corps chargés séparés par l'air ou un autre diélectrique se fait de différentes manières suivant la différence de potentiel, l'éloi;[^nemeut et la nature des électrodes et peut avoir lieu sans phénomènes lumineux nets : c'est ce qu'on appelle la décharge obscure ou tranquille. Elle se distingue de l'arc ordinaire en ce que le gaz seul existant entre les électrodes sert au passage
(1) Br. angl., no 8i30, 1901 ; Muthmann et Ilofer, Ber., 36.438,
{i) Rn ffùn» rai <ïans ces réactions le courant alternatif est préférable au conlinii.
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du courant alors que dans l'arc ce rôle est joué principaleiDCQl par la vapeur provenant de Télectrode. Cette vapeur, à teosioD éj^ale, permet une au/^mentation considérable de Tintensité. Naturellement la quantité d'énergie électrique transformée en chaleur par unité de temps est beaucoup moindre pour la déchargée dans les gaz.
Si on fait croître la tension jusqu'à ce que la décharge dans le gaz devienne un arc, on observe soudain une augmentation considérable de Tintensité pendant que la tension s'abaisse.
Il n'est pas en général possible de ramener la tension à sa valeur primitive par Temploi d'une machine suffisamment puissante, car l'intensité croissant alors arrivera* ta volatiliser les électrodes les plus réfraclaires. Cependant dans certaines conditions on peut réaliser toutes les formes intermédiaires entre la décharge dans les gaz et l'arc, formes par exemple dans lesquelles au voisinage des électrodes, au point incandescent de passage, la vapeur de l'électrode assure le passage du courant alors que plus loin la décharge redevient purement gazeuse (1). On devrait d'ailleurs plus exactement donner ce nom aussi aux arcs à flamme calme qui servent dans la préparation décrite plus haut des composés oxygénés de Tazote ; avec les courants alternatifs, môme à haute fréquence, la décharge est bien entendu toujours discontinue; au reste il est vraisemblable que toute décharge est discontinue.
Cette discontinuité estsilrc pour les décharges par étincelles qui peuvent être envisagées comme des arcs de durée extrêmement petite ; l'intensité y atteintdes valeurs considérables. On doit conclure des observations spectroscopiqucs que la vapeur de l'électrode joue un rôle dans le passage du courant et la possibilité de préparer des solutions colloïdales de métaux précieux en faisant éclater dans l'eau des étincelles entre <les électrodes de ces métaux amène à la même conclusion.
(t) Voyez 0. Lehmann, Phénomènes électriques lumineux, et décharges, w. Knapp à Halle a. S., 4898-
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Comme nous Tavons déjà indiqué la décharg-c tranquille (comme aussi rétincelle) est en état d'ag-ir chimiquement sur les gaz. L'hydrog-ène avec l'azote fou mit ainsi l'ammoniaque, avec le cyanogène l'acide cyanhydrique; l'oxyde de carbone et l'eau donnentde l'acide formique, et l'oxyg-ènc donne l'ozone. Cette dernière réaction, importante au point de vue industriel, est très remarquable sous certains rapports ; clans tous les modes d'utilisation du courant alternatif vus précédemment la quantité de chaleur ou la température produite importait seule; il semble ici que la forme du courant, la courbe qui relie ses maximas et minimas joue un rôle sur la quantité d'ozone produite pour les mômes appareils et la môme quantité d'énerg'ie électrique. Ces faits sont encore peu éclaircis dans leur détail.
Capacité. — Nous étudierons ici rapidement la capacité électrique (C), notion utilisée plutôt dans l'électricité statique; (cette « capacité électrique » n'a rien h voir avec le facteur de capacité de Ténerg'ie électrique, la quantité d'électricité.) On entend sous ce nom le pouvoir absorbant d'un corps pour l'électricité et on déBnit la ca|>acité par le quotient Quantité d'électricité q
Potentiel
Pour des corps ayant des capacités différentes une même quantité d'électricité fait naître des pressions électriques différentes et pour des pressions ég-ales des quantités différentes d'électricité sont nécessaires.
L'unité est le Farad qui désigne la capacité d'un corps qui pour la quantité d'électricité 1 coulomb est porté au potentiel 1 volt.
La capacité d'un corps est indépendante de sa constitution intérieure, mais dépend au contraire de sa g-randeur^ de sa forme et du milieu qui l'entoure.
Quantités d'électricité positives et négatives. —
Nous avons jusqu'ici comparé le courant électrique à un cou-
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rant de liquide, et cette analogie est particulièrement utile au début et facilite la compréhension des phénomènes. En r^'alîi^^ comme nous l'avons déjà indiqué, les faits sont plus cornplîqués. Intercalons dans un circuit une solution de chlorure de cuivre comme nous Tavons déjà indiqué précédemment, nous remarquons sur Tune des lames de platine une précipitation de cuivre métallique, et àTautre lame un dégaê^^^ncnt de chlore. Si la séparation du cuivre éveille Tidéc " '^n déplacement par le courant électrique du cuivre dissous "*ns le liquide vers Tune des électrodes où il se dépose, le ^S'^g'ement de chlore à Tautre électrode donne à penser que ^Hlore présent dans le liquide a été déplacé dans la direc- '^ inverse. La constatation de ce mouvement de matière r ^ûxMe sous rinfluence du courant électrique nous amène *^€ltre que nous devons attribuer au courant électrique ^^ti "pas une seule direction comme pour le courant d'eau, -ït^a'is deux directions de sens contraires. Mais nous savons, d'après les premiers principes d'électricité statique, que nous avons à distinfjcuer deux sortes de quantités d'électricité, désignées par les noms de positive et de négative et de là résulte cette conclusion que le courant électrique consiste dans le mouvement simultané de quantités d'électricité positives dans un sens et de quantités d'électricité né^-atives dans le sens opposé ; c'est une conclusion qui sera justifiée par les recherches électro métriques que nous décrirons bientôt. Les particules de cuivre se meuvent toujours dans la direction de 1 électricité positive, et celles de chlore dans la direction do réleclricité négative.
L'énergie électrique montre donc ainsi des propriétés tout autres que Ténergie mécanique. Le produit volume X pression représente une quantité d'énergie, et pour le volume qui, dans ce produit, représente le facteur de capacité, nous ^^ connaissons qu'une espèce. Pour l'énergie électrique nous avons deux sortes de facteurs de capacité + 7 et — ^ "*^'s par celte relation que la réunion d'une quantité + </ et
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d*unc quantité égale — q donne 0. Nous devons nous accoutumer à penser d'une manière abstraite; nous ne devons pas exiger qu'une quantité d'électricité se représente à nous comme une chose palpable ainsi que la matière. D'ailleurs si nous réfléchissons bien nous trouvons que si l'expression matière nous paraît compréhensible nous ne devons pas trouver incompréhensible l'expression quantité d'électricité. D'abord savons- nous bien clairement ce que nous entendons par matière? Nous parlons de matière quand nous remarquons en un point déterminé un ensemble déterminé de propriétés. L'une d'entre elles est par exemple d'occuper un certain espace, c'est-à-dire correspond à l'existence d'une certaine quantité d'énergie de volume. Si nous comprimons la matière nous tendons à réduire son volume, il y a absorption de travail et c'est cela qucnousconstatons. Nous parlons également de l'existence de quantités d'électricité quand nous remarquons en un endroit un ensemble de propriétés déterminées. Ces propriétés sont cependant d'autre sorte que les précédentes. La quantité d'électricité ne remplit pas l'espace, et ne possède pas d'énergie de volume par exemple, et c'est pourquoi nous ne pouvons la toucher avec les mains (1). On demande fréquemment ce que nous devons nous représenter sous le nom de quantité d'électricité ; ou de quelle nature est l'électricité ; et on ne demande jamais : Quelle est la nature de la matière ?*Ccs deux questions sont également oiseuses. Les mots « matière 9 et « quantité d'électricité » ne sont rien de plus que des expressions globales pour une série de propriétés déterminées.
Frottons un bâton de cire à cacheter avec une étoffe de laine nous transformons du travail mécanique en énergie électrique.
(1) On doit cependant faire ici remarquer que Helmholtz et d'autres savants attribuent une structure atomique à l'électrieité et supposent l'existence de particules positivement ou négativement chargées. D'après cela on doit admettre deux nouveaux éléments pour ainsi dire dénués de masso l'électron positif et l'électron négatif.
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Mais toujours les deux corps, oussî bîen le frotteur que le frotté,se montrent électrisés r un néj^alivement, l'autre positivement. C'est une loi de la nature que toujours, quand de l'énergie électrique prend naissance, elle apparaît en deux points séparés de Tespace, points qui au resle peuvent être extraordinairement près Tun de l'autre ;cela dépend des deux facteurs de capacité présents. On parle ordinairement et nous l'avons aussi fait d'une quantité d'électricité q qui traverse un circuit et on désigne comme sens du courant la direction .dans laquelle les particules de cuivre se meuvent dans la solution. En fait à une quantité d'électricité positive qui se déplace dans un sens correspond toujours une certaine quantité d'électricité négative qui se déplace dans le sens contraire de telle manière qu'en tous les points du circuit la somme de ces deux quantités est constante. Le mouvement d'électricité positive dans une des directions est cependant équivalent au mouvement d'électricité négative dans la direction opposée, et nous sommes formellement autorisés et nous le faisons pour plus de simplicité, à ne parler que du transport de la quantité q d'électricité dans une direction, qui est celle du mouvement des particules de cuivre. Nous ne devons cependant jamais oublier que cette manière de s'exprimer ne correspond pas à la réalité des faits. Sans cela nous ne pourrions pas du tout comprendre par exemple les mesures électrométriques appliquées à un circuit que nous allons étudier maintenant.
Mesures électrométriques. — Nous connaissons pour la température facteur d'intensité de l'énergie thermique, une limite inférieure absolue — 273°. Il existe aussi pour la pression un semblable point à partir duquel nous commençons à compter; dans un espace vide règne la pression zéro. Par contre nous ne pouvons pas parler de vitesses absolues, mais seulement mesurer des vitesses relatives. Pour les mesures ordinaires nous égalons à zéro la vitesse de la terre.
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Quand nous disons par suite que un corps a la vitesse v cela veut dire que la différence entre sa vitesse absolue et celle de la terre en valeur absolue est égale à v. Il en est tout à fait de môme pour le facteur d'intensité de Ténerg'ie électrique. Celui-ci prend toujours la forme d'une différence puisque nous ne connaissons pas de point zéro à partir duquel nous puissions compter. On pose arbitrairement égale à zéro la tension existant à la surface de la terre. Si nous voulons amener au potentiel zéro un point d*un circuit, il nous suffit de réunir ce point par un bon conducteur avec la surface de la terre, et ainsi nous transformons pour ainsi dire ce point en une partie de cette surface même.
Les tensions électriques sont mesurées au moyen de Télectromètre. (Nous ne parlerons pas ici des méthodes galvanométriques). Il y en a une grande quantité de modèles qui sont sans intérêt pour nous; leur principe est toujours le même. Nous prenons, pour étudier le mode d'action de cet instrument, rélectromètrc bien connu à feuilles d'or. Nous le réunissons d'abord à la terre pour le mettre au potentiel zéro, les feuilles tombent ensemble. Mettons-le maintenant en relation avec un point dont la tension doit être mesurée ; il pénétrera dans réleclromètre de l'électricité soit positive, soit négative venant de ce point. Plus il en passe et plus la quantité d'énergie amenée sur les feuilles est grande, l'effet produit augmente et les feuilles s'écartent de plus en plus. La quantité d'énergie qui passe ainsi dépendant de la pression, l'écart des feuilles nousdonne une mesure de la tension. On peut maintenant graduer l'élcctromètre et y lire directement la pression électrique en volts.
Imaginons maintenant un circuit (de résistance suffisamment grande et égale en toutes les parties), possédant aux points A et B (fig. 10) une source d'énergie électrique de tension 2 volts, et mettons l'élcctromètre en rapport avec différents points du circuit pendantque nous réunissons tour à tour les •autres au sol. Réunissons d'abord au sol le milieu C par
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un conducteur,rélectromètre étant relié à A point de formation des quantités d'électricité positive, nous trouvons que l'éleclromètre se charge positivement' et montre une tension de 1 volt. Relié à B où prennent naissance des quantités d électricité négative, nous avons de nouveau Télectromètre chargé à un volt, mais négativement. Au point G Télectromètre ne montre aucune charge. Entre A et C et C et B nous pouvons avoir toutes les tensions entre et 1 volt, la chute est toujours proportionnelle à la résistance, seulemeat
dans le premier cas Télectromètre est toujours chargé positivement et dans le second toujours négativement. On obtient le môme résultatsi aucun pointn'cstréuni au sol, c'est-à-dire si le circuit est isolé. Si au contraire B est réuni à la terre, 1 elec- Iromètre se montre toujours chargé positivement. La tension s'élève en A à 2 volts, en G à 1 volt, en B elle est nulle, et entre ces points elle passe par tous les degrés intermédiaires. En réunissant A à la terre Télectromètre ne nous indique plus que de l'électricité négative et en B 2 volts, en G 1 volt et en A 0.
On voit que ces propriétés sont très claires, nous pouvons
nous en rendre compte encore mieux par une représentation graphique.
Représentons-nous le circuit précédemment décrit développé entre les points A et B et servant comme axe des abscisses d'un système de coordonnées. En chaque point particulier les ordonnées représentent les tensions correspondantes ; la ligne AB cllc-
Fig.ll.
30 NOTÏOWS FONDAMENTALES D'ÉLECTRICITÉ
môme représente le lien de la tension 0; les tensions correspondant à dès quantités d'électricité positive sont portées
vers le haut, celles correspondant aux quantités d'électricité négative vers le bas. D'après cette convention, les trois cas
Fig. 13.
précédents sont représentes g^raphiquement par les fig*. il, 12, 13.
Il est facile de voir que Ton obtiendra la distribution des tensions en menant simplement une parallèle à Taxe des abscisses par le point réuni à la terre.
A partir de la figure 12 nous obtenons par exemple aussitôt la fig-ure 11 en menant par C une parallèle à AB, et la fig-ure 13 en menant cette parallèle par A'. Nous avons en effet pour ces deux cas réuni d'abord G à la terre, ce qui l'amène par suite à la tension correspondante C' = 0, puis le point A ce qui fait tomber à la tension correspondante A*.
Il n'y a rien de changé en général s'il y a du travail fourni par le courant et par suite une chute brusque de potentiel en un point.
Il nous reste maintenant à indiquer une propriété caractéristique de l'énergie électrique. Soient deux sources égales
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d^énergie électrique réunissons le point orig-ine des quantités d'électricité négative (le pôle négatif) de Tune avec le pôle positif de Tautre. Nous obtenons maintenant un système ajantune force électromotrice double. Deux éléments Daniell par exemple réuni^ de cette manière, donnent une force électi*omotrice de 2,20 volts. Nous avons ici des propriétés toutes différentes de la température. Deux barres ayant une de leurs extrémités à 0, l'autre à 100° ne peuvent en aucune manière être réunies pour nous donner une différence de température de 200°. Au contraire, Ténergie électrique jouit de cetle propriété que quand une différence de potentiel existe entre deux points d*un conducteur elle ne change pas, si Ton amène l'un des poinbs à un potentiel quelconque, et par suite on peut atteindre des forces électromotrices aussi élevées qu'on le veut par la réunion de sources d'électricité. Si le pôle nég-atif d'un Daniell est réuni à la terre, le pôle positif a la tension -f-^^>10, réunissons le pôle négatif d'un second Daniell celui-ci se met à la môme tension et le pôle positif du second Daniell indique la tension 2^,2, etc.
Par la réunion en quantité de [«lusieurs éléments, c'est-àdire par la réunion entre eux des pôles de môme nature, on ne produit aucune élévation de la force électro motrice, mais bien une diminution de la résistance intérieure.
Maintenant que nous avons acquis les notions principales nécessaires pour comprendre ce qu'est le courant électrique nous pouvons aborder Télectrochimie elle-même. Nous donnerons maintenant un courtrésumé historique de l'électricité qui nous amènera bientôt à rélectrochimie, c'est-à-dire à notre sujet proprement dit. Nous renverrons le lecteur désireux de plus de détails à l'ouvrage de Ostwald, « Elektrochemic, ihre Geschichte und Lehre y> et aussi au « Handhuch der Elektrochemie (1) » qui paraît en ce moment.
(i) Uandbuch dev Elektrochemie , pai- Feli.v B. Alirens, Stuttgart,
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11 n'y a pas beaucoup plus de 2000 ans que les premiers phénomènes électriques ont été remarqués. Thaïes fit, parait^ il, Tobservation que rambreYiXcxTfov dans certaines conditions acquérait le pouvoir d'attirer des corps léfJTers tels que des parcelles de bois, de plume, etc. On trouva plus tard que d'autres corps partageaient cette propriété que Ton désigna alors comme une propriété semblable à celle de l'tjXExrpov d'où vint ensuite par abréviation l'adjectif électrique. Les phénomènes d'électricité atmosphérique ont été naturellement connus des anciens depuis un temps immémorial car l'orag-e et ce que nous nommons le feu Saint-Elme ne sont et n'étaient pas rares surtout dans les contrées méridionales ; on était cependant bien loin de considérer ces phénomènes comme électriques.
Nos connaissances électriques restèrent extrêmement incomplètes jusque il y a trois cents ans ; elles furent augmentées un peu d'abord par William (îilbert au commencement du xviie siècle. Il ajouta aux corps peu nombreux connus jusqu'alors pour devenir électriques par frottement un grand nombre d'autres substances, et montra que pour d'autres, comme les métaux cette faculté fait défaut. En même temps, il insista sur la nécessité du frottement pour rendre le corps éicctrisé. On prit depuis lors un plus grand intérêt à l'étude de l'électricité, on trouva notamment bientôt le moyen de
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produire des actions électriques plus fortes, et en 1773 Dufay énonça cette loi importante qu'il y avait deux électricités opposées qu'il distingua sous les noms d'électricité résineuse et d'électricité vitreuse.
Vers la fin du xviii^ siècle les connaissances s'étaient étendues de telle sorte qu'on reconnaissait cinq sortes d'électricité. L'unique source jusqu'à Franklin était le frottement, il V ajouta l'atmosphère. Une troisième source fut découverte par Wilke dans la solidification de substances fondues, il nomma cette électricité <( electricitas spontania ». Une quatrième source avait été trouvée dans réchauffement de la Tourmaline et une cinquième et dernière dans l'organisme des animaux vivants ; on avait reconnu avec certitude la propriété que possèdent les gymnotes, les torpilles et les silures de donner des secousses électriques.
Le siècle ne devait pas finir sans qu'on pût ajouter une source d'électricité plus étendue et beaucoup plus féconde à celles citées précédemment. En 1790 une tradition nous apprend que la femme de Aloisio Galvani, professeur de médecine à l'Université de Bologne, fit par hasard l'observation qu'une préparation de grenouille dont les nerfs cruraux étaient en contact avec la pointe d'un scalpel tressaillaient chaque fois que des étincelles étaient tirées d'une machine électrique qui se trouvait dans la pièce. Elle attira sur ce fait l'attention de son mari qui se mit a étudier ce nouveau phénomène avec d'autant plus d'empressement qu'il lui semblait vérifier son hypothèse de prédilection d'une électricité propre aux animaux. Au cours de ces recherches, le hasard fit que pour étudier l'action de l'électricité atmosphérique il suspendit à uu balcon de fer par les pattes des préparations de grenouilles contenant un fil métallique dans la moelle épinière. Le temps était serein et il n'y avait dans l'électricité atmosphérique aucun de ces changements qui eussent pu faire naître les phénomènes d'induction espérés. Fatigué de sa loofjue attente Galvani mit le fil qui pendait en-dessous en Le Blanc. — Éleclrocbiinie. 3
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contact avec le balcon ; il pensait que Télectricité venue du dehors et adhérente à Tani mal se décharg-erait ainsi peut-être plus facilement. En fait il observa alors de fréquentes secousses. Tout d*abord il rapporta encore ces secousses à Télectricité atmosphérique, mais plus tard, des recherches faites h l'intérieur de son laboratoire lui montrèrent qu'elles n^avaient aucune relation avec elle, et que les conditions déterminées étant conservées, il pouvait les provoquer dans n'importe quel lieu et à n'importe quel moment.
C'était une découverte de grande portée et comme il est donné rarement d'en faire. Ces secousses furent envisagées comme produites par l'électricité et la question se posa de savoir d'où venait l'électricité dans cette recherche ? Galvani répondit qu'elle venait de la préparation qu'il compara aune bouteille de Leyde chargée ; les muscles et les nerfs étaient les deux garnitures, et le conducteur métallique servait à opérer la décharge. De môme que les poissons électriques^ chaque organisme aurait été une source d'électricité, mais de force différente, et on pouvait dès lors espérer acquérir bientôt l'explication des conditions intimes de la vie.
Tout d'abord l'opinion de Galvani fut admise sans difficulté par les physiciens qui répétèrentnaturellement un grand nombre de fois ses expériences sensationnelles, et Volta qui déjà jouissait d'une réputation particulière l'admit aussi. Bientôt cependant il remarqua que les secousses, fortes si le conducteur métallique était constitué par deux métaux différents, étaient au contraire faibles ou cessaient complètement s'il n*y avait qu'un seul métal ; par des recherches plus précises il trouva qu'il se produisait toujours un courant électrique si on constituait un circuit avec deux métaux et un liquide. Par suite l'opinion de Galvani devenait insoutenable et Volta n'hésita plus que sur le point de savoir si on devait fixer le siège de l'électricité à l'endroit de contact des deux métaux ou au point de contact des deux métaux avec un liquide: la préparation même de grenouille humide n^étant autre
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chose qu'un électroscope sensible. Finalement Vol ta considéra le pomt de contact des métaux entré eux comme le sièg'e de raction électrique et re/çarda comme secondaires les actions résultant du contact entre le métal et le liquide ; il créa ainsi une manière de voir qui ré/j^-na seule sans conteste pendant de nombreuses années et dont on ne commence à se libérer que depuis peu.
Nous ajouterons ici que Vol ta distingua par la suite les conducteurs de la première classe et ceux de la seconde. Parmi les premiers 11 comptait les métaux, le charbon et quelques combinaisons naturelles, parmi les seconds les solutions aqueuses de toute nature. Cette distinction a été conservée dans ses parties essentielles. D'après les idées modernes nous pouvons définir les conducteurs de première classe comme ceux qui conduisent le courant sans donner lieu à un déplacement de matière pondérable, pendant que pour ceux de la seconde classe le passag'e du courant a lieu grâce à un déplacement de cette nature. Il est remarquable que la conductibilité décroît presque toujours quand la température s'élève pour les conducteurs de première classe (sauf le charbon) et croît presque toujours pour ceux delà deuxième. De plus fait expliqué d'ailleurs par la théorie électromagnétique de la lumière, les conducteurs métalliques sont complètement opaques même en couches minces, alors que les autres laissent toujours plus ou moins passer la lumière. Cette dernière propriété, notamment dans des cas douteux comme dans les oxydes, permet une facile distinction Pour les conducteurs de la première classe Volta établit déjà une série de tensions, c'est-à-dire les rangea de telle manière que quand deux d'entre eux étaient réunis d*une part par un conducteur de deuxième classe et de l'autre étaient en contact direct, le courant électrique traversant le liquide passait du terme le plus élevé dans la série au terme le moins élevé. Le courant était d'autant plus intense que les termes étaient plus éloignés l'un de l'autre dans la série.
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Après rétablissement decette série de tensions Ri tter fît une découverte fondamentale, qui, comme cela arrive souvent, n'obtint pas Tattention méritée ; il trouva que dans celte série les métaux se suivaient dans Tordre où ils se précipitent les uns les autres de leurs solutions. Zn, Cu , Ag tel est Tordre de la série de tension et le zinc précipite le cuivre de ses solutions, le zinc et le cuivre précipitent Targent des siennes. Il y avait là déjà une indication du rapport existant entre les propriétés chimiques et g^alvaniques, etcette découverte peut être considérée comme le commencement de Télectrochimie scientifique.
Un peu plus tard Volta donna la < Loi des tensions ». Elle exprime que entre deux métaux il existe toujours une tension invariable que le contact soit direct ou que ces métaux soient séparés par une série d'autres. De cette loi résulte Timpossibilité d'obtenir un courant électrique dans un circuit exclusivement métallique, car les tensions admises aux points de contact des métaux doivent dans un tel circuit se neutraliser exactement La loi des tensions d'après Volta ne s'applique pas aux conducteurs de la seconde classe ; deux métaux peuvent être réunis par un liquide conducteur, sans qu'il naisse pour ainsi dire de nouvelle tension puisqu'il n'y a que de très faibles tensions au point de contact de conducteurs de la première et de la seconde catég-orie. Dans un cir-
• . • . r . 1 ^ Zinc — Cuivre ^ i».
cu.ta.nsi dispose, par exemple : < ,^^j j^ conducteur> ' ""
leclricité doit passera peu près sous la même tension que celle existant entre le cuivre et le zinc. Aussi lon/^i^temps qu'on s'était occupé principalement de Télectricité de frottement on n'avait accordé qu'accessoirement de l'attention à l'action chimique des phénomènes électriques. Les quantités d'électricité dont on disposait étaient trop faibles pour pouvoir produire d'importantes actions chimiques. Cependant des faits isolés de cette nature étaient connus depuis le milieu du xviii® siècle : on savait que par l'étincelle électrique les métaux pouvaient
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être « revivifiés » de leurs oxydes, et on avait remarqué aussi quelair et d*autres g>az comme aussi l*eau pouvaient être transformés par le passag-e de Tétîncelle. Les actions chimiques du courant électrique furent étudiées d'une manière étendue seulement après que Volta eut construit sa pile. Celte dcrnièpc était constituée par des morceaux de zinc, des morceaux de cartons humectés autant que possible d'une solution saline et des morceaux d*arg'ent, placés alternativement les uns sur les autres dans Tordre indiqué. Au lieu du zinc et de l'argent on pouvait prendre aussi d'autres métaux ; avec les métaux choisis variait la force do la pile qui dépendait aussi d'ailleurs du nombre d'éléments dont elle se composait. Tous ceux qui étaient à môme de le faire se construisirent alors de semblables piles et tous les journaux scientifiques du commencement du xix* siècle sont pleins de descriptions d'expériences réalisées avec là pile. Il est remarquable que Volta même ne cita aucune des actions chimiques de sa pile quoique de ses recherches on doive conclure par exemple qu'il a dû observer la décomposition de l'eau. Il ne savait évidemment tirer aucun parti de ces phénomènes.
C'est ainsi que la découverte de la décomposition de l'eau par la pile fut réservée à d'autres ; en Tan 1800 Nicholson et Carlisle montrèrent que par le passage du courant dans Teau il apparaissait de l'hydrogène au fil relié à une extrémité de la pile et de l'oxygène à l'autre fil qui s'oxydait s'il n'était pas constitué par un métal noble. L'alcalinité du liquide au pôle où l'hydrogène se dég.igeait, et l'acidité à l'autre passèrent inaperçues.
Il est remarquable que dès cette époque (1802) des mesures précises sur la tension électroscopique d'une pile de Volta furent faites par Ermann, et restèrent fondamentales jusqu'à l'heure actuelle. Nous avons déjà vu une partie de ces résultats dans l'introduction, une autre peut être citée ici. Ermann intercalait dans le circuit un tube d'argent rempli d'eau ; à SCS extrémités étaient mastiqués deux morceaux de verre-
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traversés par les pôles de la batterie. En mettant en rapport avec un point quelconque du tube d'argpent rélectroscope, celui -ci, après fermeture de la pile de Volta, indiquait la présence d'électricité et Ërmann établit la loi importante suivante: La colonne dCeau qui se trouve dans Vappareil à gaz entre les deux fils de la batterie contient réellement pendant Vex-périence de V électricité. La variation delà tension électroscopique après l'introduction de la colonne de liquide a lieu comme nous l'avons vu p. 11 et suivantes. Il y a chute de potentiel seulement aux deux pôles puisque là il s'agit de
Fig. U.
travail absorbé. — Ërmann plaça ensuite des fils métalliques (fig. 14) entre les deux pôles et observa à leurs extrémités un dégagement de gaz et cela de telle manière que l'extrémité d'un fil d'où naissait de l'hydrogène était opposée justement à l'extrémité donnant de l'oxygène d'un autre. Le passage du courant avait lieu partie par l'eau, partie par les fils métalliques. Dans ce cas aussi la répartition des tensions élcclroscopiques du circuit avait lieu comme précédemment. Par une réunion convenable avec le sol nous pouvons faire que toute la colonne d'eau et les fils contenus indiquent seulement de l'électricité positive ou négative en toutes leurs parties, ou enfin qu'une partie de la colonne se montre positive -et l'autre négative (1).
(1) Ces observations communiquées d*abord par Ërmann que, par rinlroduclion de morceaux métalliques dans un liquide traversé par un courant une partie de celui-ci traverse le métal el produit ainsi une décomposition de Teau aux deux extrémités du morceau métallique, ont été récemment utilisées en pratique pour fondre des métaux sous l'eau. Le courant électrique traversant pour la plus grande partie le métal Téchaufle très fortement pendant que Teau n'est cependant que
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La formation séparée de Thydrog-ène et de Toxygène sur les deux conducteurs de la pile placés dansleau et la formation d*alcalî et d'acide causaient alors de grandes difficultés aux savants. Ces derniers corps prenaient-ils naissance par 'action de l'électricité sur Teau? La loi de la conservation de * "Matière n*était alors nullement connue en g'énéral, si bien ^" ^ne telle supposition n'avait à priori rien d*absurde mais fivait être soumise à Texpérience. Davy se consacra à ce tra- ^^" et montra par des recherches expérimentales remarqua- ^^ queTeau pure se décomposait par le courant en hydrogène . ^^J'K'ène et qu*on devait attribueraux impuretés la forma- ^ ^e base et d*acide. Il institua en outre quelques recherches * l^^'ïiement importantes sur le mouvement de la base et de Z*^*^ aux deux pôles, mouvement qui n*a trouvé son expli- ^ satisfaisante que dans ces dernières années, grâce ^ ^^ivelles théories. Nous rapporterons brièvement ces ^^nces parce qu'elles concernent des phénomènes qu'il \®^^0Vle de connaître; les chapitres suivants pourront en ^çjtifler l'explication. Il serait bon, pour le lecteur devenu faini lier avec les nouvelles théories, de chercher lui-même à ces recherches une explication sur les bases nouvellement acquises. Cette explication ne lui sera pas difficile, et il recon- , naîtra la fécondité des théories nouvelles.
Réunissons deux fils de platine avec le pôle positif et le pôle négatif d'une pile de Volta et plaçons leurs extrémités libres que nous désignerons comme positive ou négative *l'après le pôle correspondant, Tune dans un vase plein d'eau pure, l'autre dans un vase garni d'une solution de sulfate de potasse, les vases étant réunis par un siphon plein d'eau ; par le passage du courant l'acide apparaît au pôle positif et l'alcali au pôle négatif. La même chose a lieu si on prend trois vases, les deux extrêmes où plongenlles pôles contenant
M'Hlérément chaude puisqu'il se pro«luit une sorte de phénomène do calêfacUon; réchauffement direct de l'eau par le courant est faible.
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de Tcau et le vase intermédiaire la solution de snlfate. 11 semblerait donc que le pôle positif attire Tacide et le né/^atif la base et il se produit ainsi une décomposition du sel. Davj eut le désir compréhensible de suivre le déplacement de Talcali et de l'acide à partirdusol jusqu'aux pôles et se servit pour cela de papier de tournesol. A son g-rand étonncment il trouva que la rôaction alcaline ou acide apparaissait d'abord aux pôles et s'étendait g'raduellcmcnt ensuite à partir de là. Puisque l'alcali et l'acide peuvent émig-rer aux pôles sans ag'ir sur le papier de tournesol il est pos.sible, se dit Davy, qu'ils puissent traverser des corps pour lesquels ils aient de grandes affinités. Et en fait une solution alcaline concentrée placée sur le chemin de Tacide et une solution acide concentrée placée sur le chemin de la base n'empochent en aucunemanièrc l'apparition des deux corps aux pôles. Mais dans la solution alcaline on pouvait constater la présence d'un peu de Tacide employé et dans l'acide d'un peu de la base du sel utilise. Les affinités chimiques paraissaient donc au moins un peu masquées. En employant du sulfate de potasse et en plaçant une solution saturée de baryte surle chemin de l'acidesuUurique il yeut formation de .sulfate de baryte et il n'apparut d'acide sulfuriqueaupôle que long-temps après. L'affinitéchimique avait là complètement vaincu l'attraction électrique.
Bientôt après Davy couronna ses recherches expérimentales par la séparation des métaux alcalins de leurs hydrates et donna ainsi le principe de la fabrication actuelle du sodium métallique par le procédé Gastner; celui-ci consiste essentiellement à fondre la soude peu au-dessus de son point de fusion et à maintenir le sodium libéré à la cathode, écarté de Tanode par une fine toile métallique en fer. Les groupes hydroxyles libérés à l'anode fournissent de l'eau et de l'oxygène. Celui-ci se dégage en grande partie mais l'eau se dissout dans la masse et vient retransformer en soude à la cathode environ la moitié du sodium métallique ; le rendement ne dépasse donc jamais 50 0/0. Si la température est trop haute le
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^) ^^^ métallique se dissout aussi dans la masse fondue,
50Xy^
^^ ^^o de nouveau à Tanode et le rendement tombe finalc- ^„: ^ zéro. Les formules suivantes rendent compte de ce passe en marche normale
2NaOH = 2Na + 20H; 20H=0 + H«0 Na+H20 = H+NaOH
Berzélius commençait alors sa carrière. Dans un des premiers travaux qu'il entreprit en collaboration avec Hisinger il étudia l'action du courant électrique sur les solutions de différents corps minéraux et le résultat le plus essentiel fut rétablissement d^une théorie électrochimique qui rég"na sur toute la chimie pendant plusieurs dizaines d'années. Les différents atomes étaient d'après lui assimilables à un aimant dont les deux pôles, un électro-positif et l'autre électro-négatif seraient en contact l'un avec l'autre. Gomme l'un des pôles est ordinairement plus fort que l'autre, l'atome réagit comme unipolaire, électro-positivement ou négativement. De la valeur des charges dépend l'aptitude réactionnelle des éléments parliculiers. Les particules positivement chargées réagissent sur les négatives, les électricités de nom contraire s'équilibrent en partie et le composé obtenu est positif ou négatif au point de vue électrique suivant que l'un des éléments combinés possédait un excès d'électricité positive ou l'autre d'électricité négative. Pendant que la formation d'un composé à partir de ses éléments était ainsi expliquée, celle d'une combinaison double k partir de deux combinaisons si m pics l'était de même ; les deux électricités opposées qui étaient propres aux combinaisons devaient aussi se neutraliser en partie ou presque complètement. Un exemple fera comprendre cette manière de voir.
Un atome de potassium chargé positivement se combine *vcc un atome d'oxygène chargé négativement pour donner KO (les poids atomiques d'alors étaient difiFérentsdes nôtres) ;
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maïs comme le potassium possède plus d*élcctrîcité positive que Toxj'g'èDe de négative, le composé KO contient encore une certaine quantité d*électrîcité positive. Un atome négatif de soufre (i) se combine avec trois atomes négatifs d*oxjgène pour donner la combinaison SO^ qui du fait de sa charge résiduelle négative est chargée négativement. Ensuite KO et SO^ se combinent pour donner SO'KO qui possède encore une certaine quantité d'électricité positive. La formation du sel double KOS03-fAl«03(S03)3 s'explique maintenant immédiatement par la réunion des deux composants électriquement différents, le sulfate de potasse et le sulfate d'alumine.
Les phénomènes chimiques et électriques furent ainsi liés étroitement par la théorie que nous venons de voir et le dualisme s'introduisit ainsi dans la chimie minérale et par suite dans la chimie en général, la chimie anorganique étant alors presque seule connue. On regardait ainsi chaque combinaison comme composée de deux parties qui pouvaient être aussi chacune de leur côté constituées par deux composants. Quoiqu'il y eût encore beaucoup d'arbitraire dans cette théorie elle rendit cependant service au point de vue systématique jusqu'à ces derniers temps.
Les années qui suivirent ne présentent aucun progrès essentiel dans le domaine électrochimique. Cet arrêt fut compensé vers le milieu de 1830 par les brillantes découvertes de Faraday.
Quand Faraday se fut convaincu qu'il n'y a qu'une espèce d'électricité positive et négative toujours en état de produire les mômes effets, quelle que fût son origine, frottement ou pile de Volta, il chercha un rapport entre la quantité d'électricité passée dans un circuit et les effets chimiques et magnétiques
(1) Berzélius explique ce fait que deux corps ni^gatifs puissent réagir éncrgiquementrun sur l'autre en disant que le soufre outre sa charge négative prédominante possède une charge positive relativement grande qui peut neutraliser surOsamment la charge négative de l'orygène.
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produits par elle. Il se trouva que ces Irois grandeurs étaient proportionnelles entre elles.
11 trouva une seconde loi lorsqu'il compara les quantitésde corps décomposées par les mêmes quantités d'électricité. Cela se fait le plus simplement en intercalant dans un même circuit les électrolvtes à étudier. Le résultat fut que, indépendamment des concentrations des solutions, de leurs températures, de la g'randeur des électrodes et de toutes les autres circonstances, les quantités de corps séparées dans un même temps aux électrodes étaient dans le rapport de leurs équivalents chimiques. Intercalons ainsi, en employant des pôles de platine, une solution acide, une solution de mercure au minimum et une solution mercurique et mesurons les quantités d'hydrogène et de mercure séparées nous trouvons pour 1 gr. d'hydrogène dans la première solution, 200 gr. de mercure dans la seconde et 100 dans la troisième ; les quantités de mercure séparées sont entre elles comme 2 et i, rapport correspondant aux différentes atomicités. Ce fait a son importance technique ; la même quantité de courant précipite dans une solution de CuCl^ moitié moins de cuivre que dans une dissolution de Cu^Gl' dans le chlorure de sodium ; celte dissolution cuivreuse serait préférée à la première pour la préparation électroly tique du cuivre s'il n'y avait des difficultés dues à des circonstances particulières. La loi de Faraday s'est montrée par la suite rigoureusement exacte aussi bien pour ce qui concerne la proportionalité entre les quantités d'électricité passées et celles de corps décomposées, que pour l'équivalence chimique de ces quantités décomposées entre elles. Il n'y a pas à l'heure présente de base permettant de douter de sa rigueur dans aucun cas. Pour décomposer un gramme-équivalent d'un corps conducteur quelconque il faut faire passer d'après les mesures les plus récentes 96580 coulombs; ce nombre de coulombs représente d'après cela l'unité électrochimique de quantité d'électricité que nous désignerons plus lard à l'occasion par F. Cette quantité F décompose
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ainsi dans une solution d'azotate d'argent 169,97 d'azotate' d'ar/^ent. Un coulomb dans une seconde séparera ainsi.
j n'y Qo
^^ ' = 0,0011175 gr. d'argent (1). Nous voyons ainsi que de
grandes quantités d'électricité sont mises en mouvement avec de faibles masses et il est intéressant de rappeler que avec la même quantité d'électricité 100 coulombs qui sépare seulement 0,111 d'argent ou moins de gr., 001 d'hydrogène on pourrait charger à refus un condensateur à air dont les dimensions s'exprimeraient en kilomètres carrés.
La loi de Faraday souleva dès sa publication de fortes objections. Les idées que nous avons actuellement sur les principes fondamentaux de l'électricité étaient encore peu claires, Faraday même n'était pas encore parvenu à une précision complète, et on confondait la quantité d'électricité, et l'énergie électrique. La loi de Faraday ne se rapporte en effet qu'à la quantité d'électricité. Elle exprime que quand des quantités égales d'électricité sont passées dans un circuit des quantités chimiquement c'quivalentes des différents corps sont séparées mais elle ne dit rien sur l'énergie électrique nécessaire à la séparation.
Berzélius comprenait cette loi et c'était la conception générale, de la manière suivante : pour lui la décomposition de quantités chimiquement équivalentes de différents corps exigeait la môme dépense d'énergie.
Cette manière de comprendre la loi au début la fit apparaître un peu comme quelque chose d'impossible, puisque la cohésion des différentes parties séparées par le courant dans les divers corps ne pouvait être la même.
Nous devons aussi à Faraday la nomenclature éleclrochimique. D'après des vues théoriques résultant des observations faites et dont nous parlerons bientôt, on admit qu'il y avait
(1) La table qui termine le volume contient ces nombres pour beaucoup d'autres métaux, etc.
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ua mouvement dénature pondérable pendant le passage d'un courant dans un liquide conducteur. Faraday nomme ions ces particules pondérables en mouvement ; celles qui se déplaçaient dans la direction de Télectricité positive reçurent le nom 4e cations et les autres d'anions. Faraday donna le nom dYlectroljtes aux corps qui conduisent le courant de cette manière, c'est-à-dire aux conducteurs de deuxième espèce ; le processus lui-même prit le nom d'électrolyse. Il appela électrodes les points de contact entre les conducteurs de la première et de la seconde espèce; Tendroit vers lequel vont les cations fut la cathode, celui vers lequel vont les anions Vanode, A l'avenir nous utiliserons ces désignations.
Conceptions diverses sur le processus électrocbimique. — Les premiers expérimentateurs qui observèrent la décomposition de l'eau par le courant cherchèrent, bien entendu, une explication à l'apparition simultanéedc l'oxygène et de l'hydrogène aux deux électrodes. La première théorie îjrênérale fut donnée par Grotthus (1804). Pour lui. par l'existence d'un courant électrique l'une des électrodes se charge négativement, l'autre positivement, et sous son influence, la molécule d'eau (HO dans l'ancienne formule) se polarise, c'est-à-dire que l'atome d'hydrogène devient positif et celui d'oxygène négatif. Les électrodes exercent maintenant sur les particules d'hydrogène et d'oxygène une attraction ou une
\ee
Fig. 15.
répulsion et les molécules d'eau qui se trouvent entre elles se rangent de telle manière que le c6té hydrogène s'oriente vers l'électrode négative et le côté oxygène vers la positive (fig. 15).
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Si la force électromotrice et par suite la charge des électrodes est suffisante, Toxyg-ène et Thydrogène des molécules d*eau extrêmes seront mis en liberté simultanément, elles neutraliseront leur charjs^e électrique avec celle de Féleclrode qui est de signe contraire, et se dégageront à Tétat de gaz hydrogène et oxygène électriquement neutre. Les particules d'hy<irogène ou d'oxygène des deux molécules extrêmes demeurées libres se combinent aussitôt avec les particiiles d'oxygène et d'hydrogène des molécules d'eau les plus voisines qui sont ainsi décomposées, et cette combinaison et décomposition alternante se propage à travers toute la série des molécules d'eau. Les nouvelles molécules d'eau ainsi formées subissent toutes une rotation, pour remettre en face les unes des autres les électrodes et les particules chargées d'électricités opposées, puis le phénomène se continue de la manière indiquée.
Le monde scientifique se contenta de cette explication pendant plusieurs dizaines d'années. Une autre question dont bientôt on s'occupa en détail fut la suivante : dans une solution est-ce l'eau ou le corps dissous qui agissent pour le passage du courant? Les opinions étaient partagées; ordinairement on parlait d' « eau qu'on avait rendue meilleure conductrice par l'adjonction d'acide sulfurique, par exemple » sans cependant attacher à cela une autre idée que de rendre compte d'une observation expérimentale. Il y eut bientôt aussi discussion pour savoir lequel des ions du corps dissous devait être considéré comme positif ou comme négatif.
Berzélius avait émis l'opinion non douteuse que dans le sulfate de soude par exemple NaO.S0•^ NaO était Tion positif et SO^ le négatif; ces ions étaient amenés aux électrodes et y formaient de Talcali et de l'acide par fixation d'eau. Plus tard des voix s'élevèrent pour désigner Na comme ion positif et SO* comme ion née^alif.
Ces deux questions furent résolues par une recherche de Danicll qui ne doit d'ailleurs être considérée comme probante qu'au point de vue des opinions d'alors. Il électrolysa
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du sulfate de soude, en intercalant en même temps dans le circuit de racldesulfuriquc étendu et trouva que les quantités d'hvdrogène et d'oxygène séparées des deux électrolytes étaient égales. Il trouva ensuite que les quantités de base et d*acide produites aux électrodes étaient équivalentes aux quantités précédentes. L'opinion de Berzélius fut ainsi montrée inexacte. D'après lui, conformément à l'opinion précédente, le sel aurait été décomposé par électrolyse en base et acide en même temps qu'une quantité équivalente d'eau en hydrogène et oxygène, une double action électrolytique aurait dû avoir lieu, ce qui est contraire à la loi de Faraday. Daniell donna l'explication suivante d'accord avec la loi : Na doit être regardé comme Tion positif, SO* comme Tion négatif ; ces ions se déchargent aux électrodes et agissent maintenant sur l'eau en dégageant de l'hydrogène ou de l'oxygrène et en formant Talcali et l'acide. Les quantités d'alcali et d'acide doivent alors être égales aux quantités de gaz et ces dernières égales à celles séparées de l'acicJe sulfurique étendu. C'était le sel seul qui permettait le passage du courant, l'hydrogène et l'oxygène ne devaient être que secondaires car si l'eau avait pris une part quelconque à laconductibilité, les quantités de gaz séparées n'auraient pu être équivalentes aux quantités de base et d 'acide fournies; ces dernières auraient dû être plus petites.
Des recherches ultérieures de Hittorf et Kohlrausch vérifièrent les vues de Daniell. Par suite les métaux et les radicaux qui peuvent leur être assimilés. H', K', Na*, Ag', Hg", Hg'\Fe",Fe***,AzH*',AzH3(GH3)' etc., sont désignés comme ions positifs et les restes des molécules des composés conducteurs OH', Az03', Cr, Br', T, Fe Cy6"", Fc Cy^" (1), etc., comme ions négatifs.
Nous voyons que à côté d'ions d'un seul et même métal de
(1) Le point à droite en haut représente d'après Ostwald une charge positive et le petit trait une charge négative.
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valeurs difFcrentcs se présentent aussi des ions isomères négatifs ayant la même propriété tels que Tion trivalcntFe (Cy)^'" du ferro-cyanure de potassium et l'ion tétravalent Fe (Cv)^"" du ferricjanure. La conductibilité existe donc ^râce aux corps dissous et non à Teau. Les prog'rès ultérieurs firent graduellement reconnaître les imperfections de la théorie de Grotthus. D'après elle, en efiFet, la décomposition des molécules et par suite le passage du courant n'auraient lieu qu'à partir d'une force électromotrice déterminée; en réalité, on trouva que dans des conditions expérimentales appropriées, en évitant notamment la polarisation comme cela a lieu par exemple dans le dispositif argre?îf, azotate d'argent^ argent, le courant passait môme sous une force électromotrice extrôniement faible ; en d'autres termes, la loi de Ohm était valable pour le phénomène de pure conductibilité électrique déjà pour les différences de potentiel les plus faibles. Pour faire mieux ressortir l'incompatibilité de ces résultats expérimentaux avec la théorie de Grotthus, nous donnerons l'explication suivante.
Imag^inons-nous une série horizontale de points et en chacun d'eux une sphère maintenue là par une force déterminée X ; nous ne pourrons déplacer ces sphères de telle manière que l'une quelconque remplace celle qui la précède que si dans la direction horizontale il existe une force ag-issant sur ces sphères suffisante au moins pour vaincre la force x ; seulement alors nous pourrons, en provoquante renouvellement des sphères, obtenir un « courant » durable. L'analog-ic avec la théorie de Grotthus saule aux veux.
Clausius fut le premier qui montra cette contradiction avec l'expérience. Il montrait (en se basant sur les données acquises expérimentalement) « que toute hypothèse est en contradiction avec la loi de Ohm, si elle admet que l'état actuel d'une solution électrolytique est un état d'équilibre dans lequel chaque partie positive de molécule est solidement liée à une néc^ativc,etsicllecxif^ccnsuite uneccrtaine force pourfaire
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passer le liquide de cet état d'équilibre dans un autre équivalent du premier dans sa partie essentielle et n'en différant <{Qe parce que un certain nombre de particules positives sont liées avec des particules nég-atives différentes des précédentes », La conséquence rigoureuse de ce qui précède eût été d'admettre que les ions étaient libres de se mouvoir dans le liquide et indépendants les uns des autres. Les conceptions chimiques d'alors empêchèrent Clausius d'arriver à cette conclusion etil prit un moyen terme. Il se représenta les particules positives et négatives comme n'étant pas solidement liées entre elles, mais dans un état d'oscillation. Les oscillations pouvaient alors être si rapides que la particule positive d'une molécule se trouvât vis-à-vis de la particule négative de la molécule voisine dans une position plus avantageuse telle que ces deux particules continuaient à vibrer ensemble et les particules devenues libres maintenant se trouvant bientôt dans une position favorable vis-à-vis de particules de signes contraires aux leurs se liaient à elles, etc., etc. ; il résultait de ceci un échange perpétuel entre les particules positives et négatives des différentes molécules. (Qu'une force électrique vînt à agir maintenant dans le liquide, cet échange et cette oscillation continuelles des particules chargées ne se fera plus au hasard comme précédemment mais seront alors facilitées et par suite rendues plus fréquentes des décompositions telles que les parties de molécules puissent en même temps suivre dans leurs mouvements la direction de la force électrique. Si on considère une section normale à l'action de la force, il est évident que maintenant les parties positives de molécules traverseront cetts section dans la direction positive en plus grand nombre que dans la direction inverse, et de même qu'il passera plus de particules négatives dans le sens négatif que dans le sens positif. Comme pour chaque espèce de partie de molécule deux passages en sens inverses se compensent on pourra dire qu'un certain nombre de particules positives traversent dans le sens positif et un certain nombre Le Blanc. — Électrochiiuie. 4
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de né|°patives dans le sens négatif et que ces deux mouvements de particules électriquement chargées forment le courant galvanique dans le liquide. Nous voyons ainsi que, à rencontre de la théorie de Grotthus celle de Clausius ne comporte aucune décomposition des molécules par le courant, mais seulement une régularisation et une accélération du mouvement des particules chargées vers l'électrode chargée de signe contraire.
Cette théorie fut admise en général et conservée jusque dans ces derniers temps. A peu près à ce moment commencèrent les travaux de Hittorf sur la migration des ions et un peu plus tard ceux de Kohlrausch sur la conductibilité. Notre connaissance du phénomène électro4j'tique s'enrichit alors considérablement et en s'appuyantsurces nouvelles conquêtes Arrhénius en 1887 remplaça la théorie de Clausius par sa théorie des ions libres.
Relation entre l'énergie chimique et l'énergie électrique. — Lorsque Volta attribuait comme lieu de naissance à 1 énergie électrique le point de contact entre les métaux (v. p. 35) la loi de conservation de l'Energie n'était pas encore établie et il ne concevait nullement que l'énergie du courant électrique ne pouvait prendre naissance qu'au dépens d'une autre sorte d'énergie. 11 tenait pour possible l'existence d'un mouvement perpétuel et pensait que l'on pourrait peutêtre trouver un dispositiffournissant des quantités infinies d'énergie électrique sans nécessiter aucune dépense. Mais devant le principe de la conservation de l'Energie, découvert au milieu du siècle dernier, la conception de Volta dut être modifiée. Les réactions chimiques qui se passent entre métal et liquide étaient précédemment considérées comme phénomènes accessoires du courant électrique ; on démontra qu'elles en étaient la cause grâce à l'énergie nécessaire qu elles fournissaient. Il était néanmoins remarquable de conserver comme siège de la force élcclro motrice le point de contact des deux
métaux. Il n'est cependant pas naturel, sans raisons spéciales, de rapporter la formation du courant électrique aux réactions qui ont lieu aux électrodes, et de placer en un autre point le sièg'e de la force électromotrice ; nous pourrions tout aussi bien admettre que s'il y a de la chaleur dégagée en un point d'un circuit, l'augmentation de température correspondante ait lieu en un autre point.
Admettre que l'endroit où l'énergie électrique se produit est aussi le siège de la chute de potentiel est l'hypothèse la plus simple et par suite la seule justifiée tant que rien n'en démontre l'inexactitude. En fait avec elle nous pourrons sans objection représenter les faits et-aujourd'hui nous faisons naître la force électromotrice des éléments galvaniques principalement des deux chutes de potentiel existants aux points de contact des deux électrodes et du liquide.
On a reconnu, nous l'avons dit, que l'énergie électrique doit son origine aux réactions qui se passent dans l'élément, mais d'après le principe de la conservation de l'Energie il faut encore répondre à la question de savoir si l'énergie chimique de CCS réactions, mesurée par la tonalité thermique, se transforme complètement en énergie électrique ? L'élément Daniell consiste en zinc, sulfate de zinc, sulfate de cuivre, cuivre et pendant son fonctionnement le zinc se dissout tandis qu'il se précipite du cuivre. La tonalité thermique correspondant à cette réaction est connue grâce aux mesures thermochimiques et s'élève pour un équivalent gramme des deux corps à 25050 cal.
CuSO*. A<ï +Zn = ZnS04. Ag+Gu+ 2.25050 cal.
Si cette réaction ne fournit que de l'énergie électrique la quantité de cette dernière doit correspondre à ces 25050 cal. Nous pouvons facilement obtenir Ténergie réelle produite par l'élément. Pour un équivalent gramme de cuivre précipité la quantité d'électricité F est passée dans le circuit. Cette quan-
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tité d'électricité entre toujours en mouvement dès que un équivalent gramme d'un corps quelconque s*est dissous ou précipité. Nous pouvons mesurer la force électromotrice tc de l'élément en volt. Or nous savons que le produit i volt X * coulomb = 0,2394 cal. Il nous suffit donc pour exprimer en calories la quantité d'énergie représentée à l'aide des unités électriques volt X coulomb, de multiplier le nombre obtenu par 0,2394. L'énergie électrique produite par notre élément est donc
0,2394. F. ir cal.
l'énergie chimique donnée par la tonalité thermique étant 25050 cal. De l'égalité de ces deux expressions résulte que
0,2394 F. TU = 25050 25050 . ^^^ , '' ^ = 23ïïï=''^^""''
Expérimentalement on a trouvé à peu près cette valeur et on en conclut que Ténergie chimique se transforme complètement en énergie électrique. Des recherches ultérieures sur d'autres éléments donnèrent des résultats moins satisfaisants. La question fut résolue il y a seulement vingt ans par les recherches expérimentales et théoriques de W. Gibbs« F. Braun, H. V. Helmholtz; ils montrèrent que en général il existe une différence entre Ténergie chimique et électrique, c'est-à-dire qu'il }' a en môme temps absorption ou production de chaleur.
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Les recherches électrochimiques prirent un essor inattendu grâce à la théorie proposée par Arrhénius en 1887. Elle relia tlw faits jusqu'alors sans relations apparentes et se montra une aide inestimable pour de nouvelles découvertes. L'électrochimie scientifique actuelle est basée sur cette théorie. Nous allons maintenant parcourir l'histoire de sa formation et nous verrons alors quel est Tétat actuel de Télectrochimie, ainsi qu'elle apparaît à la lumière de ces nouvelles conceptions.
En juin 4887 parut dans le premier volume du Zeitschrift fur phjsikalische Ghemie, nouvellement fondé, une communication de J. H. Van't Hoff intitulée c Le rôle de la pression osmolique dans l'analog^ie entre les gaz et les solutions », publication dans laquelle théoriquement aussi bien qu'expérimentalement il était démontré que les lois de Boyle et Gay- Lussac appliquées aux solutions étendues conservaient leur valeur. Ensuite fut formulée cette g-énéralisation extraordinairement importante de la loi d'Avogadro : « Pour la môme pression osmotique et la môme température des volumes égaux <les solutions les plus différentes contiennent le môme nombre de molécules, et ce nombre est le môme qui dans les mêmes conditions de température et de pression est contenu dans le même volume d'un gaz. »
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Quant à ce que nous devons entendre sous le nom de pression osmotique, Texpérience suivante nous l'indique clairement. Dans un vase plein d'eau introduisons un tube ouvert à la partie supérieure, fermé en bas par une paroi dite. semiperméable, et dans lequel nous avons mis, par exemple, une solution de sucre de telle manière que le niveau soit le même dans les deux vases. La paroi semi-perméable s'obtient en plaçant par exemple un peu d'une solution de sulfate de cuivre dans le tube de verre fermé avec un papier parchemin ou une petite plaque pofeuse, et en le plong-eant dans une solution de ferrocjanure ; les deux liquides remplissent avec le précipité de ferrocjanure de cuivre résultant de leur contact les pores du corps interposé entre eux et produisent ainsi la membrane cherchée, qui après lavag-e est prête pour un usag'e quelconque.
Une telle membrane semi-perméable, ainsi que son nom l'indique, permet le passag-e au solvant, ici l'eau, mais pas au corps dissous, le sucre. Nous observons maintenant que la colonne de liquide commence à monter dans le tube Teau du vase pénétrant à travers la membrane. Si nous voulons empêcher cette élévation, nous devons exercer sur la surface de la colonne une pression. Cette pression, qui maintient la colonne dans sa position initiale, nous indique la pression osmotique et elle joue pour le corps dissous le même rôle que la pression gazeuse. L'état d'un g-az est rég-lé par l'équation pv = RT, expression simultanée du principe d'Avogadro et de la loi de Boyle et Gav-Lussac, v désigne le volume en cm*, qui contient une molécule gramme du gaz soi/s la pression p (en grammes par cm* de surface), T la température absolue et R
pv une constante. L'expression — a pour tous les gaz (parfaits)
toujours la môme valeur constante, indépendante de leur dilution et de leur nature, valeur désignée par R. Cette expression est une donnée purement expérimentale à laquelle d'ailleurs on est parvenu par des moyens détournés. On
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obtient toujours R si on multiplie le volume moléculaire d'un gaz quelconque par la pression correspondante, et si on divise le produit par la température absolue.
Avec les unités indiquées précédemment R possède la valeur 84800. Cette équation d'état s'applique aux corps dissous. PfefFer trouva pour une solution de sucre à 1 0/0 à 6",8 une pression osmotique de 50,5 cm deHg", P = 50,6X^3.59 gr. Pour iOO cm' de solution à très peu près il y a 1 gr, de sucre, par suite ilyen a342 (=poidsmol. du sucre) g-rammes dans 34200cm', et 34200 nous donne alors Vie volume moléculaire.
PV
T était ég-al à 279,8. Par suite -=- pour la solution de sucre
^^ — i%8 "^ ^^" chifFres ronds) ; aux
erreurs d'expériences près, c'est la valeur de R pour les gaz. Ceci démontre que, la pression osmotiquc de la solution de sucre est égale à la pression qu'exercerait le sucre, s'il était pj'éseiità l'état gazeux dans le môme volume.
Maintenant que nous connaissons le phénomène de lapres-
S'on osmotique et les lois auxquelles elle est soumise, il esta
'ï*evrai superflu de se faire une idée particulière sur la nature
"^e de cette pre.ssion. Cependant comme nous aurons bcau-
y^^ en tenir compte et comme beaucoup de notions nou-
^^ cl « même nature ne deviendront pour ainsi dire faciles
% ^^^^"voir que si elles sont rapprochées de ses phénomènes
*^^\% ««^'■T-s, nous nous ferons l'idée hypothétique suivante de
Soi <: xjne solution de sucre dans un tube solidement fermé isa r^^^r^lie inférieure, nous ne pouvons plus constater la presîîioo <=>^ «uotique. A la surface de l'eau s'exerce cependant une pi^aa c:»:b-| dirigée vers l'intérieur, c'est la pression dite interne, qui *^^t-^int, et môme dépasse, une valeur de 1000 atmosph^^"^^ (1); dans la solution à 1 0/0 de sucre à cette pression
v^ '-^^s faits expérimentaux sur lesquels nous ne pouvons insister
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dirigée vers Tintérieur n*esl opposée qu'une pression d*une fraction d'atmosphère dirig-ée vers l'extérieur, cette dernière provient justement du sucre qui se comporte dans le volume d'eau comme un ^az dans un espace clos. Même pour les dissolutions les plus concentrées la pression sur la surface de la solution due au corps dissous reste très inférieure à la pression interne, de telle manière qu'il subsiste toujours une pression de plusieurs centaines d'atmosphères dirijsç'éc vers l'intérieur. D'après cela on comprend que le vase contenant la solution ne peut être brifté par la pression osmotique, puisque, en dehors du poids du liquide aucune pression ne s'exerce sur les parois.
Nous pouvons cependant faire apparaître la pression osmotique aussitôt que nous utilisons une membrane semi-perméable. Fermons le tube à la partie inférieure par une membrane de cette nature et plaçons-le dans de l'eau pure; l'eau entrera dans la solution de sucre. En effet, dans la solution partout où il y a une couche superficielle, la pression interne a et la pression inverse h du sucre dissous dirig-ée vers l'extérieur deviennent agissantes, alors que dans l'eau pure existe seulement a. Sur la membrane semi-perméable du côté de la solution s'exerce seulement la pression b, puisque la membrane étant perméable à l'eau, il n'y a là aucune surface et par suite aucune pression intérieure. La solution tend donc par suite vis-à-vis de l'eau pure à s'étendre et le peut dans ce cas puisque l'eau peut passer à travers la membrane Nous voyons ainsi la nécessité d'une membrane semi-perméable pour que la pression osmotique puisse se manifester, et on définit ainsi la pression osmotique comme celle exercée sur cette membrane. Le phénomène d'ascension de l'eau dans le tube sera peut-être encore plus compréhensible si nous nous rappelions ici l'action de la pompe à air. Dans le
conduisent à admettre cette pression. Ostwald, Allgcm. Chem., 2« ôilition, vol. 1, 538.
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tube jçarnî de la membrane plaçons aussi de l'eau pure, nous pourrons cependant amener la colonne de liquide à s'élever si nous diminuons la pression atmosphérique qui s'exerce sur elle. Par là nous diminuons la pression s'cxerçant sur la surface de l'extérieur vers l'intérieur; par la dissolution du sucre nous produisons une pression sur la surface dirigée de Pinlérieur vers l'extérieur; dans l'un comme dans l'autre cas le résultat doit être le même et c'est en fait ce qui a lieu (1).
Dès cette époque Van't Hoff avait insisté sur cette profonde analog'ie entre les g-az et les solutions étendues. Il put en outre déduire des lois de la pression osmotique des lois analogues pour des faits en apparence sans rapport avec elle, notamment pour l'influence des corps dissous sur la tension de vapeur et le point de cong-élation des solutions. Ces lois trouvées déjà empiriquement, principalement par Raoult, exprimaient que l'abaissement de tension ou celui du point de congélation d'un solvant par un corps dissous était proportionnel à la concentration et était le môme pour des solutions équimoléculaires, c'est-à-dire, telles que des quantités égales de solvant contenaient des quantités de corps dissous proportionnelles aux poids moléculaires. Celait là l'occasion offerte de faire un progrès essentiel dans la connaissance de l'état de la matière et notamment aussi de répondre d'une manière commode pour les composés solubles à la question de grandeur moléculaire, résolue seulement jusqu'alors pour les corps volatils.
Une grosse difficulté se montrait cependant et jetait une ombre regrettable sur la théorie des dissolutions si lumineuse sans cela. Presque tous les acides dissous dans l'eau, les bases et les sels donnaient, d'après la pression osmotique, la tension de vapeur ou le point de congélation, des poids
(i) Voyez pour une définition plus précise delà pression osmotique, Wanck, Zeitscbr. f. physik. Chem. 52, p. 584, 1903.
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moléculaires d'accord entre eux mais notablement plus petits que ceux que faisaient prévoir les densités de vapeur ou les propriétés chimiques ou en d'autres termes fournissaient en admettant un poids moléculaire normal, des pressions osmotiques et des abaissements du point de conf^élation trop élevés.
Il II y a pas encore bien long'temps que la théorie moléculaire s'était trouvée en semblable position vis-à-vis des densités de vapeurs anormales. En hésitant, on s'était décidé à admettre une dissociation, manière de voir qui actuellement paraît à tous justifiée. Evidemment de là à admettre une telle dissociation dans les solutions, il ny avait pas loin et le physicien Planck, conduit par des considérations thermodynamiques, arriva sans hésiter à cette conclusion ; mais l'adhésion des chimistes n'eut pas lieu. — Il paraissait en efiFct absurde que des corps comme le chlorure de potassium que Ton croyait réunis par les plus fortes affinités puissent être scindés en chlore d'une part, et de l'autre en potassium métal qui brûle avec flamme au contact de l'eau. L'hypothèse d'une dissociation paraissait aussi en désaccord avec le principe de la conservation de l'Encrg-ie : des éléments qui s'étaient combinés avec un dégagement de chaleur considérable se séparaient en effet maintenant pour ainsi dire d'eux-mêmes.
Avant de conclure à une transformation aussi profonde des idées sur la constitution de cette classe importante de corps, CCS objections devaient être éliminées et il fallait réunir une grande quantité de preuves expérimentales. G'està Arrhénius que nous les devons.
Déjà dans un travail plus ancien sur la conductibilité des élcctrolytes Arrhénius avait distingué deux sortes de molécules et admis qu'une seule, les molécules actives, prenaient part à la conductibilité, les autres étant inactives. Il fit ressortir que vraisemblablement dans les solutions très étendues toutes les molécules inactives d'un corps se changeaient en molécules actives. Sous le nom de coefficient d'activité il
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comprenait le rapport entre le nombre des molécules actives et la somme des molécules actives et inactives. Pour une dilution infinie ce coefficient d'activité devait par suite égaler Tunité. Pour les dilutions moindres il était plus faible et devait être posé égal au rapport entre la conductibilité équivalente (nous verrons plus tard ce qu'il faut entendre par là) et sa limite supérieure correspondant à une dilution infinie. Mais la question de savoir quelle était la différence entre les molécules actives et inactives resta non tranchée.
Seulement après l'apparition du travail de Van't Hoff cité précédemment, Arrhéniusdans son travail sur la dissociation des corps dissous dans Teau, par comparaison des propriétés des électroljtes au point de vue de leur abaissement du point de congélation et de leur conductibilité, put donner à cette question une réponse inattendue et probante par l'hypothèse de la dissociation électrolytique.
Comme on Ta déjà remarqué, toute une série de corps, par exemple NaCl, donnait des abaissements du point de congélation trop élevés. Pendant qu'une molécule gramme de sucre dissoute dans 10 litres d'eau présentait un abaissement de 0**,185 une solution de NaCl fournissait une valeur presque double. En admettant que la loi de Yan't Hoff demeure applicable à ce cas, et que le NaCl se scinde en particules Na et Cl qui causent la valeur trop forte trouvée, on peut facilement calculer quelle fraction de gramme molécule est dissociée en ces deux parties. Si l'on désigne par i le rapport entre l'abaissement observé et la valeur que Ton devait obtenir, si la substance était normale, par k le nombre de particules en lequel chaque molécule se scinde (pour NaCl fe== 2, pour MgCl* A; = 3, etc.), et par a le degré de dissociation, c'est-à-dire le nombre des molécules dissociées divisé par leur nombre total, on a :
et
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Arrhénius calculace degré de dissociation, ou plutôt comme il l'appela désormais ce coefficient (T activité , au moyen des déterminations des points de cong^élation d'un grand nombre de substances, et le trouva en bon accord avec les valeurs que lui avaient fournies les déterminations de conductibilité. Seuls conduisaient sensiblement les corps pour lesquels i était plus grand que i, c'esl-à-dire qui étaient en partie dissociés ; par suite la conductibilité ne pouvait résulter que de cette partie même et Arrhénius pour ce fait attribua aux particules des charg-es électriques et les nomma « Ions ».
Il ne manqua pas d'indiquer dès cette époque combien cette conception des ions libres jetterait de lumière sur toute une série de faits chimiques et physiques.
Il ne s'ag-it pas, comme nous voyons, d'une dissociation comparable à celle du sel ammoniac en vapeur. Les produits de dissociation en solution contiennent des charg-es électriques ; il prend naissance autant d'électricité négative que de positive. On peut maintenant se demander d'où viennent soudain ces quantités d'électricité. Elles paraissent bien en effet venir de rien.
Il nous paraît cependant qu'il n'est pas difficile de donner à cela une réponse satisfaisante. Considérons du sodium métallique et de l'iode métallique, si on peut s'exprimer ainsi, ils possèdent une certaine quantité d'énergie sous forme d'énergie chimique ou d'énergie interne ; le dégagement do chaleur résultant de leur réunion pour former l'iodure de sodium montre qu'une certaine quantité d'énergie est partie. Le composé iodure de sodium contient moins d'énergie que l'iode métallique et le sodium métallique ensemble. Cependant il en contient toujours une certaine quantité sur la grandeur de laquelle nous ne savons rien de plus précis ; si l'on vient à mettre l'iodure de sodium dans l'eau, celle quan-
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lîté d'énergie se transforme en énergie électrique, et de là viennent les quantités d'électricité positives et négatives.
Nous voyons que Na* et V se distinguent de Na et I métalliques d'abord par leur teneur en éner|°;'ie, qui est plus petite dans le cas cité et ensuite parce qu'ils possèdent cette énergie sous la forme d'énergie électrique. Ils peuvent facilement ôtre ramenés h l'état métallique par Taddition d'énergie électrique, en conduisant à travers la solution un courant électrique dans des conditions appropriées. Quand les ions ont repris l'énergie nécessaire une transformation de l'énergie électrique en énergie chimique a lieu et les éléments se séparent à l'électrode.
Nous pouvons nous demander encore d'où vient celte transformation d'énergie chimique en énergie électrique par dissolution de Tiodure de sodium et comment est-il possible que des particules chargées positivement et négativement subsistent ensemble dans la solution sans se réunir en corps (électriquement neutre. Nous répondrons que cela résulte des propriétés particulières du solvant, et l'hypothèse de la dissociation électrique consiste justement à admettre cela. Il ne reste plus que la question desavoir si cette conception de particules électriquement chargées présente un avantage pour notre connaissance scientifique et à cela on peut aujourd'hui répondre par un oui sans restriction.
Au point de vue de la conception matérielle de l'électricité (voir Rem. p. 26) on peut aussi envisager les ions comme des combinaisons des électrons positifs et négatifs avec l'élément correspondant. Comme symboles de ces deux nouveaux éléments on a choisi les signes et © . La formation d'un ion devient alors comparable complètement k la combinaison de deux éléments chimiques ordinaires et le passage d'une molécule d'iodure de sodium à l'étationisé s'effectue simplement par combinaison de l'atome d'iode avec rélectron négatif et de l'atome de sodium avec l'électron positif.
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Nal+ e + e =Na +10 =(Na* + 1')
ce qui, si on admet l'existence d'un composé de l'électron positif et de l'électron négatif, peut aussi s'écrire :
NaI+00=Na0+I©.
Cette manière de voir très claire fait apparaître la loi fondamentale de Faraday (voy. p. 43) comme une simple consé* quence de la loi des proportions définies et multiples.
Cette théorie à laquelle les objections n'ont pas manqué dans les premières années les a toujours victorieusement réfutées et aujourd'hui le nombre de ses adversaires avoués est faible. Les résultats qu'elle a donné et qu'elle donne encore tous les jours sont considérables ; l'avenir nous en démontrera toute l'utilité.
Prenons la solution aqueuse d'un ëlectroljte, par exemple HCl, nous avons là des ions H' chargés positivement et des ions CV chargés négativement. Nous pouvons dire maintenant eo nous basant sur la loi établie par Faraday, d'abord que tout passage d'électricité à travers une solution a lieu seulement par le mouvement de particules pondérables, dans notre cas les ions hydrogène et chlore, auxquelles sont liées des quantités d'électricité, et ensuite qu'à des quantités chimiquement équivalentes correspondent des quantités égales d'électricité.
On peut d'abord provoquer un courant galvanique ou ce qui revient au môme électrique dans un électrolyte en y plongeant deux électrodes qui sont alimentées, l'une en électricité positive, lautre en électricité négative par une source de courant. Par suite de la différence de potentiel qui en résulte a lieu un mouvement des ions de Télectrolyte et on dit que dans le liquide passe un courant électrique. Par celte disposition expérimentale, il se produit constamment une décomposition, invisible toutefois dans certaines circonstances; pour l'acide chlorhydrique se séparent aux électrodes de l'hydrogène et du chlore gazeux à l'état neutre.
On peut d'autre part provoquer un courant galvanique par induction sans l'aide d'électrodes, mais dans ce cas le passage des ions à l'état neutre ne se produit plus.
Si l'on fait passer, suivant Texpression adoptée, un courant électrique à travers un électroljte, à chaque instant passent à travers la section, dans une direction un certain nombre d*ions positifs et dans la direction opposée un certain nombre d'ions négatifs. On tendait précédemment à croire que le nombre d'ions (monovalents) positifs ou ncg'atifs qui passent devait être le même et cela à cause de Tobservation citée plus haut que les quantités décomposants, de Télectroljte séparées de chaque électrode étaient équivalentes. Ce n*est pas tout à fait le cas. Les phénomènes de conductibilité et de décomposition aux électrodes ne sont pas dans un rapport aussi étroit.
Le mérite d'avoir déterminé les rapports existants revient en première lig'ne à Hittorf, et il parvint à cette connaissance par l'étude des changements de concentration de Télectroljtc qui se produisent aux électrodes.
Voyons comment il est possible de tirer de là des conclusions sur la vitesse de translation des deux ions. Par le passage d'un courant à travers l'électrolyte, ici la solution d'acide chlorhydrique, il se produit un mouvement des ions et une précipitation à l'électrode. Tout d'abord il y a dans l'éleclrolyte autant d'ions positifs que d'ions négatifs ; si maintenant par exemple un ion négatif passait à l'étatneutre à l'électrode positive, sans que, en môme temps à l'autre électrode il disparût de la solution un ion positif, celle-ci contiendrait plus d'ions positifs que d'ions négatifs et serait par suite électriquement positive. Gomme aux ions sont liées de grandes quantités d'électricité la charge électrique serait d'ailleurs élevée. Si maintenant un ion négatif devait encore se séparer il faudrait fournir pour cela une grande quantité de travail, parce que le liquide chargé positivement par suite de l'attraction qui s'exerce sur la quantité d'électricité négative s'oppose à cette séparation. Au contraire, la séparation d'un ion chargé positivement sera favorisée à l'autre électrode. Comme maintenant ces forces électrostatiques qui interviennent sont très grandes par rapport aux autres forces existantes, la dé-
composition sera réglée toujours de telle manière qu'un nombre ég^al d'ions positifs et nég^atifs abandonne en même temps la solution ; dans ce cas le liquide reste neutre électriquement. Maintenant que nous nous sommes démontré clairement la nécessité de la séparation simultanée des deux ions aux électrodes, nous savons déplus, d'après les lois de l'électricité, que dans un circuit l'intensité, c'est-à-dire la quantité d'électricité passant dans l'unité de temps à travers la section est é^ale en tous les points. La quantité totale d'électricité sera représentée par la somme des quantités d'électricité positives et négatives passant dans des directions opposées, et il n'y a pas à discuter sur le point de savoir si en un point d'un circuit la quantité totale 1 se compose de 1/2 d'électricité négative et 4/2 de positive, et en un autre â^u môme circuit de 1/i de positive et 3/4 de négative. Car le mouvement de l'une des électricités dans un sens est équivalent au mouvement de l'autre dans la direction opposée, c'est pourquoi nous sommes autorisés à considérer l'électricité totale comme se déplaçant ordinairement dans une seule direction; en réalité une fraction quelconque peut circuler dans un sens et le reste dans l'autre.
Il n'est alors nullement nécessaire d'admettre que les deux ions se déplacent avec la même vitesse puisque cette égalité correspondait seulement à cette condition que des quantités toujours égales d'électricité positive et négative traversent une section donnée. En fait dans un électrolyle traversé par un courant, la vitesse des ions n'étant presque jamais rigoureusement la môme, les quantités d'ions positifs et négatifs qui traversent une section déterminée ne le sont pas non plus. L'ion H et l'ion Cl ont ainsi une vitesse très différente ; si les deux ions sont soumis aux mômes forces l'ion H se déplacera environ cinq fois aussi vite que l'ion chlore ainsi que nous le verrons plus tard. Nous verrons que en admettant la différence de vitesse des ions toute une série de faits peut être embrassée. Il faut cependant faire atten- Le Dlanc. — Électrochiinie. 5
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tion que dans chaque volume de Télectrolyte il doit toujours y avoir la môme quantité d'ions positifs et négatifs.
Nous pouvons nous représenter le passag^e des ions avec des vitesses inégpales par deux séries de cavaliers, qui chevauchent les uns près des autres. L'une des troupes va au pas, l'autre au galop. Le chemin traverse-t-il un fossé? Alors si la seconde troupe se déplace avec une vitesse cinq fois plus grande, cinq cavaliers passent le fossé dans une direction dans le môme temps qu'un de la première troupe dans l'autre direction, et des six cavaliers qui ont passé dans l'unité de temps, par suite cinq appartiennent à la seconde troupe et un à la première. Si chaque cavalier porte avec soi la sixième partie d'un kilogramme de poudre, dans l'unité de temps ce kilogramme passera le fossé ; 5/6 se déplaceront à la vérité dans un sens et i/6 seulement dans l'autre. Nous pouvons appliquer cette image à la migration éleclroljtîque. Dans une solution d'acide chlorhydrique placée dans un circuit entre deux électrodes de platine le passage de l'unité de quantité d'électricité à travers la section de la solution s'effectue pour 5/6 d'électricité positive avec les ions H dans un sens, et pour 4/6 d'électricité négative avec les ions Cl dans l'autre direction.
La migration des ions positifs seuls ou des ions négatifs a lieu exclusivement aux endroits oi le courant passe de l'électroljte à l'électrode ou de l'électrode à l'électrolyte. En ces points le passage du courant consiste en ce que la quantité unité d'électricité négative traverse la section à l'anode pendant que de la môme manière la quantité unité d'électricité positive se déplace simplement à la catode. Ceci explique que les quantités de matières séparées aux électrodes dépondent seulement de la quantité d'électricité traversant le circuit et en toutes circonstances sont égales entre elles et indépendantes des vitesses propres des ions eux-mêmes. Au contraire les concentrations de la solution dans le voisinage des deux électrodes doivent changer par suite de l'inégalité de ces
Fig. 16.
vitesses. Nous pouvons nous rendre compte facilement des faits de la manière suivante.
Soit une solution d'HGl entre les électrodes A et B (Rfjç. 16); elle contient 30 grammes équivalents d'acide, soit 10 dans chaque tiers du vase.
Nous Eaisons passer la quantité d'électricité F à travers la solution. Il S'est par suite séparé aux électrodes A et B un gramme équivalent de Cl et un gramme équivalent de H. Imaginons-nous ces quantités éliminées. La même quantité d'électricité F doit être passée par toutes les sections de Téleclrolyte, par suite aussi par les sections Cet D. Si les deux ions avaient même vitesse, 1/2 gr. équivalent d'ions H avec 1/2 F serait passé de BD par DG vers AC et 1/2 gramme équivalent d'ions Cl avec aussi 1/2 F de ACparCD vers DB,soit ensemble un gramme équivalent d'ions par les sections C et D. Comme 1 gramme équivalent d*ions H est éliminé de AG par décomposition, et que 1/2 j^ramme équivalent a été introduit par migration nous avons dans AG maintenant encore 9 1/2 gr. équivalent d'ions H , et comme 1/2 gr. équivalent d'ions Gl est parti de AG, nous avons la môme quantité d'ions Cl. Par un raisonnement semblable nous trouvons aussi pourDBO 1/2 gr. équivalent d'HCl.
Par suite pour une vitesse de déplacement égale des ions H et cries concentrations sont égales dans AG et BD. Dans la couche moyenne DG la concentration initiale est par contre demeurée la même, 10 équivalents, puisqu'il y est arrivé autant d*ions qu'il en est parti ; cette couche forme seulement WD lieu de passage.
Mais en réalité les ions H' doivent se déplacer cinq fois
aussi vite que les ions Cl. Par suite 5/6 gr. équivalents d*ions H' avec 5/6 de F sont passés de BD vers AG à travers DC et 1/6 de gr. équivalent d'ions Cl' avec i/6 de F de AG vers DB à travers GD ; ensemble cela faitencore 1 gr. équivalent d'ions avec F k travers les sections G et D. La composition initiale dans la partie moyenne CD est de nouveau évidemment restée la même, mais non celle de AG et BD, celle-ci a changé de la manière suivante. 1 gr. équivalent d*ions H' est disparu de AG par décomposition, 5/6 y sont arrivés par migration, par suite il y reste encore 9 5/6 gr. équivalent d'ions H* et juste autant d'ions CI' puisque seulement 1/6 des 10 gr. équivalents en est parti. EnBD il n'y a plus que 91/6 gr. équivalent d'ions H* puisque 5/6 se sont éloignés, et autant d'ions Cl', car 1 équivalent de ce dernier s'est séparé à l'électrode, et seulement 1/6 est arrivé par migration. En résumé nous avons par suite en AG 9 5/6 et en BD 9 1/6 gr. équivalent d'acide chlorhydrique; il y a eu en AG une perte de 1/6 et en BD de 5/6 d'équivalent.
De ces deux exemples résulte cette règle : la perte à la catode (dans AC) est' à la perte à Vanode (BD) comme la vitesse de transport deVanion (Cl') est à celle du cation (H') ; dans notre cas, ce rapport est i/5.
D'après les considérations précédentes, les changements de concentration aux électrodes ont fourni à Hittorf des renseignements sur les vitesses de transport des deux ions, et sa manière de voir, acceptée d'abord avec difficulté, Tesl maintenant d'une manière générale.
Par un examen plus superficiel on inclina d'abord à penser que si l'un des ions allait plus vite que l'autre, il devrait s'entasser des ions positifs d'un côté et des ions négatifs de l'autre. Gela n'est en réalité aucunement le cas ainsi que nous l'avons vu.
Une seconde question qui pouvait se présenter est encore la suivante : comment se peut-il que à l'électrode B 1 gr. équivalent d'ions Cr soit séparé, pendant que seulement 1/6 de
gr. équivalent y parvient par migration. Nous pouvons admettre qu^ici il existe un grand excès d'ions dans le voisinage immédiat de l'électrode, de telle sorte que à chaque ïnoment il peut s'en séparer plus qu'il n'en arrive par migration. La diffusion ordinaire vient encore aider à cela, La détermination des rapports de vitesse de deux ions est maintenant facile à établir d'après les principes précédents Nous partagerons toujours le liquide total en trois parties et connaissant la concentration initiale nous étudierons les concentrations particulières après le passage d'une certaine quantité d'électncité. La couche moyenne doit toujours rester invariable, cfi'anous assure que les résultats n'ont pu être faussés par la diflPusion réciproque des parties existant aux pôles, par suite "Une durée trop longue de l'expérience. Ordinairement on ''^ calcule pas, au moyen des pertes, mais au moyen des Quantités transportées. Si nous exprimons en équivalent par '«s quantités de l'anion ou du cation séparées par le courant ^* électrodes, ces deux quantités sont bien égales, et si la ''^clioQ n de gr. équivalent de l'anion a été transportée de la ode à l'anode, il doit y avoir eu la fraction l~n de gr. suivaient du cation transportée de l'anode à la catode. On ''^'ïie ces valeursneti — n déterminées expérimentalement, 'ï^Xif-^g ^Q transport de l'anion et du cation et leur rapport , ** ' ^ » d'après ce que nous avons vu, le rapport des vitesses '''^'•^O sport.
n 1a Perte à la catode
1 — n Jk Perte à l'anode
*^*^^sente la vitesse du cation, 1» celle de l'anion.
* «quation , = —
**^ » « que n = , — ;— ;- et 1 — n = ;
On voit que n ou 1 — n représentent le rapport des vitesses de l'anion ou du cation à la somme des vitesses des deux îonsy et on désigne ces valeurs aussi comme vitesses relatives des ions correspondants.
Nous sommes donc en état d'obtenir les vitesses relatives et aussi le rapport des vitesses, mais pas encore la valeur particulière de chacune exprimée dans une unité déterminée. (Voyez chapitre « conductibilité »).
Pour plus de clarté nous remarquons en outre que sous le nom de mobilité ou vitesse de transport en comprend la vitesse avec laquelle un ion-gramme se déplace sous l'action de Tunité de force. Comme pour les autres forces la vitesse varie proportionnellement à ces forces le rapport des vitesses de migration donne pour les mêmes forces agissantes le rapport des vitesses considérées ici.
Pour la conduite d'une expérience il faut considérer aussi la quantité des ions qui est séparée. Un exemple tiré de Hittorf éclaircira ces faits, et montrera en même temps quel est le mode de calcul le plus commode.
Une solution d'azotate d'argent à 4 '0 fut à 48o,4 électrolvsée un certain temps et la quantité d'argent précipitée fut déterminée ; elle s'éleva à 0,3208 gr. Le même volume de la solution fournit à la catode 1,9605 gr. d'AgCl avant l'électrolvse et 1,7358 gr. après, il manquait par suite 0,2247 gr. AgCl ou 0,1691 gr. d'Ag. S'il n'y avait pas eu d'argent amené par migration la solution aurait été trouvée pluH pauvre de la quantité d'argent déposée, comme elle a été trouvée appauvrie seulement de 0,1691 gr., cela montre que
0,1517 gr. d'argent ont été amenés par migration.
S'il y avait eu autant d'argent d'amené par la migration que de précipité, c'est-à-dire 0,3208 le nombre de transport de
LA MIGnATION DES IONS
l'ion argent aurait été cg-al à 1, c'est-à-dire que Tion AzO** n'aurait pour ainsi dire pas pris part à la migration : comme seulement 0,1517 gr. d'argent ont été transportés il eh résulte
que --^——- =0,473 est le nombre de transport de Tion argent.
1 — 0,473=0,527 est le nombre de transport de Tion AzO*. On aurait pu pour contrôler étudier la solution anodique, on aurait dû obtenir une perle en argent égale à 0,1517 gr.
Si cela est plus commode pour des raisons analytiques on pourra naturellement déterminer les quantités des ions négatifs et aussi bien à Tanode qu'à la cathode si on ne préfère pas pour être plus sûr faire la détermination aux deux électrodes. Ladétermination des nombres de transport des ions cadmium et chlore constitue un exemple excellent de ceci. Dans ce cas l'anode est en cadmium amalgamé ; celui-ci forme avec le chlore qui s'y sépare du chlorure de cadmium. La perte de poids de l'anode donne aussi le poids de chlore séparé. La concentration initiale en chlore était connue à l'anode, on la détermine de nouveau après l'électrolyse, et de la valeur trouvée on retranche la quantité calculée de chlore séparée. La teneur en chlore restant soustraite de la quantité initiale fournit la perte, d'où l'on peut déduire facilement la quantité de chlore transportée : elle est essaie à la quantité de chlore séparée diminuée de celle désitrnée comme perte.
Il y a un grand nombre d'appareils qui ont servi à ces mesures. Pour en donner un aperçu, je prendrai celui quia
servi à Nernst et Lœb pour déterminer le nombre de transport des sels d'arg'cnt (1) (fig*. 17). Les deux électrodes sont en ari^ent. Sur la cathode se dépose une quantité d'arg'ent correspondant à la quantité d'électricité qui a passé, pendant qu'à l'anode la même quantité est dissoute. Sa forme est en g^ros celle d'une burette de Gay-Lussac.
« Pour empocher une chute g-énante de l'argent qui se dépose à la cathode, un tube de même largeur que le tube principal est soudé sur le côté et se termine en une boule qui sert h recevoir la cathode. Celle-ci est introduite par un tube étroit B. Elle consiste en une feuille d'argent roulée en cylindre et fixée à un fil d'argent. L'anode, fil d'argent roulé en spirale usa partie inférieure, est introduite par A jusqu'au fond du tube. Sa partie rectiligoc est recouverte d'un tube de verre mince et capillaire Les ouvertures A et B portent des bouchons en liège traversés de courts tubes de verre. Le petit tube laisse simplement passer le fil de l'électrode, pendantque celui de B possède un fil de platine soudé sur le côté et auquel Télectrode est suspendue. De cette manière A peut être fermé par un bout de tube de caoutchouc placé sur le fil et le petit tube est serré au moyen d'une pince. Par B au moyen d'un tube de caoutchouc on peut souffler ou aspirer sans ébranler les électrodes.
Pour exécuter une expérience un tel appareil est pesé avec ses électrodes et ses bouchons, mais sans les joints en caoutchouc ; A est alors fermé comme on a vu et on aspire par B pendant que l'ouverture de G plonge dans le liquide considéré. L'appareil se remplit jusqu'à la partie supérieure du tube latéral et contient suivant sa taille 40 ou 60 cm^desolution. Puis TouveiUure du tube de sortie est fermée par une calotte en caoutchouc, l'appareil suspendu verticalement dans un thermostat à eau d'Ostwald et quand la température s'est éga-
(1) Zeitschr. f. physik. Chem., 2, p. 948, 1888.
lîsée on fait passer le courant. Aussitôt après la fin de Texpérience le tube d'écoulement est ouvert et en soufflant par B CD chasse une partie du liquide dans un vase taré, on pèse et on analyse. La quantité du liquide restée dans l'appareil est déterminée par son augmentation de poids. Si maintenant pendant l'expérience il n'y a eu aucun mélange par des courants de diffusion ou de convection, par une division convenable la couche qui s'écoule d'abord devra contenir la solution plus concentrée à l'anode, et aussi une quantité suffisante de solution inaltérée pour un lavage ultérieur complet. Les couches suivantes doivent posséder une concentration invariable pendant que la partie restant dans Tappareil contient la solution étendue à la cathode. L'expérience est utilisable si les couches intermédiaires n'ont pas varié et aussi quand la solution a perdu autant d'argent à la cathode, qu'elle en contient plus à l'anode.
Pour empêcher le mélange des liquides plusieurs expérimentateurs ont employé des diaphragmes. Depuis on a constaté que si les diaphragmes en terre poreuse sont convenables les autres diaphragmes, ceux par exemple constitués f»ar une roembrane animale, donnent des nombres de transports différents. 11 se produit là au contact des faces du diaphragme I des changements de concentration analogues à ceux qui se
\ produisent quand au lieu du diaphragmeon intercale un sol-
dant dans lequel Télèctrolyte étudié fournit des nombres de transports différents (voyez plus loin).
Dès le début de ses recherches expérimentales Hittorf se posa l'importante question suivante : Les nombres de transport obtenus sont-ils des grandeurs constantes ou variables? Et dans ce dernier cas de quoi dépendent-elles ? Une étude plus approfondie lui montra qu'il fallait considérer l'intensité du courant employée, la concentration et la température. Hittorf trouva que l'intensité était sans importance, que par suite le rapport des vitesses de migration était indépendant de la force agissant sur les ions. La concentration au contraire
jouait un rdlc; les nombres de transport ne demeuraient constants pour une dilution ultérieure qu'à partir d'une concentration donnée. Ceci est facile à comprendre. Pour les grandes concentrations nous avons suffisammentde molécules dissociées qui font obstacle au déplacement des ions et suivant la nature de chacun pour une part différente ; la dilution aufi;' mentant ces molécules disparaissent graduellement et on arrive à des valeurs constantes. Les faits précédents peuvent s'appliquer aux mélanges de divers électrolytes ; pour des concentrations pas trop élevées les nombres de transport des divers ions restent invariables.
Dans les limites étroites de température où il opérait Hittorf ne put rien observer quant à Tinfluence de la température. Récemment Kohlrausch (1) a cependant établi qu'à température croissante pour les ions monovalents et à un seul atome les nombres de transport tendaient vers 0,5 ; la différence des vitesses n'en devient cependant pas plus petite mais croît au contraire. Un exemple numérique fera comprendre ce fait. Soit en unité quelconque à une température x 100 pour la vitesse de migration de l'ion positif et 50 celle de Tion négatif, soit iio et 60 de vitesses correspondantes à la température plus élevée y. Ce nombre de transport pour les deux ions s'est approché de 0,5 dans ce cas ; celui de l'ion positif est tombé de 0,666 à 0,657 celui de l'ion négatif s'est élevé de 0,333 à 0,343 pendant que la différence des vitesses mômes a cru de 50 à 55.
Pour les autres électrolytes apparaissent des phénomènes variés.
Les nombres de transport trouvés dans l'eau perdent leur valeur quand on passe à d'autres solvants. C'est par exemple le cas du nombre de transport 0,51 commun au chlorure, au bromure et à l'iodura de potassium qui devient 0,19 pour ces
(1) Silzuniçsbor. d. Konigl. Pr. Akademie d.Wiss. Physik. malliem. Kl.. 26, p. 572, 1902.
trois sels dans le phénol. Les changements de concentration
qui se produisent à la surface de séparation de deux solvants
contenant le même électroljle et traversés par un courant sont
en relation aveccechaitg-ement des nombres de transports (1).
Nous n'avonsjusqu*ici considéré que des ions monovalents.
Pour des ionsbi ou polyvalents la détermination des nombres
de transports établit de môme. Si nous avons un ion bivalent,
lié à deux ions monovalents, chargées inversement, comme c*est
CV n le cas dans Ba"*, — - représente le rapport de la vitesse de
transport des deux ions CI' à celle de Tion Ba".
L'étude des changements de concentration aux électrodes nous donne en outre la possibilité de détermineren quels ions se scinde un sel. Le cyanure d'argent forme avec KCAz la combinaison KCAz, AgCAz. A priori il n'est pas possible de dire quelque chose sur la nature des ions qui prennent naissance par la dissolution de ce sel. Par le passage d'un courant dans celte solution Hitlorf trouva que de l'argent était déposé à la cathode. Il détermina ensuite la quantité de potassium et d'argent à la cathode avant et après Télectrolyse, et il trouva que, outre Targent précipité, il y avait à la cathode, en plus de la quantité initiale, un excès de potassium correspondant à la quantité de courant mesurée par un voltamètre à argent intercalé dans le circuit. Ce fait est en contradiction avec l'opinion que le potassium et l'argent existaient tous les deux à l'état d'ions positifs; il peut cependant s'interpréter de la manière suivante en admettant que K' est l'ion positif et A^ (CAz)*' rion négatif. Abstraction faite de la quantité précipitée il doit toujours y avoir dans la solution autant d'ions positifs que d'ions négatifs, parsuiteavantrexpériencc des quantités équivalentes d'argent et de potassium. La quantité de potassium séparée pendant l'expérience s'est redissoute dans
(1) Nernst et Riesenfeld, Ann. d. Physik [4], 8, 600 à 609, 1902.
le liquide, de là Texcès de potassium correspondant à la quantité d'électricité passée. La quantité équivalente d argent précipité est d'origine secondaire, elle résulte de Faction décomposante du potassium qui fait apparaître en même temps à la place des ions Ag (CAz)' détruits une quantité correspondante double d'ions CAz. Hittorf trouva de la même manière que le chloro-platinate de sodium était scindé en deux ions Na* et PtCl^", le chloraurate en un ion Na* et en l'ion AuCl*', le ferrocyanure de potassium en quatre ions K' et l'ion FeCy^"", le ferricyanure en trois ions K' et l'ion FeCy^'", etc., etc.
On peut encore voir plus facilement si un métal est à l'état d'ions positifs ou négatifs par l'observation des changements de concentration à l'anode pendant l'électrolyse. Comme en général il ne s'y dépose aucun métal, comme les ions négatifs complexes lors de leur décharge réagissent seulement sur l'eau avec dégagement d*oxygène mais sans se détruire, la solution doit s'enrichir à l'anode en métal si celui-ci fait partie de Tanion, et s'appauvrir s'il fait partie du cation. En regardant les faits de plus près, il peut cependant n'y avoir aucun changement de concentration par suite d'une compensation due à Tcxistence d'ions métalliques présents, quoique en quantité très faible à côté des ions complexes négatifs.
Les nombres de transport peuvent également servir à déterminer la constitution des sels qui peuvent donner plusieurs ions (l).Le chlorure debaryum*peut par exemple se dissocier
à deux degrés: BaCl«::^^BaGr + Cr et BaCrT^Ba '-l-Cr
Si on admet par suite en solution moyennement concentrée Tcxistence des ions intermédiaires complexes BaCl' suscep-
(1) A. A. Noyés Zeitschr. f. physikal. Chem. 36. p. 63. 190J.
tibles d'une dissociation ultérieure quand la dilution aug*mente, les nombres de transport obtenus pour le barjum dans des solutions à concentration variable doivent difiFérer notablement et décroître quand la concentration diminue ; le chlore est alors en effet de moins en moins attiré à la cathode à Tétat d'ions BaCl' et celte attraction du chlore a pour résultat une aug'mentation du nombre de transport du baryum et par suite une diminution de celui du chlore. £n fait c'est rinverse qu'on observe d'où l'on doit conclure que en solution moyennement concentrée, ily a association de une ou plusieurs molécules de BaCl^ non dissociées avec l'ion Cl' pour donner les ions complexes BaCl^' ou BaCl*' destructibles par une dilution croissante. On ne sait pas encore si la dissociation précédente ne se produit pas également.
Nernst (1) a de plus indiqué que de l'étude des nombres de transport on peut parfois tirer des conclusions sur l'existence des hydrates d'ions. Si par exemple les ions positifs entraînent avec eux plus de molécules d'eau que les négatifs, il y a transport d'eau d'une électrode à l'autre et la concentration d'un corps non conducteur, dissous, un indicateur par exemple, variera aux deux électrodes. La méthode n'indique comme ou voit que la di£Férence des quantités d'eau entraînées. Les résultats préliminaires actuels paraissent indiquer la formation d'hydrates pour les anions des acides minéraux forts.
Les vues de Ilittorf, d'abord fortement combattues, se sont complètement vérifiées ensuite. Par une autre voie, par exemple, au moyen des déterminations de point de congélation, nous pouvons maintenant vérifier ses conclusions.
Des corps intéressants sont ceux qui peuvent s'ioniser de deux manières différentes, par exemple Pb (OH)^ qui peut donner soit un ion positif Pb" et deux ions négatifs OH', soit un ion négatif PbO*" et deux ions H' positifs ; dans le premier
(1) Jarb. d. Elektrochemio, 7, p. 70, 1901.
cas il réagît comme base, dans le second comme acide. Les hjdroxydes des autres métaux nobles se conduisent de même. On nomme ces corps Electrolytes amphotères (1). Pour de semblables électroljtes en solution acide le métal doit aller comme cation à la cathode et en solution alcaline comme anioQ à l'anode, c'est en effet ce que Texpérience montre pour les sels de plomb. Il faut cependant considérer que les colloïdes peuvent se déplacer avec ou contre le courant (voyez le chapitre sur Tendosmose électrique), aussi une détermination de transport seule peut ne pas suffire à prouver l'existence d*un oxyde métallique comme anion dans une solution alcaline. Au point de vue théorique on peut au reste dire que dans tous les cas tous les ions sont non seulement possibles mais même existent réellement ; nous ne considérons ici que ceux dont l'existence est démontrable. Ceux qui peuvent fournir un ion hybride forment une classe spéciale de ces electrolytes. Pour le glycocolle par exemple l'équilibre est le suivant :
H0H3AzCH«C00H :;^H3AzGH2COO'+H" -l-OH'
Cet ion hybride est en même temps chargé positivement et négativement, il ne prend naturellement paspartàla mig-ratîoii et se conduit vis-à-vis du courant comme un corps électriquement neutre. Citons encore finalement une recherche faite par Hittorf sur l'électrolyse de solutions mixtes. De ses recherches avec lechlorure et Tiodure de potassium il résulte que le chlore et l'iode se meuvent avec des vitesses presque égales. Nous pouvons d'après les vues actuelles dire avec une grande certitude pour ces deux ions, que dans une solution qui contient un mélange des deux electrolytes, le chlore et l'iode prennent part également à la migration, et par suite
(1) Bredig, Zeitschr. f. Elektrochemie 6, p. 33, 1899; Zeitschr. f. anorg. Cheiu. 34,202, 1903.
leur rapport dans toutes les parties du liquide reste le même après Télectrolyse, ce qui en fait a été constaté. La question était alors très discutable ; en effet en apparence, seul Fiodc se sépare à l'électrode positive, et non le chlore et comme on ne peut séparer les phénomènes de conductibilité et de décomposition aux électrodes on pouvait croire que, peut-être seul l'iode, le plus facilement décomposable des constituants, prenait part à la conductibilité. En réalité, la séparation en apparence unique de Tiode à l'électrode, est un phénomène à part, qui n'a rien à faire avec celui de la conductibilité ; dans le chapitre sur la polarisation nous reviendrons sur ce fait.
Il est évident que l'importance de ces phénomènes de transport leur fait jouer aussi un g'rand rôle dans la technique. .Dans l'électrolyse des solutions de chlorures alcalins qui s'effectue en g'rand dans des vases séparés en deux parties par un diaphragme il se produit de l'alcali à la cathode et du chlore à l'anode. Ce dernier se dég-age, il est éliminé, l'alcali s'accumule dans la partie cathodique, prend part au passage du courant et envoie les ions OH' qui accompagnent à l'anode les ions Cl'. Le rendement en alcali diminue et baisse à mesure que la concentration en alcali croît à la cathode. Aussi ne laisse-t-on pas en pratique la teneur en alcali dépasser 6 à 8 0/0. En outre on remarquera que l'élévation de température qui diminue déjà la résistance électrique du bain améliore le rendement en alcalis puisque pour les électrolytes à ions monovalents (voy. p* 74) le nombre de transport tend vers 0,5 quand la température s'élève.
Il parait remarquable à priori que le rendement en alcalis, toutes choses égales d'ailleurs, est de 10 0/0 plus élevé avec KCl qu'avec NaCl ;ceci résulte tout simplement des nombres de transport. Ce nombre pour OH' à 18** dans une solution de KOH normale est 0,74 et 0,825 dans NaOH ; en d'autres termes, dans une solution de KOH pendant l'électrolyse par suite de la plus grande vitesse de transport de K' comparé à Na',
il y a moins d'ions OH' transporté à Tanode que dans une solution de NaOH.
On peut améliorer le rendement (cela se fait en certains endroits) en envoyant dans la solution cathodique de Tacide carbonique, ce qui provoque le remplacement des ions OH' à transport rapide par les ions CO^' beaucoup plus lents. Mais il faut remarquer, d'autre part, que le produit obtenu le carbonate est de moindre valeur que l'hydrate.
Si on fait couler la solution dans le sens anode cathode avec la môme vitesse que celle des ions OH' dans le sens cathode anode, le transport des ions OH' est manifestement empêché. Dans ce cas, il suffirait par conséquent de faire couler continuellement de la cathode à Tanode une solution de sel dans un appareil convenable qui ne nécessite pas de diaphragme pour avoir un rendement quantitatif en alcali. Malheureuse-, ment, dans ces conditions, la solution alcaline a une teneur en alcali trop faible ; mais on peut arriver à un procédé mixte et par un écoulement lent du liquide diminuer le transport des ions OH' tout en arrivant à une concentration alcaline suffisante ; sur ces principes repose le procédé à cloche (Glokenverfahren) (i).
On peut encore dans de nombreux cas éviter d'une manière rationnelle les conséquences fâcheuses du transport. Dans les fabriques de matières colorantes, on emploie en grand, pour produire des oxydations, une solution sulfuriquc d'acide chromique qui passe à l'état de sulfate de chrome. L'acide chromique peut être régénéré par électrolyse en plaçant la solution de sulfate dans la partie anodique d'un électrolyscur dont la partie cathodique, séparée par un diaphragme, contient une solution conductrice d'acide sulfurique. Malheureusement, il y a enrichissement du liquide anodique en SO^H* par suite du transport des ions SO^, et appauvrisse-
([) Adolph, Zeitschr. f. Elektri^chemie, 7, 581, 1901.
ment du liquide cathodique. Il faudrait par suite neutraliser de temps en temps Tacide sulfurique en excès par de la chaux et remplacer par une solution nouvelle plus concentrée la solution sulfurique de la cathode souillée du chrome qui a . été transporté. On remédie à cet inconvénient en employant Tartifice suivant : on ne place pas directement la solution acide de sulfate de chrome à Tanode mais d abord à la cathode (à la place d'acide sulfurique), et on électrolyse jusqu'à ce que le liquide anodique correspondant soit suffisamment oxydé. Celui-ci rentre dans la fabrication, repasse à Tétat de sel de chrome et sert de nouvelle solution catodiquc pendant que la solution cathodique précédente passe dans le compartiment de Tanode. Dans la seconde opération, la solution cathodique est au début plus riche en acide sulfurique que la solution anodique, mais par le passage du courant, cet excès d'acide repasse à l'anode.
On obtient ainsi un cycle parfait ; par ces passag'es alternatif* de la solution au pôle positif et au pôle nég-atif on n'obtient nulle part d'accumulation d'acide sulfurique et la solution sans perte de substance et sans variation dans sa composition peut servira transporter de l'oxygène pendant un temps quelconque (1).
Pour terminer ce chapitre, nous donnons un tableau général des nombres de transport des ions dans les électrolytcs les plus importants et les mieux étudiés.
Ce tableau est constitué au moyen des chiffres contenus dans le livre de Kohlrausch et Holborn « Conductibilité des électrolytes », et de ceux obtenus récemment par Jahn, Noyés et Sam met [Zeitschr. f, physik Chem,, 36, p. 63, 1903 ; 37, p. 673, 1901 ; 43, p. 49, 1903).
(1) Le Blanc, ZeiUchr. /*, Elektrochemie, 7, 290, 1900. Le Blanc. — Électrochimie.
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Conductibilité spécifique et équivalente. — La résistance des conducteurs de la première classe a été vue précédemment. La résistance d'un tel conducteur dépend d'abord de\a nature du corps puis de son état et de sa composition.
Appelons— la résistance d'un cjlindre d'un corps déterminé
ayant 1 cm^ de base et 1 cm. de hauteur, la résistance d'un
conducteur quelconque de môme forme pour la même tempe-
1 l rature sera é^ale à — , l étant la long^ueur en cms, et g la X q
section en cm*. Le facteur - représente la conductibilité spécifique du corps.
L*unité de résistance est Tohm ; c'est la résistance d'une portion de conducteur qui, pour une intensité de un ampère, provoque entre ses extrémités une chute de potentiel de un voU. Un corps cylindrique qui, pour 1 cm' de base et 1 cm. de hauteur, a une résistance de 1 ohm, représente ainsi l'unité
de résistance ; pour ce corps - = i . Pratiquement, 1 ohm est
représenté par la résistance d'une colonne de mercure prise à la température de la fj^i-lace fondante, ayant une longueur de ^06,3 cms, une section rég^ulière de 1 mm' et dont la masse «'élève à 14,4521 gr.
Précédemment on employait comme unité une colonne de
mercure de i m. de long-, de 1 mm' de section à 0*' (unité Siemens ou unité au mercure). Cette unité et la nouvelle sont dans le rapport de 1 à i,063; il suffit donc, pour rapporter à Tunitc actuelle les mesures obtenues avec Tancienne unité, de les diviser par 1,063. Dans les pag-es qui suivent, nous utiliserons toujours Tohm comme unité de résistance. Plus la résistance est g^rande, plus la conductibilité est faible et inversement. Résistance et conductibilité sont évidemment
des grandeurs réciproques W= —.
Pour les liquides on parle le plus souvent de la conductibilité, et nous ferons ainsi désormais. On pourra maintenant à priori pour les conducteurs de la première espèce comme pour ceux de la seconde, considérer comme conductibilité spécifique x la conductibilité en inverse d'ohm, d'un cjlindre de liquide de 1 cm' de base et de i cm. de hauteur et comme unité la conductibilité d'un liquide dont un cylindre de 1 cm' de base et de 1 cm. de hauteur a pour résistance un ohm ; pour ce liquide x = î.
La môme loi s'applique aux liquides comme aux solides : la conductibilité est proportionnelle à q (section dur liquide] et inversement proportionnelle à Ma longueur de la colonne de liquide. Pour les solutions qui nous occupent principalement, cette notion s'est cependant montrée impropre à fournir des rapports numériques. Pour elles la conductibilité dépend à peu près exclusivement du corps dissous et par suite il convient de comparer la conductibilité de solutions telles qu elles contiennent un équivalent en grammes. Cette conductibilité est dite conductibilité équivalente.
Si Y) est la concentration équivalente d'une solution, c'està-dire la concentration mesurée en gramme équivalent du
corps dissous dans 1 cm^ de solution, ç* = — la dilution en
cm*^ par gramme équivalent, la conductibilité équivalente
est alors
A = — = xa>.
fi
On arrive à celle valeur par les considérations suivantes. Soient deux électrodes parallèles distantes exactement de i cm., constituant les deux parois opposées d*un vase, entre lesquelles nous plaçons un cm^ d'une solution, contenant un ISframme équivalent dans un cm^, c'est-à-dire une solution pour laquelle (p = 1 ; la section de la solution perpendiculaire à la direction du courant égale i cm', sa conductibilité est la conductibilité équivalente A, égale dans ce cas à }a conductibilité spécifique x. Si maintenant nous avons une solution qui contient un gramme équivalent dans iOOO cm^', solution pour laquelle par suite o = 1000, nous devons! pour avoir de nouveau \ gr. équivalent du corps dissous entre les électrodes, placer entre celles-ci 1000 cm'. Cette conductibilité équivalente A' est alors 1000 fois aussi grande que la conductibilité spécifique correspondante x'
Les conductibilités spécifiques changent naturellement pour la solution d'un seul et même électrolj^te avec la concentration, et par suite aussi les conductibilités équivalentes»
Dans le tableau ci-joint (p. 86) on a réuni, d'après les dernières recherches de Kohlrausch les conductibilités équivalentes de quelques sels, bases et acides en solutions aqueuses à diverses dilutions.
Lois générales. — Les travaux de Kohlrausch frayèrent d'abord la voie et permirent de se faire une idée nette des propriétés de la conductibilité des électrolytes ; à ses travaux vinrent s'ajouter plus tard ceux de Arrhénius, Ostwald et d'un grand nombre d'autres savants. Ils montrèrent que la conductibilité équivalente croit avec la dilution, et que pour beaucoup d'électrolytes il existe une limite supérieure de la conductibilité équivalente pour une grande dilution. A par-
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tir de cette limite s'applique la loi de Kohlrausch (1) : la conductibilité équivalente d'un électrolyte binaire est égale à la somme de deux valeurs particulières, dont Vune appartieftt à Vanion, Vautre au cation.
En d'autres termes, la conductibilité d'un électroljte est une propriété additive, c'est simplement la somme des conductibilités de ses ions. On peut découvrir cette loi en formant le tableau suivant (2) :
Na
Tl
AzO«
Les différences entre deux termes correspondants dans la série verticale, aussi bien que dans l'horizontale, sont à peu près é|;^ales. Cette relation ne peut exister que si les valeurs représentent des sommes de deux constantes indépendantes entre elles. Nous connaissons toute une série de propriétés des solutions étendues, conductrices, qui se composent ainsi par sommation de valeurs personnelles aux constituants des électrolytes. Ostwald leur a donné le nom de propriétés addîtives. La couleur et l'indice de réfraction appartiennent entre autres à ces propriétés.
A Faide de la théorie de la dissociation nous pouvons facilement nous rendre compte de ces lois expérimentales. La
(1) Wieil. Ann. 6. 1, 1879, 2S, 213, 1885.
(2) t= 18o. Los nombres Mprésenlent les conductibilités équivalen-
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transmission de rélectricité par une solution consiste dans le mouvement de ses ions. Si nous avons dans un circuit une solution de x ions et si 100 traversent la section dans Tunité de temps, toutes choses é^^ales d'ailleurs, pour un nombre 2 X d'ions 200 ions ti*averseront la section, c'est-à-dire que la conductibilité sera aussi doublée. Imaginons un vase, dont les deux parois opposées, distantes de i cm. constituent les électrodes, fermé en bas, ouvert en haut et d'une hauteur quelconque. Plaçons dans «e vase un g-r. équivalent d'un électrol}'te binaire, la conductibilité que nousobservons en faisant passer un courantestla conductibilité équivalente quel que soit le volume d'eau employé pour la solution, car toujours entre les électrodes il v a bien un g-r. équivalent du corps dissous. Si en môme temps deux g-r. équivalent d'ions se trouvent entre les électrodes, c'est-à-dire si Télectrolyte est complètement dissocié, la valeur de la conductibilité éiquivalcnte est toujours la même, indépendante delà dilution, parce que toujours le même nombre d'ions est prêt à effectuer le transport, et que celui-ci ne peut être effectué que par eux. La surface des électrodes ne joue aucun rôle dans laconductibilité, puisque dans notre cas une aug-mentation de surface ne peut pas plus aug*menter le nombre des ions entre les électodes qu'une diminution de surface le réduire.
Nous pouvons ainsi expliquer ce fait que pour une g-randc dilution beaucoup d'électrolvtes atteig-nent une valeur limite de la conductibilité équivalente, limite qui reste constante pour une dilution ultérieure. Il esten outre aisé à comprendre, que, pour les solutions plus concentrées, ou plus g'énéralement, pour les solutions incomplètement dissociées la conductibilité équivalente est plus petite ; là en effet les molécules n*étant pas toutes dissociées, il y a moins d'ions à la disposition du courant. Avec une dilution croissante la dissociation aug-racntc et par suite aussi la conductibilité équivalente, jusqu'à ce que la dissociation étant totale la valeur maxima soit atteinte.
C'est ici que l'avantage des idées nouvelles sur colles de
Clausîus se laisse clairement reconnaître. D'après Claudius en effet la conductibilité dépendrait de la Fréquence des échanges entre les molécules. On devrait par suite s'attendre h ce que plus la solution serait concentrée, plus la conductibilité équivalente serait g-rande, les molécules pouvant alors évidemment ag^ir les unes sur les autres avec plus d'énergie; Texpérience est en contradiction avec ces conclusions. La conductibilité d'une solution dépend du nombre d'ions entre les électrodes et en outre aussi de la somme des vitessesdesdeux jons. Prenons d'après cela des solutions étendues équivalentes de sels neutres, d'acides forts ou de bases, qui étant totalement dissociés contiennent le même nombre d'ions, leurs conductibilités équivalentes doivent se comporter comme les sommes des vitesses de migration de leurs ions. Comme les ions sont mobiles librement, les vitesses de migration particulières sont constantes, indépendantes de la nature des autres ions en présence; on peut écrire A =.K (l^^ + lj) si K est le facteur de proportionnalité, dépendant desunités choisies, 1^ et 1^^ représentons^ l^s vitesses de migration des ions positifs et négatifs : cette relation est d'ailleurs l'expression de la loi de Kohlrausoh,
^^ somme des vitesses de migration nous est par suite dominée par la valeur limite de la conductibilité équivalente. ♦Nous connaissons les vitesses de migration relatives par les recherches de Hittorf (p. 57) par suite nous pouvons calculer »cs v-^l^upg particulières,
i. + Jk
l^K=:t)A l^K = (l— rOA
litéo,^
p **^ons la fraction de proportionnalité égale à 1, c'est-à-dire
'^P^* '^lons les vitesses de migration en unités de conductibi-
aura :
I^ = tïA; l,=:(i— Y))A.
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Une fois une valeur particulière déterminée toutes les autres pourront s*en déduire aussi bien au moyen des nombres de transport, que des conductibilités limites, en tant que celles** ci sont expérimentalement déterminables. D*un autre c6té l'accord des valeurs déduites de ces deux séries nous garantit que nos vues sur ce sujet sont justifiées. Ces calculs et ces comparaisons ont été faits par Kohlrausch et ont fourni les résultats attendus.
Pour plus de clarté nous donnerons un exemple :
Pour KGl pour 9 = 10*^ on a trouvé pour la conductibilité équivalente i29,5. Par les recherches de transport pour les solutions les plus étendues ti = 0,503, 1 — 10= 0,497 d'où on tire U= 65,3 11, = 64,6.
Pour NaCl la conductibilité limite équivalente = 108,9 ce qui donne 1^ = 65,3 et 1^=: 43,6. A laide des chiffres obtenus dans les mesures de transport tï=: 0,604, i — ti =0,396, et de la valeur 65,3 pour 1^ nous trouvons pour 1^ 42,8 résultat en accord satisfaisant avec la première valeur.
Des résultats rassemblés par Kohlrausch (1) nous extrayons les valeurs suivantes pour les vitesses de migration infinie et à « = 18»:
K'z Na'z
Cs'z AzH*'r
Cl' = 65,44
Br' = 67,63
SOAz' = 56,63
S0*"= 68,7 1/2CO
La conductibilité pour une grande dilution A=1k4" K- Si
(1) Sitziiniçsber.. der K. Pp. Akad. d. Wiss. l'hysîh. math., p. 574 et 587, 1902.
La valeop de IV est extraite d'ua travail récent de Noyés etSaiumet (Zeitschr. f. physiic. Cheinie, 43, p. 49, 1903).
toutes les molécules ne sont pas dissociées en ions, mais seulement la moitié, comme la conductibilité est proportionnelle au nombre des ions, sa valeur sera moitié moins élevée et
nous pouvons écrire : A'= ■^=^ (1» + ^a)-
On suppose ici implicitement que le frottement électrolytiquedes ions, c'est-à-dire la résistance qu'ils rencontrent dans leur mouvement du fait des autres particules dissoutes et du solvant est indépendant de la concentration pour les solutions étendues auxquelles seules ces développements s'appliquent.
Par suite l'équation Acp =x (Ii-hU) est générale ; Ax est la conductibilité équivalente correspondant pour un électrolvtc aune solution contenant dans un volume cp un équivalent en grammes ; x est la partie de cette équivalent dissociée en ions, c'est-à-dire le deg^ré de dissociation. Si nous désij^nons par Aq^Ih limite de la conductibilité équivalente nous avons
A» « Îil+Ia Acp = x(U+U)x = p-
Aqo
« Le degré de dissociation d'une solution est égal au rap- V^^tdela conductibilité équivalente de cette solution à la valeur limite de cette conductibilité. » —Nous avons déjà vu fp- 59) que Arrhénius était arrivé à cette conclusion, et que les degrés de dissociation calculés par les déterminations de conductibilité, correspondaient d'une façon suffisante (mais pas sans exceptions) (1) avec ceux fournis par les déterminations de point de congélation.
L>a détermination du degré de dissociation de divers corps * pris une extension considérable. Les expériences de Ostwald *vatent montré que la série des acides classés au moyen de leurs propriétés accélératrices dans la saponification de l'a-
'*) Zeitscbr. f. physik. Chem.. 37, p.490, 1901.
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cétate de mélhyle, ou daas l'inversion du sucre de canne, etc., coïncident avec celle de leur avidité pour une base. Celle-ci pouvait être déterminée, par des mesures thermo-chimiques et par la mesure des variations de volume accompag-nant les réactions chimi«|ues. On avait ainsi obtenu une mesure de Y affinité ou de la force d'un acide (ou d'une base). Arrhénius rechercha ensuite s'il n'y avait pas aussi une relation entre la conductibilité et la tendance réactionnelle, et en fait il trouva un rapport étroit entre le deg^ré de dissociation et l'aptitude à réagir.
Si nous prenons deux solutions acides à un gr. équivalent par litre, si leurs degrés de dissociation sont diflFérents, leurs « forces » le seront aussi. Si nous les étendons maintenant de plus en plus, leurs degrés de dissociation changent mais d'une manière différente pour chacun, puis quand la dilution est très grande, les deux acides étant totalement dissociés, leurs forces sont égales. La force relative des acides et des bases change donc avec la concentration, ce que Ostwald avait déjà trouvé avant la découverte de la théorie de la dissociation.
Détermination de la constante de dissociation au moyen des conductibilités; méthode de Kohlraush; méthode de Nernst et Haagn.
Ostwald (1) a montré le premier, à l'aide de la théorie delà dissociation et en se basant sur la similitude des corps dissous et des gaz d'après la loi de van't Hoff, qu'on peut calculer pour les électrolytes binaires une constante indépendante de la dilution, ou comme il la nomma une constante d'affinité. .,.-
D'après la loi de l'action des masses la relation suivante s'applique à un gaz qui se scinde en deux composants, à température constante : Le produit des masses actives des deux
(i) Zeitsr^hr. physik, Chem., 2. p. 270, 1888.
composants divisé par la rHasse active du corps non dissocié est une constante. Sous le nom de masse active d'un corps on eotend la quantité de molécules grammes contenues dans l'unité de volume; masse active est donc synonyme de concentration moléculaire. Pour les gaz au lieu des masses actives on peut employer les pressions g-azeuses des composants qui leur sont proportionnelles. Si nous avons du sel ammoniac il se scinde à une température élevée partiellement en gaz ammoniac et acide chlorhydrique. Maintenons la température
constante nous pourrons écrire — = K' ; P| étant la pression
partielle du gaz ammoniac, et aussi de Tacide chlorhydrique, puisque ces deux corps sont présents en quantités moléculaires c^-alcs, et }) étant la pression du sel ammoniac non dissocié. La valeur de la constante reste invariable que nous comprimions le g-az, ce qui augmente la valeur des pressions partielles, ou que nous le dilations, ce qui diminue cette valeur. 11 n y a également aucun chang-emcnt, si nous ajoutons un excès d'un des composants. Si nous ajoutons du g-az ammoniac nous augmentons la pression partielle de ce composant ; si en môme temps rien ne chang-eait la valeur de la constante devrait s'élever. Comme cela n'arrive pas, il faut que le numérateur ait diminué, ou que le dénominateur ait augmenté, ou <i[ue les deux se soient produits en môme temps. Ce dernier fait est le vrai, une partie du gaz ammoniac et de l'acide chlor- "vdrique ayant formé du sel ammoniac ; cette réaction s'ef- '<i^ctue jusqu'à ce que le produit des deux pressions partielles ^c I ammoniac et de l'acide chlorhydrique divisé par la pres- Hion partielle du chlorhydrate d*ammoniaque,donnc la môme
vaJeM.» ' • p'ATir. p'hci it» ' . • . * i «^^ur ou auparavant : — — = K , « et p ont naturel-
. p AzH'CI
''^ont des valeurs différentes.
^'^mc d'après la théorie de Van't Hoff dans les solutions
'^Q U es les corps se comportent comme à l'état gazeux il
^^ mettre que ce que nous venons de dire s'applique aussi
94 LA CONDUCTIBILITE DES ELECTROLYTES *
à un élcctroljte bioaire c'est-à-dire se scindant en deux ions (à une dilution suffisante). L*acide acétique par exemple en solution aqueuse se compose d*acide acétique non dissocié et des deux ions H' et CH^OO' nous devrons donc nous atten-
dre à ce que Téquation — ^ = c où m^ la masse active des ions
et m celle de la partie non dissociée, reste valable et indépendante de la dilution ; la présence d'autres corps n*influè pas sur ce rapport. La constante de dissociation est pour chaque composé caractéristique et par suite leur détermination d'une l^rande importance.
^iMir vérifier ce rapport pour les électroljtes, il est nécessaire d^anoir une méthode pour la déterminatioQ exacte des concentrations m et m|. La détermination des conductibilités s'y prête à un haUit deg^ré et par suite ces mesures ont acquis une grande importance.
Dans le volume ^ exprimé en cm^ doit être dissous une molécule-gramme d'un éîcctroljte binaire. Appelons x le deg'ré de dissociation dû cet électrolytc. x indique la partie
de cette molécule gramme qui est dissociée - donne par con-
séquent la fraction d'ions g^ramme contenue dans un cm^,
c'est-à-dire la masse active de chacun des deux ions, la
masse active de la partie non dissociée. Nous avons ainsi :
Pour déterminer les constantes de dissociation d'une solution donnée, on voit qu'il suffit de connaître le degré de dissociation. Mais nous savons maintenant que le degré de dissociation X est égal au rapport de la conductibilité équivalente à la conductibilité équivalente limite correspondant à
A^ une dilution infinie: ac = .
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Remplaçons x par cette valeur, nous avons :
La connaissance de la conductibilité équivalente et de la conductibilité limite suffit pour le calcul de la constanîte de dissociation. Avant de pénétrer plus avant dans la vérification de la formule, ilconvient d'apprendre à connaître les méthodes de détermination de la conductibilité des liquides.
Pour les conducteurs de la première classe la détermination "C la conductibilité devient extrêmement simple par l'emploi
de Ja loi de Ohm W =-7. Les choses ne sont plus aussi
faciles pour les électrolvtes ; iz la chute de potentiel qui a heu du fait du passage du courant dans Télectrolyte est dans ^a plupart des cas à peine détcrminable avec exactitude, par- ^queaux électrodes par suite dcsdécomposilions qui ontlieu ^produisent des chutes de potentiel de différentes grandeurs. ^'^ Q^ indiqué pour surmonter cette difficulté toute une série ^c iDéthodes plus ou moins bonnes (i) ; nous les laisserons ae côté et nous en tiendrons à celle qui à peu près exclusivc- ^^^t sert à déterminer la conductibilité. Cette méthode est celle de Kohlrausch. La méthode repose sur l'emploi du courant a.Itornatif de haute fréquence entre des électrodes inat- ^qi*al>lcs qui, pour obtenir une grandesurface, sont platinées; P*^^^ moyen l'action nuisible de la polarisation est annulée,
"^u.*$ pouvons déterminer la conductibilité comme pour les concliictcurs de première classée.
^^ ^ îsposition employée est celle du pont de Wheatslonc (fig-.
' \— ) ; 5est un élément galvanique, 6 l'appareil d'induction
\[\ ^stMrald, Lehrbuch (1er Allg. Chemie 11, y") Oslxvald, Zeils. physik. Chem. 2, 501, 1
fournissant les courants alternatifs, 7 est un téléphone. Un galvanomètre ordinaire ne peut naturellement être employé.
a, h, c, d, sont les quatre bras de pont. Si l'élément 5 est en activité, on entend le téléphone et son bruit ne devient à peine reconnaissable que si les résistances des quatre bras sont dans
un rapport tel que 7-=-,. En c se trouve une boîte de résisa
tances en ohms, en d on place dans un thermostat l'éleclrolyte
à étudier dont nous désignerons dorénavant la résistance par
On constitue avantageusement les deux bras a et 6 au
moven d'un fil bien calibré étendu sur un mètre. Sur ce fil
glisse un contact que Ton déplace jusqu'à ce que pour une
certaine résistance intercalée en c on ait le son minimum.
La distance du contact à Tune des extrémités est a, l'autre 6
lisibles directement en dixièmes de millimètre.
La résistance absolue du fil n'intervient pas dans le calcul,
puisqu'il s'agit do rapports. Les connexions métallioues
réunissant la boîte de résistance aux élecU'odes etc. doivent
avoir une résistance négligeable. La résistance cherchée est
alors :
Comme vase pour la détermination de la conductibilité on
Fig. 19.
peut utiliser dans la plupart des cas celui pcprésenté (fig-. 19) (1). Les électrodes suivant le besoin peuvent être éloignées ou rapprochées et leur section peut être changée. Il convient de les platiner avec une solution de chlorure de platine à 3 0/0 à laquelle on ajoute environ 1/40 0/0 d*acétate de plomb.
Si on mesure la distance l des deux électrodes égales en centimètres et leur section f en cm* on peut évidemment déterminer la conductibilité spécifique X :
--=-7-^x.-- ; x=-- et aussi diaprés la conductibilitééQuivalente A =xîp. Il est ici supposé que les électrodes et le vase ont la raômc section.
Pour se libérer de cette condition et éviter la mesure incommode de Tespace qui se trouve entre les électrodes, on détermine le mieux la capacité de résistance du vase. On comprend sous ce nom la résistance que Ton obtient quand Tespace entre les électrodes est rempli d'un liquide de coniluclibilité 1.
Dans ce cas la résistance mesurée == -- puisque x = 1 et ce
l'apport ou la résistance mesurée représente justement la capacité de résistance est désigné par G. z est un facteur constant correspondant au dispositif employé et dépendant de la forme du vase, de la position des électrodes par rapport à la paroi, etc. z est égal à 1 quand la section des électrodes f
(1) Voir pour diverses formes d'appareils le Hùlfsbuch fiir physik. clicin. Messungen de Ostwald et Luther^ p. 4(il.
Le Blaxc. — Éleclrothimie. "
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est égale à celle du vase. Pour détermioer C, il n'est pas besoin d'un liquide pour lequel x = 1 ; on peut utiliser n'importe quelle solution de conductibilité connue. Si x' est cette conductibilité spécifique et w' la résistance du vase quand il est rempli de cette solution on a C = ioV.
C étant déterminé une fois pour toutes on peut utiliser l'équation pour obtenir la conductibilité inconnue d'autres solutions. Par suite :
x=— ou A= — '
où w est la résistance du liquide à étudier mesurée avec le ponté Gomme le pouvoir conducteur du liquide de comparaison est exprimé en ohms, on obtient les conductibilités aussi en ohms, même par l'emploi d'unités de résistance quelconques Naturellement ceci suppose que C est déterminé avec les mêmes unités.
Très fréquemment on utilise comme liquide de conductibilité connue une solution 1/50 N. de KCl. Sa conductibilité spécifique est à 18** elà25** d'après les plus récentes mesures X48 = 0,002399 X25 = 0,002773, sa conductibilité équivalente par suite :
Comme on le voit la conductibilité équivalente est remarquablement élevée. Entre deux électrodes éloig'nées de 1 cm. la solution de un équivalent g^rammc de KCl dans la solution
précédente oppose seulement une résistance de ■ , soit
.^Q .j ohms. Les conductibilités limites A Qodesélectrolvtesbi-
naires sont du môme ordre de g-randeur et oscillent entre 50
et 500 comme le montrent les cbiflFres de la p. 86. Au contraire les conductibilités équivalentes A peuvent pour un volume déterminé prendre de très faibles valeurs (Voy. Tableau p. 86).
Nous considérerons ici encore une autre méthode pour déterminer la conductibilité, indiquée récemment par Nernst et Haagn et qui permet de déterminer commodément la résistance intérieure d'une cellule pendant le passage du courant. Elle se distîng'ue du montag'e ordinaire du pont par le remplacement de deux résistances par des condensateurs. La figure 20 fera comprendre la disposition employée.
ei et «2 sont les deux condensateurs, tu la résistance variable connue, s la cellule à mesurer, y l'appareil d'induction, T le téléphone, et C3 un condensateur accessoire qui empêche que la cellule soit fermée par w et y. Dans ces conditions, la cellule est sans courant et la résistance cherchée x s'obtient après mise du téléphone à son minimum par x : w =ze^ : e^^ où. ^1 et e^ signifient les capacités des deux condensateurs ; leur rapport doit être connu et peut être obtenu facilement connaissant un rapport de résistances déterminé, au moyen d'un pont de Wheatstone ordinaire.
Pour obtenir la résistance pendant le passage du courant on ferme e par une résistance (indiquée en ponctué). Maintenant il faut noter que la résistance cherchée x de la cellule n est pas ainsi mesurée directement, mais peut être seulement calculée à l'aide de x\ mesuré d'abord au moyen de la résistance du circuit accessoire (x')
Fig. 20.
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X X x' Pour la grandeur x" la formule suivante approchée suffit :
. Nous allons maintenant passer au calcul de la constante de
dissociation : c= ; r—. Pour cela, nous avons be-
Aoo(Ago — A?)?
soin de connaître outre la valeur A<p, la valeur Aqq . Nous savons maintenant comment on détermine A^, Aqq peut, dans certains cas, être obtenu en passant à des solutions toujours de plus en plus étendues ; alors A^ finalement ne variant plus, nous pouvons l'égaler à A^q . Ceci est seulement possible pour les électrolytes fortement dissociés ; pour les faiblement dissociés la détermination expérimentale de A^q est impossible ; la dissociation complète n'étant atteinte que pour une dilution telle que la détermination de la conductibilité n'est pratiquement plus possible. Pour presque tous les acides org^aniques et les bases nous n'aurions pu obtenir Aqq de celte manière, et c'est justement pour ces composés que le calcul de la constante est important.
Heureusement que les sels alcalins des acides, comme aussi les sels des acides halogènes des bases fortes et faibles sont fortement dissociés, ce qui permet la détermination de A q^. Mais A QQ représente la somme des vitesses de migration des deux ions.
Ces vitesses nous étant connues pour les métaux et les ions halogènes, nous obtenons, en les soustrayant de A qq, les vitesses de migration des ions acides et basiques. Par suite, nous obtenons aussitôt A^^ pour les acides et les bases. En efFet, Aqq est bien égal à la somme des vitesses de migration des ions H* et de Tion acide, ou à celle de l'ion OH' et de l'ion de la base ; celles de l'ion H" et de l'ion OH' nous
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étant déjà connues, nous obtenons aussitôt celles des ions acides et basiques.
Au reste, il n'est pas besoin dans le calcul de passer par les vitesses de transport particulières ; la différence des conductibilités limites par ex. de HGl et NaCl, qui est à 18^ d'après les mesures récentes (395,5 — 108,9 « 288,6), et à IS»» (440,7—126,6 = 314,1) donne ajoutée à la conductibilité limite du sel de Na étudié la conductibilité limite de Tacide ^ de ce dernier sel.
L'étude d*un grand nombre diacides et de bases faiblement dissociés pour des dilutions très différentes a donné en fait une constante indépendante de la dilution.
On a trouvé ainsi pour huit solutions différentes d*acide
acétique dont les concentrations étaient 1/8, 1/16, 1/32
1/1014 les valeurs suivantes de la constante c multipliée par 105:
Quant à la signification plus intime des constantes, il n'y a
pas lieu ici de nous en occuper de plus près, ceci appartient
*û chapitre de la statique chimique. Nous dirons seulement
?ae Ja série des constantes indique la série des dissociations
7"© possèdent des solutions à teneurs équivalentes. Il n'y a
<^epcQclant pas proportionnalité, ce que l'on voit clairement
puisque pour des dilutions sans cesse croissantes, les degrés
® «dissociation tendent à se rapprocher de plus en plus. Par
ontre nous indiquerons quelques conséquences de l'existence
es constantes, conséquences d'ailleurs empiriquement éta-
ues par Ostwald (1. c.) avant l'établissement de la théorie de
^* dissociation.
Aç
*• <p croissant, dans l'équation -, — - = a.cleprc-
^^"^ membre doit devenir infini. Comme Acp et A^ conser-
vent toujours une valeur finie, il faut donc que Aqq = A^, c'est-à-dire que la conductibilité équivalente atteigne finalement la valeur A o^*
2. Pour les électrolytes binaires peu dissociés et par suite mauvais conducteurs, pour lesquels A<pest très petit vis-à-vis de AgQ , la valeur de l'expression Aqq — Af varie peu avec une dilution croissante et peut être considérée comme constante. On a alors :
— ^ = Constante.
1;' est-à-dire : la conductibilité équivalente croît avec la dilution de telle manière que son carré croît proportionnellement au volume, ou elle-^même proportio^inellement à la racine carrée de ce volume,
Donnons à la formule de dissociation sa forme primitive
a:* — —- =0; pour un corps peu dissocié 4 — x diffère peu
de i et par suite — =c.
A. Pour deux électrolytes faibles (ou plus) d'après les considérations précédentes pour une môme valeur de ^ le rapport
—~^ = Constante et -^=i-^, A cp* x^ c
A^', AXp c' et A''«p, aCj, c étant les conductibilités équivalentes, les deg'résde dissociation et les constantes de dissociation. A^ est = X, Aqq ; pour des électrolytes dont les conductibilités limites sont ég^ales, ce qui, pratiquement, a lieu pour beaucoup d'acides, parce que la vitesse de mi|s|^ratioa de l'ion commun H* est très élevée, il en résulte que :
A'cpï __ c' A'cp^ c'
Le carré des conductibilités équivalentes de différents électrolytes sont à dilution égale dans le rapport de leurs cons^ tantes de dissocialion,
L*équation -r- r— =c donne pour les électroly tes forts
puisque x^ peut être égal à un à peu de chose près,
= c, ou (i — a?) 5» =^ —
La partie non dissociée multipliée par le volume correspondant est égale à la valeur réciproque de la constante de dissociation. On voit par suite que si pour 9 = 50000 cm^ la partie non dissociée atteint 1 0/0 pour cp = iOOOOO cm^ elle tombe à i/2 0/0.
7. Si de nouveau on compare deux (ou plusieurs) électroly tes
^ , ,., . , , A'<^ — Ao -, i — x' c*
forts à dilution effale on a -^ r- =C^« ou 7 =-7 ce
A QQ — A o 1 — x c
qui peut s'énoncer ainsi :
Les parties non dissociées de divers électrolytes à dilution égale sont dans le rapport inverse des co7istantes de dissociation. Si les différentes conductibilités limites sont à peu près c£2^ales, on peut écrire d'une manière approchée :
A^oc -A-o _c; -, — A 9 c
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Les différences entre les conductibilités limites et équivalentes, à dilution égale sont dans le rapport inve}*se des cons-^ tantes de dissociation.
8. Enfin on peut déduire encore pour les cleclroljtes en général la loi suivante.
Si nous avons deux électrolytesde môme degré de dissocia-
lion dans Téquation = fc les premiers membres sont
éc^aux, ildoitenêtredemômedessecondsçp'c' = çVou^ = — :
Les dilutions pour lesquelles différents élcctrolytes posftèdent le même degré de dissociation (et aussi fréquemment la même conductibilité équivalente) sont dans un rapport co^istant et aussi dans le rapport inverse des constantes de dissociation.
On peut souvent faire un usage avantageux des relations simples qui précèdent.
Relations entre la constante de dissociation et la coustitulion chimique. On a trouvé entre la valeur des constantes et la constitution chimique des corps quelques relations particulières pour les acides; nous donnons de ces relations quelques exemples. Les constantes (K = c. i(P) de Tacide acétique et des trois acides chloracétiques sont à 25" :
Ac. Acétique 0,00130
— Monochloracétique. . . 0,155
— Dichloracélique .... 5,44
— Trichloracétique . ... 421,
Le remplacement de Thydrogène par le chlore provoque toujours pour les acides une élévation de la constante ; le premier atome la multiplie par 86, le second par 33,2 et le troisième par 23,5. De là on conclut que Faction due à Tintroduction du chlore dans l'acide acétique et dans l'acide monochloracétique n'est pas la môme, ce qui se comprend facilement puisque pour ce dernier il y a déjà un atome de
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chlore dans la combinaison. Une augmentation de la constante a la même signification qu'une augmentation du degré de dissociation, c'est-à-dire une augmentation du caractère acide; à l'introduction du chlore on doit par suite attribuer la môme influence. De la même manière que le chlore agissent lesi autres radicaux dits négatifs comme le brome, le cyanogène, le sulfocyanogène, Thydroxyle, etc.
Ce qui montre d'une manière particulièrement claire la propriété constitutive de la constante de dissociation, c'est sa variation dans les' composés a et |3.
La même observation s'applique aux dérivés isomères du benzène.
Ac. Benzoïque C«H»COOH 0,0060
o, Oxybenzoïque C«H*(OH)GOOH . . . 0,102
m. Oxybenzoïque C»H^OH)COOH . . . 0.0087
p. Oxybenzoïque C«H*(OH)COOH . . . 0,00286
A propos de cet exemple nous pouvons montrer comment la connaissance de la constante peut être utile pour déterminer une constitution chimique. Par l'introduction de l'hydroxyle en ortho par rapport au carboxyle la valeur de la constante pour l'acide benzoïque est multipliée par 17, en position meta l'élévation est à peine sensible, et en position para il y a même diminution. Si nous partons de l'acide o. oxybenzoïque en introduisant l'bydroxyle dans diverses positions, nous pourrons admettre que ici comme pour l'acide benzoïque nous rencontrerons les mêmes propriétés. C'est aussi lé cas ainsi que le tableau suivant le montre.
Acide ortho. oxybenzoïque (salicyiique) ' 0,102
— oxysalicylique CeH3(0H)»C00H (2.3) . . 0,114
— id. id. (2,5) . . 0,108
— p rcsorcylique id. (2,4) . . 0.052
— a îd. id. (2,6) . . 5.0
Dans Tacide (2,3) comme dans (2,5) le nouvel hydroxyle
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est par rapport au carboxyle dans la position meta, par suite nous devons prévoir seulement une faible élévatioii, ce qui cadre avec Texpérieiicse. Povr l'acide 2,4 Thydroxyle est entré en position para, ce qui cadre avec la diminution de la constante, enfin dans l'acide 2,6, le deuxième hydroxjle est aussi en ortho, par suite on trouve une très forte augmentation de constante, environ cinquante fois. Des relations intéressantes ont été trouvées également pour la dissociation graduelle d'acides organiques bibasiques. Du fait que la formule de dissociation est applicable aussi aux acides bibasiques faibles, il résulte quepour eux la dissociation s'effectue d'abord d*après le schéma H*R= H' -|-HR'. Puis pour les acides plus forts a lieu une scission plus avancée de l'ion monovalent négatif. HR' = H* -f- R*. La formule précédente cesse naturellement de s'appliquer. Des différences remarquables interviennent alors : pendant que pour quelques, acides la seconde dissociation a lieu seulement quand la première est devenue à peu près complète, pour quelques autres elle se produit déjà quand 50 0/0 environ sont dissociés suivant le premier schéma. La titration des acides avec un indicateur permet déjà de reconnaître ce fait; l'acide sulfureux par exemple ne donne aucun virage net avec la teinture de tournesol, parce que la seconde dissociation est trop faible, alors que l'acide succinique, beaucoup plus faible sous le rapport de la première dissociation, se laisse bien titrer.
Entre les constantes de dissociation pour la première réaction (constante K de dissociation des acides libres) et celle de la seconde réaction qui se mesure d'une manière au reste assez compliquée à l'aide des sels de sodium acides (constante de dissociation (s) des sels acides) il y a une relation établie par Smith (1) d'après les travaux de Ostwald et Noyés et ses propres recherches : cette relation s'énonce ainsi.
i. Le premier atome d'hydrogène est d'autant plus fort
(1) Zeilschr. f. physik. Chem. 25, p. 144, 1898.
et h second d'autant plus faible que les deux groupes car-hoxyles sont plus voisins^ et inversement.
Pour illustrer cette proposition nous citerons les lig'nes suivantes de Ostwald, qui pense que les charges électriques des ions acides sont localisées à Thydroxyle acide du carboxjle :
« Dans le cas des acides bibasiques pour les acides carbonés un carboxyle devenant négatif (par la dissociation du premier atome d'H) favorise Tionisation du second et cela d'autant plus énergiquementque les deux carboxy les sont plus rapprochés l'un de l'autre. Imaginons-nous atteint le premier stade de la dissociation, la scission du complexe H^R en H' et HR', le deuxième stade» lascission de HR'eu H' et R' sera en général beaucoup plus difficile que la première, puisque le {groupe HR' déjà chargé négativement doit encore prendre une charge négative de môme valeur, alors que cependant les charges négatives se repoussent. En second lieu la facilité de la deuxième scission dépend de Téloignement réciproque des deux charges: plus elles sont rapprochées sur Tion bivalent, plus faible sera la tendance du second H à se séparer, et inversement. >
Les propriétés des acides fumariquc et maléique correspondent complètement à cette hypothèse et à la loi précédente.
Ac. maléique
Ac. f
umarique
H — C — COOH
-COOH
H -C — COOH
HOOC-
V est le nombre de litres dans lequel une molécule gramme est dissoute, x & dissociation de H en 0/0 en considérant les acides comme monobasîques, K = c. 10^.
Par suite du rapprochement des carboxyles K est pour Ta-
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cide maléique remarquablement plus élevé que pour l'acide fumarîque. La scission du second atome d'hydrogène est par contre tout à fait en retard pour Tacide maléique ; alors que déjà la dissociation de l'acide fumarique a atteint environ 50 0/0, ce qui se voit clairement par l'augmentation des constantes. D'une manière analogue pour la dissociation du second H des sels acides ; on voit qu'elle s'élève pour v= 64 à 0,39 0/0 pour le maléinate et à 0,85 0/0 pour le fumaratc.
2 a. Le deuxième atome d'hydrogène de tous les acides substitués est plus faible que celui deVacide initial, seullliydroxyle peut amenée" une augmentation.
Le second atome d'H des acides méthyl et éthyl succinique, a ainsi une dissociation plus faible que celui de l'acide succinique; au contraire celle-ci est plus élevée pour les acides tartrique et maléique.
2 b. La constante de dissociation {s) du second atome d'H d'un acide substitué est d'autant plus petite que la constante de dissociation (K) du premier atome d'H est plus grande ;' c'est'à'direqueVinfluence des substituants sur la dissociation des deux atomes d*Hse manifeste en sens inverse.
Pendant que par exemple K croit de Tacide succinique aux acides méthyl etéthyl succinique, s sera, comme nous l'avons vu, plus petit. Cette proposition n'a d'ailleurs de valeur que pour les acides substitués d'une manière analogue. Il est évidentqucdans beaucoup de cas la connaissance des constantes de dissociation du second atome d'H sera d'une importance égale k celle du premier atome pour la résolution des problèmes de constitution.
Vitesses de migrations particulières des ions. —
Dans ces derniers temps, la mesure de la conductibilité a servi à déterminer outre les constantes de dissociation principalement d'un grand nombre d'acides organiques, les vitesses de migration d'anions et de cations organiques. On a déjà vu que les sels alcalins des acides, les chlorures et aussi
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les nitrates des bases sont si fortement dissociés qu*on peut pour eux déterminer expérimentalement Aq^,. En retranchant la vitesse de migrations connues des ions métal ou des ions halogènes et AzO^', on peut facilement obtenir la valeur désirée des autres ions correspondants (voyez aussi p. 100). Par la comparaison stôchiométrique des valeurs trouvées pour les vitesses de migration des ions en particulier, on a obtenu certaines lois dont nous citerons ici au moins quelques-unes qui sont extraites d'un travail de revision de Bre-
«»ig(l).
Uà vitesse de migration d*ions élémentaires est une fonc- ^ïon évidemment périodique du poids atomique et croît avec lui dans chaque série d'éléments employés. En règle géné- ^^Ic, il n y a de difiFérence sensible que pour les deux ou trois Premiers termes ; les éléments dont le poids atomique dépasse 35 ont la même vitesse. A Tappui de ce qui précède, nous citerons les données suivantes (à IS^) :
FI' 46,(i Li 33,4
Cl' 65,4 Na' 43,5
Br' G7,(> K 64,7
r 66,4 Cs' 68,2
l^our lésions complexes : des ions isomères ont môme vi-
Ion de l'acide butyrique . . . 30.7
— isobutyrique . . 30,9 Ion de l'acide cinnamique. . 27,3
— atropiquc . . . 27,1
li] f^iischr. phygik. Chem,, 13, p. 191, 1894. "*u«îicJr ^^ nombres suivants sont extraits sans changement de la coin- / -^ 2?^'^n de Bredig et représentent des unités Siemens réciproques,
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loQ du propylammonium . . • 40.1
— du isopropylammonium . . 40,0 Ion de la mëthylquiooléine . . 36,5
— de i'isométhylquinolëiae . . 36,6
Le m émechang^ement dans la composition d'ions analogiques provoque toujours pour des ions différents un chang^eoient dans le même sens, mais dont la valeur (d) ne reste pas constante q^mmd la vitesse de migration décroît, et devient plus petite. Par suite la vitesse de mig'ration tend vers une valeur limite commune, pour les ions très compliqués, quand le nombre des atomes croit. Cette valeur pour des anions et des cations est d'environ 17 à 20 unités Siemens réciproques, par exemple :
Ion de Tammonium ÀzH*
— diméthylammonium . C*H*Az
— diéthylammonium . . C*H'*Az
— dipropylammonium . C*H**Az
— dibuthylammonium . C'A*"Az
— diiscamylammonium . C'"H"Az
Dans des séries analogues d'anions et de cations de même valence, il y a ralentissement par Taddition d'hydrogène, de carbone, d*azotc, de chlore, de brome ou parle remplacement de l'hydrogène par le chlore, le brome, l'iode, etc.
En thèse générale, les ions complexes ont des vitesses plus faibles que les ions simples. Par suite les ions polymères sont plus lents que les ions simples. Des influences constitutives souvent très importantes masquent les propriétés additives ; très souvent des ions mélamères ne se déplacent pas avec des vitesses égales par suite de différences constitutionnelles, et très souvent la symétrie croissante fait croître la vitesse do migration de cations organiques ayant cependant même composition, par ex. celte vitesse croît pour les cations métamères quand on passe d'un primaire à un secondaire, puis d'un tertiaire à un quaternaire.
VITESSES ABSOLUES DES IONS
Base primaire : Ion de la xylidine OA'^Az 30.0
Base secondaire : — éthylanilineC*H**Az . . . 30,5
Base \ — dymélhyIaniIineC'H'*Az. 33,8
lertiairc. . . J - collidinc C»H'*Az 34,8
Base i — éthylpicoline C«H"Az . . 35,1
quaternaire , , \ — métbyllutidine C*U*^\z . 35,2
Par suite 1 addîlivité souvent et surtout pour les catioDs est l^énéepar l'influence opposée d'une telle différence de constitution, et même il peat y avoir par une compensation excessive un renversement du sens des propriétés additives, par exemple :
Ion du triéthylammoniumAzG«H<«. . . . . 32,6 — méthyltriéthylammonîum AzG'H*^. 34,4
Malgré la diminution due au GH^, il n*y a pas qu ralentissement mais au contraire accélération.
Vitesses absolues des ions. — Nous sommes à mému avec
cyïi le procédé de Kohlrausch de calculer en — les vitesses avec
sec
lesquelles les diversions se meuvent en solution aqueuse sous rinfluence d'une différence de potentiel déterminée. Imaginons-nous de nouveau pour plus de simplicité deux électrodes de platine éloignées de 1 cm. et entre elles une molécule gr. d'ions positifs et d'ions négatifs. Soit un volt comme chute de potentiel entre ces deux électrodes. Supposons que dans l'unité de temps il passe dans ces conditions i/2 F il conviendrait d'attribuer 1/4 de cm. par unité de temps à l'ion positif et à l'ion négatif si leurs vitesses étaient égales, elles auraient d'ailleurs dans ce cas la valeur commune 1/4. Gar le passage de 1/2 F signifie que à chaque électrode il s'est séparé 1/2 équivalent gramme d'ion. A travers chaque section il est passé aussi en tout un demi-équivalent gramme d'ions, soit 1/4 d'équivalent gramme d*ion positif et 1/4 d'ion négatif, 'i y a eu par conséquent 1/4 d'équivalent gramme d'ion
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amené à chaque électrode, en d autres termes Tion qui était distant de l'électrode de 1/4 de cm. au début de Télectroljse a pu parcourir justement cette distance et cela nous donne la vitesse cherchée (1). Ensemble les deux ions positifs et négatifs parcourent 1/2 cm. dans Tunité de temps.
La quantité d'électricité passée par unité de temps, c'est-àdire l'intensité I en Ampère, donne divisée par F (=96580),
dans les conditions précédentes la vitesse en — avec laquelle
les ions se déplacent ; soit F la quantité passée par unité de
temps les ions auraient ensemble évidemment parcouru 1 cm.
^ ,,_ . , Différence de Potentiel 1
Gommel Intensite=: =rr-: >Qu©?rr-:
Résistance Résistance
= la Conductibilité et que la chute de potentiel = 1 volt, 1 =
la Conductibilité en inverses d'ohm. La conductibilité est
dans ce cas la conductibilité équivalente A, de telle manière
que donne la vitesse. Si les deux ions ont des vitesses
de migration différentes elles se partagent la vitesse totale proportionnellement à chacune. Le KCl a à 18* en solution aqueuse infiniment diluée la conductibilité équivalente 130,0 (en inverses d'ohm), par suite la vitesse globale des ions
est = n^>K Jn ~ ^>^0*346 ; ils y prennent part chacun dans le
rapport 64,6 à 65,4. L'ion K par suite par une chute de potentiel de 1 volt par cm. parcourt dans une solution de KCl infiniment diluée 0,000669 cm. par seconde et l'ion chlore 0,000677 cm.
(1) Il parait impossible au premier aborJ qu'il y ait de précipité à rêleclrode i/i équivalent gramme d'ion quand il n'en est arrivé par migration que 1/4. Kt cependant on peut se représenter que dans certaines conditions ot mt^mn. s'il n'y a aucun excès des ions correspondant à l'électrode, l'eau fournit des ions positifs et négatifs manquants. Une discussion plus serrée de ces faits sera réservée aux chapitres suivants.
VITESSES ABSOLUES DES IONS il^
. D'après les dernières valeurs obtenues pour les vitesses de mij^rations en unités de conductibilité (voyez p. 86) on calcule les valeurs suivantes pour les vitesses absolues Uq^' et Vq^ en solution aqueuse infiniment diluée à 18° :
cm.
Uk
. 0,000669 cm.
Uaih-
VazO' .
UNa
Vcio^ .
Uu
VOH. .
^Ag
Uh
En solution incomplètement dissociée ces vitesses sont plus faibles. La somme des vitesses d'après les considérationis
précédentes égale ^/l . A;p étant la conductibilité équivai-
lente correspondante de la solution.
Il n'y a qu'une partie de Télectrolyte qui prend part au transport et par suite la vitesse rapportée à la moléculeiframme se trouve diminuée. Pour les ions à une dilution .suffisante on peut appliquer les relations U = a U qq et Vz=oVqjj, U et V étant les vitesses des ions dans une solulion dont le defiçré de dissociation est a. Ces calculs peuvent ^tre soumis à la vérification expérimentale, celle-ci a été efFectuéeavec un plein succès par Whetham, Masson et plus tard •Vbegg-Steele au moyen de la méthode Je Lodg-e (1). Celui-ci dans une recherche préliminaire avait déterminé, d'une manière d'ailleurs insuffisamment exacte, la vitesse de l'ion H ; il observait pour cela la vitesse avec laquelle se propag'eait la décoloration dans une solution de NaCl additionnée de pkénolphtaléine salée dans la gélatine étendue, mise en contact avec une solution acide et traversée par un courant. Whetham perfectionna la méthode et détermina la vitesse de
(!) Zeitschr. f. physik. Chemie 11, p. 220, 1893 ; 29, p. oOl, 1899; 40, p. 699 et 737, 1902, Zeitschr. f. Elektrocliemie 7, p. 018, 1901. Le Blanc. — Êlectrochimie. 8
rion complexe cuprique en solution ammoniacale, et celle des ions chlore et bichromate (Cr^O^}. Il superposait dans un tube deux solutions de résistance spécifique ég'ale soit une solution de bichromate de K étendue et une de CO^K* (la plus lourde en dessus) et déterminait la vitesse absolue de Fion coloré en observant le déplacement de la zone colorée et en tenant compte de la chute de potentiel par centimètre. Abe|g^§^-Steele montrèrent que la méthode pouvait être appliquée même aux solutions complètement incolores puisque la densité différente optiquement suffit déjà pour faire reconnaître les limites des solutions. Ils déterminèrent les vitesses de mi|^ration de différents ions pour différentes concentrations des électrolytes employés et d*accord avec la théorie ils trouvèrent que ces vitesses croissaient avec la dilution et tendaient vers les valeurs calculées pour une dilution infinie.
Résistance de frottementélectroly tique.— D'après les vitesses de migration absolues nous pouvons maintenant calculer facilement les résistances de frottement ou les forces nécessaires pour donner aux ions en solution aqueuse la
vitesse i — {!). Soit Kr cette force pour un équivalent sec ^ ^ '
g-ramme d'un ion déterminé ; la force qui déplace le gramme équivalent avec la vitesse UestKr. U et le travail mécanique employé par seconde = force X espace = Kr X U X U, puisque U est l'espace parcouru en une seconde. Le travail électrique d'après le précédent chapitre = 1 voltX 96580 U ampères seconde = 985100 U Kg. cm.
Par suite Kr. UXU = 985100 U et:
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et en rapportant au gramme d^ioii si A est Téquivaleot l^ramme.
Kr, = -
UA
Pour H en solution complètement dissociée nous obtenons par exemple Kr=: âSS-lO^Kg*, force énorme en accord avec les résultats des autres calculs, et qui s'explique par la grande division d'un ion gramme d'hydrogène. Planck a calculé que ua atome gramme est composé de 0,617 X*^*^ atomes; par suite 1 atome d'hydrogène possède une masse de 1,62 X iO— 5* gr. et une charge de 15,63. 10*^ coulomb, quantité qui peut être désignée comme la quantité élémentaire d électricité.
Règles empiriques particulières, — La formule de
dissociation d'Ostwald ; --= c n'est naturelle-
Aqo(Aqo— A?)?
ment applicable qu'aux électrolytes binaires. — Comme les faits cités précédemment montrent que mémo des acides faibles bi et polyvalents la suivent, il en résulte que ces corps perdent d'abord un ion d'hydrogène, pendant que l'atome d'hydrogène restant reste lié à un ion négatif monovalent. L'iooisation de cet hydrogène n*a lieu que plus tard, en même temps que le radical négatif augmente sa valence. Les recherches pour déterminer une constante de dissociation des électrolytes ternaires, n'ont pas été encore faites ; celles-ci, comme le montre ce qui suit, n'auront vraisemblablement pas grand succès.
Pour les électrolytes binaires forts, les sels neutres, les acides minéraux et les bases inorganiques, la formule de dissocialion s'est montrée inapplicable môme aux solutions étendues.
Où doit admettre que les lois simples applicables d'après ♦M'tHofT aux solutions étendues et qui supposent l'exacti-
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tude dé la formule. précédente, cessent de s^appliqiier en pré* senced'un nombre relativement isçTandd'ionspourdesdîlutions auxquelles elles sont encore applicables dans d'autres cas (1). Les relations déduites précédemment de la formule de dissociation pour les électrolvtcs forts doivent en tout cas ii*élre considérées que comme une première orientation.
Rudolphi et Van't Hoflf ont établi les formules d'après lesquelles les constantes peuvent se calculer dans beaucoup de cas.
La formule de Van't HofiF est la suivante :
— — - — Constante.
En ce qui concerne le changpement de la conductibilité équivalente des sels neutres avec la dilution, Ostwald a trouvé une règle empirique qui permet de calculer la basicité d*un acide, et aussi la valeur limite Aqq , ce qui est précieux pour les sels qui subissent l'hydrolyse (2) par une dilution trop g-rande. Il s'est trouvé que la conductibilité équivalente des sels de sodium de tous les acides monobasiques croit d'environ 10 unités (3) de cp (en cm^) = 32000 jusque <p = 1024000, pour les acides bibasiqucs l'augpmentation en chiffres ronds est 20, pour les tribasiques 30 environ, etc. Si on désigne cette augmentation par A et par n la valeur de l'acide on a
A n = — - . Les valeurs suivantes ont été trouvées pour A.
(1) Voyez par exemple Jahrbuch d. Clecktrochemie 8, p. 102 et suiv. 1902.
(2) Zeilschr. physik. Ghem., i, p. 109 et 529, 1887; 2, p. 90t,
(3) Les nombres des pages 117 et 118 reprësenlent des inverses d'unités Siemens.
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Sel de sodium de Tacîde nicotiDique 10,4 = 1. 10,4
— — chinolénique 19,8 =-2. 9,9
— — pyridinetricarbooique . 31.0^=3. 10,3
— — — tétracarboDique . 40,4 =±: 4. 10,1
— — — pentacarbonique . 50,1 = 5. 10,0
D*un autre côté pour une basicité connue on peut conclure de la diflFérence précédente si Vhydrolyse intervient déjà dans les limites étudiées. Si nous avons par exemple le sel d'un acide faible, comme CAzK, les ions CAz' à dilution croissante se combinent de plus en plus avec les ions H' de Teau (voyez chapitre précédent) en donnant GAzH non dissocié, et au lieu des ions CAz' disparus apparaissent les ions OH' de l'eau. Le résultat final de la dilution est une aug'mentation non des ions GAz', mais des ions OH' et la grande vitesse de migration de ces ions a pour conséquence une augmentation de la conductibilité plus rapide que la normale. Le sel d'une base faible et d'un acide fort nous donne un phénomène analogue, mais à la place des ions métalliques positifs apparaissent les ions H', en même temps qu'il se forme une certaine quantité de base non dissociée.
La relation suivante s'est en outre montrée applicable dans de larges limites pour les sels neutres fortement dissociés, lorsque Aîp n'est pas très éloigné de Ag^^ .
Aqq — Aîp = n4«jG<p
Aqo =:n,ti2Gcp + A9
n| et Mj représentent la valence des an ions et des cations, c une constante commune à tous les électrolytes et dépendant de la dilution. Une fois c déterminé à diverses dilution pour un électrolyte dont A<p est connu, on peut à l'aide de r^, de n^ et de la conductibilité équivalente, correspondant à une dilution pour laquelle c est connu, calculer facilement (p pour un autre électrolyte. Si on pose n^n^Gf =? d(p on a
A Qo=d^-|- A<p
La table suivante due k Bredîg^ (le) réunit les valeurs de d^ (<p en cm') pour les produits des valences et les dilutions à26^
VALENCES
^^niotc
DiXn,
<l|tceo*
^kt7»f
Nous dirons encore à ce propos qu*on peut faire usa^e, pour calculer A qq pour les élcctrolytes dont les anions et cations sont constitués par beaucoup d'atomes, des faits indiqués précédemment, et aussi de ce que leur vitesse de migration dépend principalement du nombre des atomes du complexe. Si on sait par exemple d'un acide que sonanion contient 18 atomes, on peut sans grande erreur égaler son A^q à celui d'un autre acide à 18 atomes (de môme d'ailleurs pour les coefficients de température).
Conductibilité et degré de dissociafion de Veau. —
Nous ayons jusqu'à présent admis que la conductibilité observée en solution aqueuse résultait exclusivement du corps dissous et que l'eau avait une conductibilité nulle. Au sens exact il n'en va pas ainsi ; en réalité, l'eau est également, il est vrai, pour unetrès faible partie, dissociée en ses deux ions H* et OH' et prend par suite un peu part à la conductibilité. Celte donduclibilité de l'eau n'intervient en aucune manière dans les mesures ordinaires de conductibilité. Au contraire les impuretés de l'eau, traces de sels', acides ou bases, qui ne sont
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ëliminables que très difficilement, peuvent causer des erreurs notables, notamment quand il s*agh de solutions très étendues etil est nécessaire dans de tels cas d'essayer la conductibilité de Teau employée et éventuellement d'efiFectuer des corrections. Depuis quelques ajoioées des recherches ont été établies par KoUrausch pour répondre à cette question de la conductibilité de Teau réellement pure.
lia finalement trouvé comme conductibilité spécifique (en ohms réciproques) (1) de Teau purifiée avec les soins les plus nïéliculeux.
r =0,04. 10-8 à Oo
« 1 mm. de cette eau a à 0** la même résistance que un fil «e cuivre ayant 40 millions de kilomètres, et môme section ;
9ui pourrait faire mille fois le tour de la terre. » -*^Oiir des raisons particulières qui ne peuvent ici être disl^Ut^^s de plus près, il est vraisemblable que cette valeur ^^cy**vée expérimentalement est voisine de la conductibilité tr^el]^ de Teau.
*-^'a.près cette donnée nous pouvons facilement calculer le
^S'i'é de dissociation de Teau La conductibilité d'un cube
^ ea.u. de 1 cm. d'arête est d'après le tableau précédent de
^»03S X 10-6 inverses d'ohm à iS\ La conductibilité de 1 li-
'^^^ de cette eau, placée entre des électrodes distantes de 1 cm.
^«l'aîiio» fois plus grande cest-à-dire 0,038. 10-». Si dans
^^^G eau il y avait un équivalent gramme d'hydrog^ène ou
*^ydroxyle, sa conductibilité serait égale à 504 en inverses
^^^ni. D'après nos explications précédentes à un équivalent
o ^ft tn me d'hydrogène correspond entre deux électrodes dis-
jl) Kohlransch et Heydweiller, Zoitschr. physik. Chem., ÎA, p 31",
iSôV
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: tantes de i cm. une conductibilité 330, et pour un équivalent gramme d'hydroxyle 174. Si l'on avait trouvé pour la conductibilité 504 Teau aurait eu la concentration 1 par rapport aux ions hydrogène et hydroxylc ; comme on a trouvé 0,038 X lO—^il en résulte que la concentration des ions en question est
0,048 X *0— 3 -— . = 0, 75 X *^^ normale, c'est-à-dire que i gr.
d'ions hydrogène et i7 grammes d'ions hydroxyle sont contenus dans environ 13 millions de litres d'èau.
Solutions sursaturées. — Depuis longtemps on avait l'opinion, non encore totalement disparue pour certains, que ces solutions devaient se comporter d'une manière spéciale, totalement différente des solutions saturées ou non saturées. En fait il n'y a rien de particulier pour ces solutions ainsi que les déterminations de conductibilité nous l'apprennent. Si par exemple on détermine la conductibilité d'une solution non saturée d'un sel qui se dissout plus facilement à haute température, si maintenant on laisse la température s'abaisser, en continuant les déterminations de conductibilité à des moments déterminés et cela jusqu'au-dessous de la température de saturation, on trouve en rapportant les résultats à un système de coordonnées que le changement de conductibilité suit régulièrement la température et qu'il n'y a aucune brisure à la température de saturation. Ceci devrait avoir lieu, si une solution sursaturée se distinguait qualitativement d'une solution ordinaire.
Coefficient de température. — D'après Kohlrausch le pouvoir conducteur est à peu près une fonction linéaire de la température et se laisse représenter souvent entre de larges
limites par 1 expression : c= — . ~ — - . a::^ et x^ sont les con-
ductibilités pour les températures t^ et ^| ; c est le coefficient de température ; c'est, comme on voit, la difiFérence de pou-
COEFFICIENT DE TEMPÉRATURE 'iâl
voir coDducteïir par dejiÇTé de diflFéfence de température, exprimée en fractions du pouvoir conducteur o^o à unetempérar turc déterminée. Fréquemment on choisit i8* pour cette température de telle manière que la formule serait alors
1 x., — Xt c =
Pour les corps fortement dissociés" soigneusement étudiés jusqu'ici et composés d'ions monovalents, on a constaté que ceux qui ont la plus faible conductibilité équivalente ont les coefHcicntsdc température les plus élevés, et inversement que ceux qui ontles conductibilités équivalentes les plusfortes ont les coefficients les plus faibles et Kohlrausch (i) en a déduit que le coefficient de température des ions monovalents est une fonction de leurs mobilités (c'est-à-dire que les plus rapides ont un coefficient de température plus petit et les plus lents un coefficient plus grand). Il résulte de ceci que le rapport des vitesses d'ions tend vers l'unité quand la température s'élève ; ceci correspond avec l'indication faite p. 74, que le nombre de transport tend vers 0,5 quand la température croît.
Quant à ce qui concerne la valeur des coefficients de température elle varie pour les solutions salines étendues à température moyenne entre 0,020 et 0,023, pour les acides entre 0,009 et 0,016. pour lesbasesalcalinesentre 0,019 et 0,020. Par suite la conductibilité pour 1^ varie de i à 2,5 00, ce qui montre l'importance d'une température constante dans les mesures de conductibilité.
Quand la concentration croît, le coefficient de température commence par décroître un peu pour croître ensuite de nouveau.
Si on se représente que les ions dans leur mouvement ont à vaincre une ceHaine résistance due au frottement, on com-
^(i) Silzungsbericht der Kônigl. Preuss. Akademie dcr Wissenschaflen. Pbysik-Mathem. Kl. 26, 572, i902.
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prendra que entre la variation du frottement interne et celle de la conductibilité de beaucoup de solution avec la température il y ait un certain parallélisme ; il n ja cependant pas proportionnalité.
Quant ace qui concerne le signe du coefficient de température, il est remarquable que à Tencontre des conducteurs de la première classe, il y a peu de coefficients négatifs, c'est-àdire que la conductibilité ne diminue que rarement avec la température. La conductibilité d*une solution dépend du nombre des ions et de leurs vitesses. Celles-ci de leur côté dépendent de la valeur de la résistance de frottement subie par les ions du faitde Teau. Comme le frottement interne de l'eau diminue quand la température s'élève, on peut admettre que le frottement des ions diminue aussi et particulièrement pour les solutions salines qui par suite de leur degré élevé de dissociation ne peuvent plus voir celle-ci varier d'une façon sensible, il résulte aussi, comme il a été indiqué plus haut, une augmentation parallèle dans la conductibilité. Une diminufîon de conductibilité n*est par suite possible que si le nombre des ions diminue, ou en d'autres termes si la dissociation recule dételle manière que l'influence de la diminution de frottement soit compensée et au delà. Pour beaucoup cette conclusion aurait au premier abord quelque chose d'étrange; en gros les conclusions tirées de la théorie cinétique desgazamènentà croire que ladissociation augmente toujours avec la température. D'après l'Energétique ce n*est nullement le cas, on peut bien plutôt prédire que, dans certains cas, lorsque la température s'élève il doit y avoir recul dans la dissociation.
Une loi de l'Energétique nous dit que si nous modifions l'état d'un corps qui se trouve en équilibre, il en résulte un nouvel équilibre qui s'oppose à cette modification. Si pour une température déterminée nous avons une solution saturée d'un corps en présence d'un excès de ce corps à l'état solide, et si nous chauffons, le phénomène de dissolution qui
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5e produit provoque un rcfroîdîsseTncnt. Si le corps se dissout (dans sa solution saturée) avec absorption de chaleur, la quantité dissoute augmente s*il se dissout avec échauffement il y a précipitation. D*après ceci tous les électrolytesqui présentent, quand la température s*élève, une diminution dans le nombre de leurs ions, et tous ceux qui ont un coefficient de température néj^atif appartenant à cette catégorie, montrent des chaleurs de dissociation négatives, si on appelle de ce nom l'effet thermique qui résulte de la combinaison de deux ions en une molécule non dissociée et si on attribue le signe -|- à la chaleur dégagée, et le signe — à celle absorbée. Nous avons dans la détermination de la chaleur de dissociation une possibilité de vérifier l'exactitude de cette conclusion.
Chaleur de dissociation. — D'après la théorie de la dissociation le phénomène de la neutralisation par combinaison d'une base et d'un acide se résume à la formation d'eau non dissociée au dépens des ions H' de l'acide et OH' de la base. Nous avons déjà vu que le degré de dissociation de l'eau est très faible, c'est-à-dire que le produit des ions H* et OH' aune valeur très petite.
Dès que OH' et H' sont en présence, d'après la loi de l'action des masses l'équilibre doit s'établir entre le produit de leurs concentrations jd'une part et le produit de la concentration de Teau non dissociée par la constante de dissociation de Teau pure. Comme dans une solution aqueuse, la quantité d'eau non dissociée peut être considérée comme constante, il résulte que pratiquement tous les ions H* et OH' ajoutés à l'eau doivent disparaître, car le produit des ions déjà présents dans l'eau ne peut être changé. Avant le mélange des solutions de base et d'acide nous avons des ions, métal, OH', acide et H', après le mélange, nous avons encore les ions métal et acide qui forment le sel fortement dissocié ; ces ions n'ont pris aucune part à la neutralisation. Par suite, le radical de la base et celui de Tacide ne jouent aucun rôle,
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et II en résulte que la chaleur de neutralisation est la même pour les bases et les acides fortement dissociés, et sa valeur 43700 cal. (à la température ordinaire), nous représente la chaleur de dissociation de Teau : c'est-à-dire la chaleur mise en liberté par la combinaison d'un équivalent grammes d*ions H' et d'un équivalent g'ramine d'ions OH". Cette chaleur de dissociation ne doit cependant pas être confondue avec celle qui se produit dans la formation de la vapeur d'eau à partir de Thydrog-ène et de l'oxygène g'azeùx.
Neutralisons un acide partiellement dissocié par une base fortement dissociée, l'efTet thermique dépendra de la chaleur de dissociation de l'ion, et en outre de celle de l'acide. On aura : N=: 137000 — (4 — x) (f cal.
N signifie la chaleur de neutralisation, x le deg'ré de dissociation de l'acide libre, et d la chaleur de dissociation par équivalent içramme. D'où résulte
(i= — cal.
Tous les acides dissociés, qui ont une chaleur de neutralisation plus g-rande que 43700 cal. ont une chaleur de dissociation négative; des recherches de Arrhénius et des recherches postérieures de Euler (4), il est résulté que, en fait, tous les acides ayant un coefficient de température négpatif pour leur conductibilité ont des chaleurs de dissociations négatives ; pour eux, par suite, la dissociation diminue quand la température s'élève.
Influence de la pression, — Les raisons qui font comprendre l'influence de la température sur le pouvoir conducteur font prévoir aussi l'influence de la pression. L'aug-
(i) Zeitschr, physik, Chem., A, 96, i889; 9, 339, 1892.
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mentation de pression peut provoquer un changceincnt dans la concentration, dans le frottement interne et dans la dissociation. Faisons abstraction de la première variation que nous pouvons éliminer par le calcul ; Tcxpérience montre en général que la conductibilité de solutions étendues d'élcctrolytcs fortement dissociés croît avec la pression, ce qui, en première ligne, doit être attribué au frottement interne moindre. Lia diminution de frottement interne de Teau à pression croissante cadre avec ce fait; nous avons donc encore ici parallélisme entre la variation de frottement interne et celle de conductibilité. Pour les électroljtes peu dissociés le degré de dissociation peut ôtre aussi influencé ; nous pouvons le prévoir de la même manière que pour Tinfluence de la température au moyen de la chaleur de dissociation et du changement de volume qui accompagne la dissociation. Si TionisatioQ entraîne une diminution de volume, on devra s'attendre à une dissociation plus grande quand la pression augmentera car d'après les explications précédentes, tous les corps pour une augmentation de pression doivent changer leur état de manière à s'opposera l'augmentation de pression, c'est-à-dire qu'ils doivent diminuer leur volume.
Pour beaucoup d'acides moyennement dissociés il se produit par la dissociation une diminution de volume et l'observation montre que leur augmentation de volume par la neutralisation au moyen d'une base forte est plus faible que celle des acides forts; des considérations analogues à celles vues pour la chaleur de dissociation permettent de déduire de ce fait la même remarque que plus haut.
Des recherches expérimentales de Fanjung (1) il ressort que la conductibilité de ces acides, et plus spécialement celle de leurs sels de sodium s'accroît avec la pression plus fortement que pour les corps fortement dissociés; ce résultat est
(I) Zeilschr. physik, Chem., 14, 673, 1894.
i26 LA. CONDUCTIBILITÉ DES ÉLEGTROLTTES
complètement d'accord avec les considérations précédentes.
Mélanges de solutions ; solutions isobydriques. — Application de la conductibilité à l'analyse chimique. — Si après avoir déterminé les conductibilités de deux solutîaii&« on les mélang-e par volumes égaux et si on étudie la conductibilité du mélange dans des conditions semblables, la valeur obtenue n'est en général pas la moyenne arithmétique des valeurs particulières, si nous n*avons pas affaire à des corps complètement dissociés.
Par le mélange de solutions deNaCl et AzO^K il se formera un peu de KCl et d'AzO^Na non dissociés qui viendront en effet compliquer les conditions expérimentales.
Des solutions dont les conductibilités sont sans influence réciproque furent nommées solutions correspondantes par Bender, et solutions isohydriques par Arrhénius, qui étudia ces propriétés surtout pour les acides. Nous nous occuperons ici rapidement de risohydrie des solutions acides ou aussi plus généralement des solutions contenant un ion commun.
Dans ce cas ces solutions sont isobydriques si elles contiennent cet ion commun à la môme concentration, parce que, ainsi que le montre le raisonnement suivant, elles ne subissent par leur mélange aucun changement dans leur degré do dissociation. Soit une solution d'acide acétique et une d'acide salicylique. Pour l'acide acétique, d'après la loi de l'action
des masses, l'équation est — = fe, pour l'acide salicylique
-:^ = k'. En outre, puisque la concentration des deux solu-
tions dans l'ion commun H' est la même c = c
Si nous mélangeons maintenant! litre delà première solution avec 4 litres de la seconde la concentration des ions H' ne changera bien entendu pas (le changement de volume résultant du mélange est négligeable pour les solutions étendues), la concentraliondcsionsGH3CO0'etdes molécules CH'
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COOH tombe à i/^, celle des ions C«H50C00' et des molécules, C^H^OCOOH au 4/5 et nous obtenons en remplaçant par ces nouvelles concentrations :
cl • c' i£!
C| Cj 4 c I c I
cest-à-dire qu'il n'y a pas de chang^ement dans le degré de dissociation, puisque les conditions d'équilibre restent remplies. En outre on voit aussitôt que les volumes initiaux des deux solutions mélangées sont sans importance et que si deux solutions sont isohydriques vis-à-vis d'une troisième, elles le sont aussi entre elles. Nous pouvons conclure de ce qui pré- ^cède que des solutions également concentrées des chlorures, bromures, etc., des mêmes métaux ou par exemple de nitrates de métaux très voisins, qui sont à peu près également dissociées, doivent être aussi à peu près isohydriques. La conductibilité d'un mélange de deux sels de cette sorte sera alors voisine de la moyenne arithmétique de leurs conductibilités personnelles, et on peut utiliser cette propriété dans l'analyse chimique. La conductibilité de deux solutions à môme pourcentage de KCl et KBr étant x^ et x^ une solution de même concentration d'un mélange des deux aura alors le pouvoir conducteur
x=^PiX^-h{i—Pi)x.^,
^'Pi est laquantitéde KCl dans Tunitéde quantité du mélange, et I — p^ g^jjg jg KBr. De la détermination de x p^ peut faci-,
^^Oient se déduire : p» = -| c. Gomme ici il ne s'agit
^^e des rapports de conductibilités, la mesure peut être faite
^*6c des unités quelconques, ou le mieux avec une des solu-
"ons pures comme résistance de comparaison. Les résultats
seVoQt d^autant plus exacts que les valeurs x^ et x^ seront plus différentes.
En g-énéral on fera bien de s'assurer de Texistence de ces propriétés additives, en préparant des mélanges de composition connue, car deux autres facteurs peuvent ici intervenir d'une manière gênante : d'une part la formation de combinaisons complexes et dans ce cas la formule précédente perd toute valeur et le fait même de la non-additivité peut servir à caractériser desomblables composés; del'autre le changement du degré de dissociation et de la résistance de frottement par le changement de milieu. Une solution de KCl est par exemple plus dissociée dans l'eau pure que dans un mélange d'eau et d'acide acétique (voyez plus loin) à moins que la quantité d'acide acétique ne soit négligeable devant celle de l'eau. D'après ceci l'adjonction de quantités notables d'acide acétique ou de quelque autre corps pourra changer la conductibilité d'un électrolyte (4).
En appendice à ce qui précède nous dirons encore que les conductibilités peuvent être utilisées dans un autre cas pour l'analyse chimique, notamment d'après les recherches de Hollemann (2), F. Kohlrausch et F. Rose (3) pour la détermination de la solubilité de sels peu solubles dans l'eau: déterminations qui par les méthodes ordinaires ne peuvent être qu'approchées.
Dans une solution aussi étendue, on peut admettre une complète dissociation, alors Acp = AQo. La formule
Acp=A^ = C. -^
où les lettres ont la signification donnée pages 97-98 nous four-
H) Voyez par exemple Zeitsclirin, f. physik. Chom. 40, p. 222, 1902.
(2) Zeitschr. physik. Chem. 12, p. 125, 1893.
(3) Zeitschr. physik. Chem. 12, p. 234, 1893. Voyez aussi Silzungsber, der Kgl. P. Akad. d. Wiss. Physik. Mathem. Kl. 41, p. 1018j 1901.
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*lors la possibilité de déterminer f le volume en cm' de ^^iation saturée dans lequel un équivalent g'ramroe du P^est contenu et par suite aussi la solubilité :
» ^ ^ Sont faciles à obtenir expérimentalement, Aqq pourra ^^Uemment être trouvé par le calcul.
Pour AgBr on a trouvé de cette manière à 21<»,i
0,57X10-»52!iil_IL =0,107^ cm 3 litre
ËD permettant de conclure à la quantité de sels dissous les déterminations de conductibilité peuvent être utiles aussi dans l'analyse de Teau.
Solvants autres que Veau. Constantes diélectriques et pouvoir dissociant, — H y s^ déjà un grand nombre <le recherches sur la conductibilité dans les autres solvants que Teau ou dans les mélanges de divers électrolytes. De prime abord on incline à appliquer aux solutions nonaqueuses ce que nous avons vu pour les solutions aqueuses, seulement Tinfluence individuelle du solvant considéré se manifestera par un changement dans les valeurs des vitesses de migration des ions, dans les degrés de dissociations et par suite dans la conductibilité pour une concentration déterminée. Il est à remarquer que les phénomènes sont notamment plus compliqués que dans les solutions aqueuses. Ceci re.ssort particulièrement d'une recherche de Walden et Centnerszwer (1) sur la conductibilité d'un grand nombre
11) Zeitschr. f. physik. Cliom. 39, p. :il3, 1902. Vono/ aiisï^i Wal- 4lt?n, Zeilsch. f. physik. Ctiem. 40, l». 18:i, 1902.
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de corps dans SO* liquéfié dont les réstiltats paraissent ôlrc typiques pour les propriétés générales des solutions non aqueuses d'électrolytes.
Ces solutions ne paraissent suivre ni la loi delà mig-ration indépendante des ions, ni celle d'après laquelle la conductibilité croît nettement vers une limite à dilution croissante, ni enfin la loi de dilution d'Ostwald. Les déterminations de poids moléculaire par ébulli oscopie effectuées en même temps ont donné des valeurs normales pour les non-électrolylcs et, résultat remarquable, des poids moléculaires trop g-rands pour les élcctroljtes quand on devait «'attendre à des valeurs trop faibles. Ce fait indique une association considérable qui s*étend sans doute non seulement aux molécules du corps dissous mais intéresse en même temps celles du solvant. Ces faits nous amènent à considérer comme une circonstance heureuse (i) que ces complications (pas toujours cependant) manquent en solution aqu-euse,ce qui nous a permis parleur étude de découvrir toute une série de lois simples. Quant à la grandeur de la conductibilité dans les autres solvants elle est presque toujours plus faible que dans Teau. Ceci peut tout aussi bien provenir de l'augmentation de frottement des ions que de leur plus faible dissociation; la conductibilité ne dépasse celle d'une solution aqueuse que très rarement, par exemple dans l'acélonitrile.
D'après Nernst (2) il existe une relation entre la constante diélectrique et le pouvoir dissociant des liquides.
Pour comprendre cette relation nous donnerons quelques explications concernant la constante diélectrique D et sa détermination.
De môme que la conductibilité galvanique cette seconde constante caractérise encore un corps au point de vue électri-
(i) W. Biltz. Zoitsch. f. physik Clicm. 40, p. î8o, 1902. <5) ZeilscJn-. f. pliysik. Chèiu. 13, p. 431, 1894.
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que» et elle joue ud grand rôle pour les corps dits isolants ou diélectriques, qui conduisent peu ou pas le courant. La constante diélectrique d*un corps est proportionnelle à la capacité d'un condensateur dont le corps étudié constituerait la couche isolante, le diélectrique.
Si c est la capacité d^uncondensateurdansTair (pour lequel on pose en {général la constante diélectrrque égale à 1), etq la cap^ci^é dans le milieu étudié, la grandeur ckerchée est
On peut également définir la constante diélectrique comme le facteurqui indique la diminution d*attraction électrosta* tique de deux sphères chargées si celles-ci à distance constante et avec la même charge sont transportées de l'air dans le milieu (non conducteur) à étudier.
Une méthode très usitée pour la détermination de cette constante est celle de Nernst(l) sur laquelle nous ferons quelques remarques.
Si nous partons de la méthode de Kohlrausch pour déterminer les conductibilités et si dans le pont nous remplaçons deux résistances par des condensateurs nous pourrons, comme déjà Palaz l'avait montré, au moyen de cette combinaison, déterminer très facilement des capacités quand les diélectriques sont de bons isolants. Le téléphone ne sera silencieux que si on a(vovez aussi p. 99) :
w^: Wg ^= Cj : Cj
Faisons iU| = 102 garnissons les deux condensateurs, dont l'un est de capacité q variable à volonté d'une manière con-
(I) Zeitschr. physik. Ghem. 14, p. C26, 189i.
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nue, par exemple avec de Tair, et amenons le téléphone au silence, les deux capacités sont alors égales.
Garnissons maintenant le condensateur c^ avec le diélectrique à étudier, et changeons la capacité c^ aussi longtemps que le téléphone ne se tait pas, le rapport obtenu pour les deux valeurs de la capacité de c^est égal à la constante diélectrique cherchée.
Si risolement d*un condensateur est mauvais, on ne peut plus amener le téléphone au silence et une mesure n*est plus possible. Cette difficulté est facilement évitable d'après Nernst en donnant à Tautre condensateur également une certaine conductibilité au moyen d'une dérivation. On obtient maintenant le silence quand les capacités des deux condensateurs et en même temps les deux conductibilités sont égales. Par cette notion nous sommes ainsi, comme on le voit sans plus, en position de déterminer non seulement les constantes diélectriques ayant une conductibilité galvanique mais encore en même temps d'établir la grandeur de la conductibilité galvanique.
Les valeurs obtenues pour les constantes diélectriques de quelques corps sont indiquées ci-dessous :
Benzène .... 2,29 Alcool amyliquc . 16
Sulfure de carbone. 2,58 Alcool éthylique . 26,1
Ether 4,35 Alcool mélhyliquc. 42
Chloroforme ... 5,6 Nitrobenzène . . 36
Aniline 7,28 Eau. . . 85(t.=18o)
Ncrnst a, comme il a déjà été indiqué, établi la loi suivante : Plus la valeur de la constante diélectrique est grande pour un milieu, plus est élevée, toutes choses égales d'ailleurs, la dissociation électrique des corps qu'il contient en dissolution.
Les considérations suivantes éclaireront cette loi. Les ions char/^és positivement et négativementse réuniraient parsuite de l'attraction électrostatique si d'autres forces, sur la nature
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desquelles nous ne savons rien de plus, ne s y opposaient. L-équilibre de dissociation résulte de la concurrence de ces deux sortes de forces. Une augmentation de la constante diélectrique affaiblit seulement la force électrique et par suite la dissociation.
Les mesures obtenues jusqu'ici vérifient bien la loi de Nernsl, quoiqu'il paraisse y avoir des exceptions. Dans la benzine, le sulfure de carbone, etc., la dissociation est tou" jours très faible, pendant que d'un autre côté la constante diélectrique élevée de Teau cadre parfaitement avec la dissociation avancée de beaucoup des corps qui y sont dissous. Les alcools occupent une place intermédiaire.
Une observation remarquable de Euler (1) montre que la constante diélectrique de solutions croît quand la teneur en ions augmente : on a ainsi prouvé que celle de Tion est augmentée par l'adjonction de sels. Cette circonstance joue sans doute un rôle partiel dans les écarts des électrolytes forts à la loi de dilution d'Ostwald (voyez pa^e 115), car celle-ci ne peut naturellement être valable que si la nature du solvant reste invariable. La môme explication paraît applicable au fait établi avec certitude que, dans les limites d'une dissociation modérée, la conductibilité équivalente d'un sel dissous dans le benzonitrile croît en môme temps que la concentration : l'action dissociante du solvant s'élève avec l'aug-mentation absolue déconcentration des ions de telle manière qu'elle l'emporte sur la diminution de dissociation résultant de la loi de l'action des masses.
Le pouvoir dissociant du solvant paraît dépendre non seulement de la constante diélectrique du solvant, mais encore dans une certaine mesure de sa composition élémentaire et de sa faculté d'association.
(1) Zeilschr. physik Chem., 38, p. 619,1899.
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Lois de rionisation ; aptitude réacHonnelle des électrolytes. — Ainsi qu'il résulte de ce qui a été dit jusqu*ici de la conductibilité électrique, les différents corps dissous dans l'eau ou dans un autre solvant offrent fréquemment des degrés de dissociation très inégaux. La question se pose maintenant de savoir si Tionisation s'accomplit d'une manière régulière, Puis il convient de voir s'il s'agit ici d'une propriété additive, c'est-à-dire si l'atome ou le groupe d'atomes passant à l'état d'ions le fait toujours avec la même tendance, si la même force Vy pousse.
Si cela était réellement le cas et si cette tendance se manifestait toujours de la môme manière, tous les électroljtes ayant par exemple le même ion positif et des ions négatifs différents devraient conserver, quand l'ion positif change, la même place relative dans une série ordonnée d'après le degré de dissociation.
Un examen plus approfondi montre que cette hypothèse n'est pas complètement vérifiée ; c'est ainsi que HCl à normalité égale est toujours plus dissocié qu'un chlorure, et Tacide acétique moins dissocié qu'un acétate quelconque. Quelques sels de zinc, cadmium et mercure constituent en outre des exceptions connues. Ces métaux forment avec les halogènes des électrolytes peu dissociés et avec beaucoup d'anions organiques des sels fortement dissociés, alors que les acides correspondants se rangent dans un ordre inverse. D'autres rapports simples n'ont pu d'ailleurs jusqu'ici être établis. Les sels en général sont en solution aqueuse fortement dissociés, alors que les bases et les acides montrent une grande variété dans leur manière d'être; les solutions des corps qui n'appartiennent pas à ces classes ont pratiquement une conductibilité nulle.
Les corps purs à la température ordinaire n'ont qu'une conductibilité très faible ou même nulle. L'acide azotique pur, l'acide chlorhydrique liquéfié sont pour ainsi dire des isolants.
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hc fait que ces corps, à l'état pur, ne réa^^Useat que lentement naonlre combien la tendance réactionnelle et l'ionisation sont liées étroitement. On peut dire que, dans le cas où il peut y a^Torr réaction chimique entre deux corps en solution, celte récuition peut être presque instantanée dès qu'il existe ïïDe dissociation moyenne (se rappeler les réactions de chimie aoaljrtîque), pendant que dans les cas où les quantités d'ions sont tré^s faibles ou nulles, les réactions le' plus souvent (pas toujc>ur"s)à la température ordinaire s'effectuent lentement. Aussi doit-on pour la préparation des corps organiques en ^enei-al chauffer à une température plus élevée, pour ne pas ineltr'o trop de temps à parvenir au résultat cherché.
tozicf «ctiJbiiiW des sels à l'état solide et fondu. — A let^i^ fondu principalement les sels et les bases comme la soud*»» Caustique, etc., se montrent de bons électrolytes. On peut otugni,. ]gur conductibilité, d'après Poincarré, en. prenant dos électrodes arg^entées et en ajoutant à l'électrolyte eludié ^p^ quantité extrêmement faible du sel d'argent ayant «»^»ï^e anion.
^Gtte quantité n'intervient dans la conductibilité que d'une manière nég-lîgeable, et peut au contraire, comme nous le verrons dans les chapitres suivants, empêcher la polarisation uc telle manière que les méthodes ordinaires de mesure de ^^"^**ctibilité applicables aux conducteurs de la première ^ ^•'^se Iç sont encore dans ce cas. Nous donnons dans le ta- ^*u Suivant une idée de la conductibilité équivalente des *^*^ ^ondus (en ohms réciproques) à des températures déter- "^»«ées :
AzO'K
AzCPNa
AzO*Aç
KCl
NaCI
Nous rappelkrons encore que la cooductibiHté équivalente d'une solution KCl 1/50 N à 18» s'élève à H9,9.
Les mélangées de sels fondus ont, aussi loin que les recherches s'étendent, une conductibilité à peu près ég^ale à la somme des conductibilités propres à leurs composants. Cependant non seulement au-dessus, mais encore même au-dessous de leur point de fusion beaucoup de sels montrent une conductibilité noja nég'lig'eable. Des recherches dans cette direction ont été entreprises par Graetz et il a trouvé en particulier qu'il n'y a pour ainsi dire pas de saut brusque dans la conductibilité au point de fusion. Au contraire, le coefficient de température de la conductibilité c'est-à-dire son chang-ement dans le voisinante du point de fusion passe par un maximum. Il est remarquable que pour de basses températures (iOo - i80^) d'après les recherches de Fritsch (1), l'addition de faibles quantités d'un sel à une grande quantité d'un autre, produise pour ce dernier dans beaucoup de cas une forte élévation du pouvoir conducteur; c'est là une analogie surprenante avec les solutions aqueuses.
Pour les oxydes incandesceatft mais néftnmoÎB» solides encore, comme Toxrde de magnésium, se manifeste d'après Nernst (2) le môme phénomène, qui a permis l'obtention de la lumièrcNernstparincandescence.Laconductibilitédesoxydes pui's croît seulement lentement avec la température et reste régulièrement faible, alors que les mélanges peuvent atteindre une conductibilité énorme ; on a ainsi observé des valeurs qui sont sept fois aussi grandes que celle du meilleur conducteur, l'acide sulfurique.
Les belles recherches de Warburg ont en 1884 rendu très vraisemblable que la conductibilité dans les verres fest aussi élcctrolytique, c'est-à-dire liée à un transport d'ions. Il utili-
(1) WicJ. Ann., 60, p. 300, 1897.
(2) Zeilsohr. 1". Klektrocl», 6, p. 41, 1899.
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sait comme électroly te un morceau de verre dont une extrémité plongeait dans un amalg-ame de sodium et l'autre dans du mercure. Il faisait passer le courant dans un sens tel que Tamalg^me était l'anode, le mercure la cathode ; après quelque temps il trouvait clans le mercure une quantité de sodium proportionnelle à la quantité d'électricité passée. Comme le verre restait cependant toutà fait clair et commeson poids ne variait pas il fallait admettre dans ce cas que la conductibilité résultait presque exclusivement du Na*, ou en d'autres termes que la vitesse de mig^ration de l'ion nég-atif, peut ôtre SiO^'cst cxtraordinairement faible.
Conducteur unipolaire. — Il y a déjà près de un siècle que Ermann observa que en introduisant les deux pôles d'un élément galvanique dans un morceau de savon bien sec il ne s'établissait aucun courant sensible durable. Si l'on touche le pôle positif avec une main et de l'autre main humide le savon, on reçoit une secousse, qui manque quand on touche le pôle nég-atif. De ce fait ainsi que des recherches électroscopiques on conclut que le courant électrique peut pénétrer du pôle nég;atif dans le savon sans difficulté, mais rencontre un obstacle pour le pôle positif; par suite en ajoutant un conducteur accessoire- le courant ne peut utiliser que celui-ci. ftnMiàiMMiuaale savon un conducteur unipolaire nég^atif. Comme explication de ce phénomène Ohm indiqua qu'il se produit d'abord une éleclrolvse par laquelle à l'électrode né- /S^ativesc précipite de Talcali, et au pôle positif de l'acide gpras. Cedernier non conducteur s'oppose au passag-edu courant plus oumoins complètement suivant la teneur en eau du savon.
On peut faire de semblables observations fréquemment dans réleciroljrse de solutions, qui toujours conduisent mal quand un précipité se forme à une électrode et y adhère fortement ; dans ces derniers temps o» a appliqué cette remarque d'une manière intéressante à la transformation de courant alternatif en courant continu. Si on emploie une anode d'alu-
fluinium, le mieux dans une solution neutre d*un phosphate alcalki ou d*un sel alcalin des acides jEj^ras, et comme cathode un métal quelconque, le passage d'un courant même d'une tension de 200 volts est empêché par la formation d'un composé d'aluminium mauvais conducteur. Avec le courant allernatif le courant ne passBsans difficulté dans l'électrolvte que dans une direction seulement, et on a utilisé cette circonstance pour obtenir par une disposition judicieuse une transformation du courant alternatif en courant continu; transformation cependant sans importance pratique réelle. Il paraît douteux au reste qu'il s'agisse pour Tanode d'aluminium seulement d'une couche relativement épaisse de grande résistance ; il semble bien plutôt qu'il s'agisse d'actions puissantes de condensation dues à une couche mince d'un diélectrique de con- I ductibilité galvanique faible intercalé dans le circuit à l'électrode.
Applications techniques, — Pour la conduite rationnelle d'une installation électrique il est indispensable de connaître la conductibilité des diverses solutions (ou des sels , fondus) dans les conditions les plus variées. Il faut en effet toujours veiller à travailler avec des solutions bonnes conductrices. On doit ainsi, si rien ne s'y oppose,toujours préférer une solution KCl à une solution équimoléculairede NaCl ; de même il convient d'opéror àchaudsi l'économie d'énergie électrique provoquée par la meilleure conductibilité n'est pas détruite bien entendu par les frais occasionnés pour le chaufFaçe. Comme souvent les concentrations avec lesquelles on opèro peuvent sans inconvénient pour un procédé varier entre des limites suffisamment larges il convient de choisir toujours dans ce cas des solutions de conductibilité spécifique maxinia. 11 faut considérer ici que, pour les électrolvles très solubles dans l'eau, la conduclibilité spécifique (à l'inverse de l'équivalente) croît avec la concentration puis diminue ensuite. Pour Tacide sulfurique par exemple à 18® :
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^^^ctibilité spécifique d'une solution à 20 0/0 = 0,65î7
^^^ ^e s'y oppose op doit donc choisir comme éleclrolyle K ^Xilfuriquc de 25 à 35 0/0.
Xuttt^d on se sert d'un électrolyle relativement mauvais comme par exemple dans la régénération électrolytique du chrome où Ton oxjde une solution qui ne contient par litre que 100 gr. d'oxyde de chrome à Tétat de sulfate on cherche à relever la conductibilité en ajoutant un électroly te bon conducteur sans action nuisible sur le procédé ; on emploiera dans le cas considéré de l'acide sulfurique qu'on ajoutera jusqu'à ce que la conductibilité spécifique del'életrolyte mixte obtenu soit maxima. Il faut souvent eflPectuer des- mesures spéciales pour découvrir Icsmeîlleures conditions expérimenteJes.
ENDOSMOSE ÉLECTROLTTIQUE — MIGRATION
DE PARTICULES EN SUSPENSION ET DE COLLOÏDES
ËLECTROSTÉNOLTSE
Déjà en 1807, Reuss avait fait Tobservation que dans réiectroljse de leau divisée en deux parties par un capillaire ou un système de capillaires (diaphragpme),]!}* a transport de l'eau de l'anode à la cathode. Pour les solutions meilleures conductrices ce phénomène que Ton nomme endosmose électrique n'est pas très apparent. Quincke et G. Wiedemann no tamment ont depuis fait des recherches dans cette direction et ont été amenés à la conclusion suivante pour un liquide déterminé : La quantité de liquide transportée dans des temps égaux à travcrsla paroi d'argile est directement proportion^ nelleà Vintensitédu courant et toutes choses égales d'ailleurs indépendante de V épaisseur de la paroi et de sa surface.
En 1809 Reuss remarqua que des particules solides, arçile par exemple, se déplaçaient aussi dans l'eau avec le courant nég'alif, et dans ces derniers temps Coehn montra qu'il en était de môme pour des corps colloïdes tels que la dextrine, l'amidon incapables de s'ioniser, alors que les oxydes métalliques se comportaient d'une manière plus compliquée.
L'adjonction de faibles quantités de certains corps par exemple de traces d'alcalis ou d'acides peuvent dans de nombreux cas chang-er le sens du mouvement (1).
{i ) Voir à ce sujet les travaux récents <le J. Perrin. Ck>{nptes rendus, 1903 (N. d. T.).
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Gomme nous le verrons par les recherches qui suivent le courant électrique exerce une force directrice non seulement sur les ions, mais aussi sur les autres corps déplaçables. Pour expliquer ces faits il suffit d'attribuer une charge électrique à ces corps et cela nous paratt plausible d'après les déduètioQs de Helmholtz. A la surface limite de Teau et du verre, par le contact de deux milieux hétéro^^ènes doit naître une charge électrique, une couche double, dont l'existence nous paratt compréhensible d'après les recherches sur Télectricilé de contact et de frottement. Si nous provoquons par le passagfe d'un courant une chute de potentiel dans le liquide la partie positive de la couche double sera attirée par le pôle négatif et la partie négative par le pôle positif. Ainsi se produit un déplacement des deux autres couches qui pour une force suffisante du courant peut conduire à de véritables mouvements ; la couche liquide mobile suivant sa charge positive ou négative se dirige vers la cathode ou l'anode par frottement, entraîne les parties les plus voisines ou môme le. liquide total s*il s'agit de tubes étroits. Inversement par une énergique pression du liquide à travers un capillaire on peut faire que la couche d'eau chassée électriquement qui adhère à la paroi soit entraînée par la veine médiane du liquide, ce qui produit un courant électrique. Ce dispositif est tout à fait semblable à une machine électrique ordinaire avec cette seule différence que pour cette dernière les corps en frottemeutsont des solides.
La même explication est naturellement applicable immédiatement à Tentraînement de particules suspendues ; elles jouent le rôle du verre chargé négativement, mais sont mobiles librement et par suite émigrent à Tanode.
II reste encore à répondre à une question : à quelle autre
propriété pouvons-nous rattacher ce fait que l'eau se charge
toujours positivement et se déplace vers la cathode tandis que
les particules qui y sont suspendues émigrent à l'anode ?
Prenons d'autres liquides, par exemple la térébenthine, le
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phénomène s'inverse, les particules vont à la cathode et la térébenthine à l'anode. La réponse a été donnée par Coehn (1) depuis peu; il a établi et vérifié par de nombreuses recherches que : les corps ayant une constante diélectrique élevée se chargent positivement pw le contact avec des corps de plus faible coustaute diélectrique queux.
L'eau a une constante diélectrique énorme, nous l'avons déjà vu et nous trouvons là une explication de sa migration constante à la catodc.
Nous ajouterons encore à ces observations une remarque qui est en relation étroite avec elles et qui a été faite par Brauu ; il trouva que dans l'élcctrolyse de certaines solutions salines, séparées en deux parties par des capillaires, il se produisait une précipitation de métal dans ces capillaires. Les capillaires préparés en plongeant chaud dans l'eau froide un tube de verre ramolli qui se trouve ainsi traversé d'innom* brables fêlures très fines sont particulièrement propres àla démonstration; ce tube de verre est rempli alors avec le liquide dans lequel on place une des électrodes et l'autre plon{;;^e dans un bécherg-las plein qui contient l'autre électrode. L'explication de telles électroslénohjses a été fournie de nouveau par Coehn (2).
Nous avons vu que pour une différence de potentiel suffisamment grande il se produit un déplacement dans le capillaire de la couche d'eau chargée positivement, et que la paroi de verre reste chargée négativement. S'il y a maintenant des ions métal chargés positivement dans le liquide, ils sont attirés par la paroi de verre et s'y déchargent mais seulement à Télatde traces car aux ions adhèrent de grandes quantités d'électricité. La couche de métal qui sert comme conducteur intermédiaire ne pourra pas augmenter car à une de ses extrémités
(1) Wio.l. Aiin. 64.1). 217, 1808.
(t) Zeitschr. f. Kh-ctiocli. 4, p. :)01, 1898. Zoilscbr. f. pliysik. Clicmio25, p. Cil, 18U8.
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elle deviendrait une cathode et du métal viendrait s y déposer, pcodant qu'à Tautrc à Tanode elle en perdrait une quantité égale; il ne peut dans ces circonstances y avoir qu'un déplacement de la couche. Dans tous les cas, au contraire, dans lesquels le poids du conducteur métallique peut croître, la trace de métal aug'mentera et devra devenir visible ; ces cas sont les suivants:
i" Quand le métal déposé ne s'oxyde pas à l'anode, par exemple les sels de platine ;
2o Quand à l'anode se forment des composés insolubles ; particulièrement des peroxydes;
3^ Quand pour les sels d'oxydules l'ion uég'atif peut agir sur la solution en produisant un degré d'oxydation plus élevé ; exemple une solution de chlorure cuivreux qui est transformée en chlorure cuivrique ù l'anode.
Un résultat intéressant des recherches qui vérifient les lois précédentes est donné par les sels de cobalt (faiblement acides par hydrolyse) qui montrent régulièrement la sténolyse, pendant que pour les sels de nickel il n'y a aucune précipitation visible ; on pourrait en conclure que seuls les sels de cobalt peuvent former un superoxyde électroly tique et d'après ce principe pourrait être élaborée une méthode simple et sûre de recherche qualitative du cobalt dans les solutions de sels de nickel; peut-être môme pourrait-on en déduire une séparation quantitative des deux métaux (1).
(i) Zeitschr. f. anorg. Chem. 33, p. 9, 1903.
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FORCES ELECTROMOTRIGES
Après nous être occupés plus particulièrcnient de Tun des facteurs de Ténergie électrique la quantité d'électricité, nous traiterons dans le chapitre suivant d'un autre facteur, la force électromotrice.
Détermination des forces électromotrices.-— Comme
nous l'avons vu dans l'introduction on peut déterminer la force électromotrice d'un élément d'après la loi de Ohm
I = \^~~r~\j^ *** mojen d'un galvanomètre sensible, en prenant la résistance extérieure W^ assez grande pour que la résistance intérieure disparaisse devant elle. Les élongations provoquées dans le galvanomètre par deux éléments introduits successivement l'un après l'autre dans le même circuit sont proportionnelles aux forces électromotrices. Si on prend comme élément de comparaison un élément normal o.» obtient facilement la force électromotrice de l'autre en volts. Si on craint que la résistance intérieure ne disparaisse pas devant rextcrieure on peut se tirer d'affaire en plaçant d'abord les deux éléments en série puis en opposition et en lisant les élongations correspondantes. On a alors -^ = . *^ ' ^ et ::, la
h ^< — -^i force électromotrice cherchée, est
_ J. + Is,
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La méthode de Pog-gendorf par compensation est plus employée encore que la méthode précédente. Elle consiste à compenser exactement la force électro motrice à mesurer par une antre connue. Il convient pour cela d'employer le dispositif suivant (1) (Figp. 21).
BD représente le fil de mesure d'un pont de Wheatstone tendu sur un mètre, en A un " pj 2i.
accumulateur en F un interrupteur. Celui-ci étant fermé, le courant passe par BC et entre B et C il y a une certaine chute de potentiel. Pour la connaître on intercale dans le circuit secondaire BD un élément normal N étalonné avec soin et un électromètre, un galvanomètre sensible ou tout instrument de mise au zéro. On déplace maintenant le contact D sur le fil BC (dont toutes les parties doivent ôtre d'égale résistance) jusqu'à ce que rélectromètrc Ë indique l'absence de courant. A ce moment la chute de potentiel entre B et D est égale à la f, e. m. de l'élément normal et du rapport des longueurs BD : BC on peut déduire la chute de potentiel entre Bet C et la rapporter au m/m de fil.
La mesure d* une /*. e,m. inconnue se fait maintenant d'une manière simple en remplaçant par elle l'élément normal N puis déplaçant le contact D jusqu'à ce que le courant cesse de passer en E. La /. e, m. cherchée est alors égale à la chute de potentiel déterminée par la mesure précédente entre B et le point sur lequel le contact repose actuellement.
Quand nous mesurons la force électromotrice d'un élément,
(i) Pour plus de détails voyez : Ostwald-Luther,Physiko-Ghemischc Messungen, p. 367, et pour un potentiomètre plus précis du mémo principe voyez : Juger, Die Normal elemente, Wilh. Knapp. Halle a. S. 1902.
Lk Blanc. — Klcctrochimie. iO
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Dous voulons en g'énéral obtenir sa valeur en circuit ouvert, car une mesure faite pendant le fonctionnement d'un élément nous fournira le plus souvent des valeurs complètement indéterminées qui varient d*après l'état des électrodes ou des électrolytes. La condition d'absence de courant n'est jamais strictement observée en fait ni dans les mesures g-alvanométriques, ni dans les mesures ékctrométriques, car chaque instrument exig'e pour ses indications une certaine quantité d'électricité que doit fournir la combinaison étudiée. Nous devons donc soigneusement faire attention si la quantité d'électricité nécessaire n'est pas trop g^rande et si l'état d'équilibre que nous mesurons ne diffère pas essentiellement de celui que nous croyons mesurer. En fait des erreurs grossières, fréquentes dans les mesures de piles à gaz ou de couples semblables résultent d'un manque d'attention apportée à la sensibilité du galvanomètre ou à la capacité de Télectro mètre.
Finalement pour ce qui concerne les éléments normaux (1) les principaux en usage sont les suivants :
1"^ L'élément Hclmholtz au calomel, constitué par du zinc, une solution de chlorure de zinc de densité 1,409 à i5«, du calomel, et du mercure. A 45* ainsi préparé l'élément a une force électromotrice de 1 volt; sa variation avec la température est très faible, 0,00007 volt par 1« ;
2** L'élément Clark, constitué par du zinc (ou mieux un amalgame à 10 ou i5 0/0) une pâte de sulfate de zinc, une pâte de sulfate mercureux, et du mercure. Préparé suivant les indications du Physikalisch technische Reichsanstalt il possède une force électromotrice de i,4338 — 0,00119 {t — 15) — 0,000007 (t — 15)2 volt, oiit représente la température de l'expérience (2) ;
(1) VoiriOstwald Luther. Physiko-Ghemische Messungen. p. 361 ; Jjiger. Zcitschr. f. Elecktrochimie, 8. p. 485, 1902 et Juger, Die Normal eleinenle. \Vilh. Knapp. Halle a. S., 4902.
(2) Wied. Ann , 65, p. 9i>0, 1898.
PILES RÉVERSIBLES ET NON RÉVERSIBLbS 147
p ** L^élément Weston, ou élément au cadmium, constitué
/>^ <lu cadmium (ou mieux amalgame à iO à 13 0/0), une
^^ ^ de sulfate de cadmium, une pâte de sulfate mercureux
/j*%^ mercure; préparé comme il convient sa force électro-
^^^ice est 1,0186 — 0,000038 (t— 20) volt. Il a sur l'élément
\\ ^ Tavantage d*un coefficient de température pour ainsi
Il est bon, pour des mesures exactes, d'employer un élément Clark soigneusement étalonné comme c'est le cas, par exemple, de ceux du Physikalisch technische Reichsanstalt dont la /. e. m. est obtenue par une double détermination de résistance et d'intensité.
Piles réversibles et non réversibles. — Tout dispositif qui par suite d'une réaction chimique, ou d'un phénomène physique, comme la difFusion, etc., peut fournir de l'énergie électrique est désigné sous le nom de couple galvanique. Il n'y a pas lieu de considérer si la réaction a lieu entre un solide et un liquide, ou entre deux liquides. On peut maintenant diviser ces couples ou ces éléments comme on les nomme aussi en deux classes : ceux qui sont réversibles et ceux qui ne le sont pas. A la première catégorie appartient psr exemple l'élément DanicU: zinc, solution de sulfate de 21QC, solution de sulfate de cuivre, cuivre. Imaginons la force électromotrice de cet élément compensée exactement par une autre opposée. Diminuons un peu cclie-ci, l'élément Daniell fonctionnera, du zinc se dissoudra et du cuivre se précipitera. Elevons la force électromotrice opposée un peu au-dessus de celle de l'élément Daniell, du cuivre se dissoudra et du zinc se précipitera, et l'état primitif se réalisera de nouveau. Théoriquement parlant on peut dire d'un élément réversible que (à température constante) l'énergie électrique maxima disponible par son fonctionnement suffit exactement pour le ramener à son état initial. Ceci est en même temps sa définition.
Un type d'élément non réversible est celui indiqué le pre-
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mier par Volta : zinc, acide sulfurique étendu, argent. En fonctionnement dans cet élément il se dissout du zinc et à l*électrode d'argent il se précipite de Thydrogène qui se dégage. Cette dernière circonstance montre déjà que Tétat initial n*est plus accessible si dans une direction inverse on lance un courant. Bien plus il se dissout alors de l'argent et de r hydrogène se sépare au zinc.
Une propriété des éléments réversibles est de conserver à peu près la force électromotrice initiale, qu'ils ont immédiatement après leur préparation, si on ne les fait pas débiter des courants trop intenses ; et cela aussi longtemps que les corps nécessaires aux réactions chimiques sont présents. Au contraire pour les éléments non réversibles la force électromotrice élevée au début baisse ensuite ;. c'est pour cela aussi qu'on parle d'éléments polarisables et d'éléments i m polarisables. Ces phénomènes particuliers seront vus plus en détail au chapitre sur la polarisation. Ici nous dirons seulement qu'un métal pas trop éloigné des métaux dits nobles, plongé dans une solution contenant un nombre suffisant des ions métalliques correspondants (le mieux une solution saturée avec excès de sel solide), pour une densité de courant(4) moyenne constitue une électrode impolarîsable. Les deux électrodes de l'élément Daniell sont de cette nature aussi l'élément lui-môme est-il impolarisable.
Nous nous occuperons surtout par la suite deséléments réversibles, parce que leurs propriétés dans l'état actuel de la science sont faciles à étudier et aussi à suivre numériquement.
Relation entre ïénergie chimique et Vénergie électrique 11. — Nous répondrons maintenant à cette ques-
(1) On nomme densitù de courant l'intensité par cm" de surface d'électrode. Alors que la valeur totale de Tintensité est la même naturellement à l'anode et à la cathode, les densités de courant à ces deux T'iectrodes peuvent être différentes suivant leur surface ; aussi distingue-t-on la densité do courant anodique et catodique.
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tîoo : comment calcule-t^oa à partir de Ténerg-îe chimique, ou ce qui est mieux, k partir ^e TefFet thermique des réaction^ qui s'efFectuenr, effet qui, aujourd'hui, nous sert de mesure pour Ténerg^ie électrique, l'énergie électrique disponible pour un élément? Déjà dans Tintroduction (p. 50) nous avons vu que rhypothèse faite à l'origine par Helmholtz et William Thomson que l'énergie chimique se transformait entièrement en énergie électrique, ne s'était pas montrée par la suite justifiée. Ce rapport simple ne se vérifie que dans un petit nombre de cas tout à fait particuliers. Depuis environ vingt ans, grâce aux efforts de Gibbs, Braun et Helmholtz, on est parvenu à saisir par le calcul les relations existantes.
Le premier principe de l'Energétique exprime que l'énergie ne peut naître de rien ni s'annihiler^ mais que la somme totale de l'énergie reste constante.
Ceci ne nous dit rien sur Isl possibilité de la transformation de l'une des sortes d'énergie dans Tautreet d'après le premier principe seul il paraît bien possible de transformer à tempe" rature constante la chaleur eh travail. Nous pourrions nous passer alors du charbon coûteux et mettre par exemple en mouvement un train en utilisant la chaleur ambiante comme source d'énergie. En fait on a trouvé qu'un tel mouvement perpétuel de deuxième espèce n'existe pas et de cette constatation on a déduit le deuxième principe qui conclut à la transformabilité restreinte de l'énergie.
Clausius l'a exprimé en disant que la chaleur ne peut d'elle-même passer d'une température à une autre plus élevée. D'après Nernst l'énoncé suivant est préférable : « tout processus qui a lieu dans un système quelconque spontanément, c'est-à-dire sans adjonction d'énergie sous une forme qaelcoDque est en état de fournir, par une utilisation convenable, une quantité finie de travail extérieur. » Inversement il faut fournir du travail pour qu'un processus de cette nature puisse avoir lieu dans le sens inverse ; en l'absence d'un processus à évolution spontanée il n'y a généralement pas pro-^
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duction de travail ; à température constante, par exemple (à l'exclusion de tout autre chang^çmenl d'état) il n*v a pas transformation de chaleur en travail. Nous insisterons sur ce faitque les deux lois principales de TEnerg'élique sont des lois expérimentales.
Il est d'un grand intérêt de savoir quel travail extérieur maxima peut fournir un processus évoluant librement car ce travail est important pour le caractériser. Il n ja pas évidemment d'intérêt à chercher d'autres valeurs de ce travail que la valeur maxima, puisque ces valeurs sont indéterminées et peuvent venir jusqu'à zéro.
Une discussion plus approfondie enseigne que ce travail maximum s'obtient quand le processus a une évolution réversible, c'est-à-dire telle qu'à chaque instant, théoriquement parlant, il y ait équilibre.
Si nous connaissons le travail maximum à obtenir par une voie déterminée, osmotiquepar exemple, la quantité d'énergie électrique que pourra fournir le changement d'état nous est aussi connue, et pour une quantité de substance donnée la loi de Faraday nous indique immédiatement la force électromé-
tr.quc correspondante puisque - =0^^^,^ d'éle^iridTé-
Il résulte de ceci combien il importe de connaître, spécialement pour le calcul des forces électromotrices, le travail maximum extérieur disponible dans une transformation isothermique déterminée et nous ferons plus tard usage de cette connaissance.
Nous pouvons dire aussi sous une autre forme que dans une transformation cyclique réversible accomplie isothermiquement la somme des travaux disponibles est nulle.
Il est d'autre part d'un intérêt considérable pour Télectrochimie, de connaître le travail maximum que peut fournir une quantité déterminée de chaleur passant d'une température à une autre plus basse ; l'expérience enseigne en effet que ce passage est un processus à évolution libre. Pour
obtenir ce travail il nous faut ima|(^iner un procédé qui nous permet d'amener reversiblement de la chaleur d'une température plus élevée à une autre plus basse. Le procédé est en fait facile à trouver. Comme support à la chaleur, c'est-à-dire comme intermédiaire pour sa transformation en travail, il suffit d'un gaz idéal pour lequel les calculs nécessaires s'établissent d'une manière particulièrement simple. Il nous faut notamment calculer les quantités de travail obtenues quand un g^az passe isothermiquement du volume v et de la pression p au volume V| et à la pression p|. Cette quantité est égale à celle que fournirait une solution • idéale » passant par une transformation isothermique de la dilution v et de la pression osmotique p à la dilution v^ et à la pression Osmotique p| Le calcul (que nous utiliserons souvent par la suite) est donc d'un double intérêt et nous le donnerons en détail.
Nous avons en contact avec le liquide une molécule gramme d'une vapeur saturée de volume v à la pression p, et le volume se dilate isothermiquement sous la pression constante p jusqu'au volume V|, la quantité de travail maxima à obtenir est facile à calculer d'une façon élémentaire. Imaginons-nous l'augmentation subie par le volume initial divisée en parties infiniment petites, et nommons chaque partie dv, le travail qui sera obtenu par la dilatation pourdv égale pdv, et le tra-
dv, c'est-à-dire qu'il égale p fois la
de ces petites parties dv et ainsi la somme comptée d'après la différence de V| à v ; il égale donc p (V| — v). Je renvoie ici à l'introduction (p. 3) où il est montré que le produit pv , par suite aussi p (v^ — v) =puj représente un travail.
Dans le cas que nous considérons la chose n'est pas tout à fait aussi simple, puisque la pression ne reste pas constante mais varie continuellement avec le changement progressif de volume et cela jusqu'à la pression p|. Nous avons maintenant à sommer non seulement les dt;, mais un nombre infini de travaux infiniment petits pdv, où p ne reste pas constant
somme
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mais est fonction de t;,c*est-à-dire possède toujours une valeur
GorrcspoDdante au v considère.
' pdv p et V sont dépendants
Tun de l'autre d^une manière déterminée qui nous est connue. Pour une molécule g-ramme d'un g'az on a (voy. p. 55)
RT pv z^ RT p _- —
Substituons cette expression pour p et faisons sortir du sig'ne d'intégration les valeurs constantes on a :
Jv V
Az:::zRT
Nous n'avons plus maintenant à faire qu'à une variable. Cette intégrale est connue c'est
On peut aussi écrire puisque— = — d't'iprèslaloîdeBoylc- Mariotte
In représente des log'arithmes naturels et log des logarithmes décimaux.
La formule nous montre que le travail disponible est proportionnel à la température absolue, et ensuite qu'il ne dépend que du rapport des pressions ou des volumes mais non des valeurs absolues de ces données. Par suite la quantité de travail est la môme si une molécule d'un gaz pa.ssc
par exemple d'une pression de 10 atmosphères à 1 ou de 1 à d'atmosphère.
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Nous rappellerons encore que si nous voulons avoir A immédiatement en calories gramme R = i ,99, si nous voulons ravoir en ^r. centimètre il faut poser R=: 84800.
Si donc un gaz se dilate de telle manière que sa pression
tombe au j^-rr ou que son volume augmente au centuple, on
peut obtenir le travail maximum suivant pour T=i290®
A = loff -— g. cal = 2658 calories gramme,
ou A= ^^3^3 log— gr. cm. =113252 X 103 g. cm.
Pour n molécules gramme le travail estn fois plus grand. Nous ajouterons encore que le travail que nous obtenons par la dilatation isothermique d*un gaz n'est pas dû à son énergie interne mais est extrait de l'espace environnant sous forme de chaleur. Le gaz joue seulement le rôle d'intermédiaire pour la transformation de la chaleur en travail (p. 3). Nous sommes maintenant en état d'effectuer la transformation indiquée précédemment (transport réversible de chaleur), et de calculer les quantités de travail, ou les quantités de chaleur qui y sont enjeu.
D*abord nous comprimons réversiblement une molécule gramme d'un gaz du volume v^ à la température T au volume y. Le travail représenté est :
A z= RT In ^.
Ce travail se transforme en chaleur qui se communique au milieu environnant, et la quantité de chaleur produite suivant le premier principe a la même valeur que le travail fourni :
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WizrRTln -*
Imaginons maintenant le gaz transporté dans un milieu à la température T -}- dT ; la quantité m de chaleur prise là par le gaz qui plus tard sera cédée de nouveau à la température T est par rapport à W si faible que nous pouvons la négliger. Comme pendant l'élévation de température le volume v doit rester constant il n*y a pas de travail extérieur produit. Laissons maintenant le gaz se dilaterdu volume vau volume v^ nous obtenons ainsi le travail.
A, zzr R (T + dT) In ^=: RTln -*+ RdTln \
La même quantité de chaleur (mesurée avec la même unité) a été prise au milieu environnant.
\V|.rzRTln^4 RdTln^*.
Portons de nouveau le^^az dans un milieu à la température T nous revenons à l'état initial après cession de la quantité de chaleur m que nous avons citée précédemment comme négligeable.
Considérons le résultat total, nous trouvons que nous avons produit le travail:
A, — A=RdTln^ = W^.
La quantité de chaleur équivalente :
W^ - W =r RdTln î^ = W 5 * V T
est par suite transformée en travail, et en même temps en dehors de la quantité de chaleur négligée m la quantité de
chaleur RTln — est disparue à la températureT-f- dT et a été
récupérée à la température T. Nous avons ici en même temps deux sortes de transformation dépendantes Tune de l'autre; nous ne pouvons transformer en travail par une transformation cyclique une certaine quantité de chaleur (x) prise à T -[- dT que si une autre quantité de chaleur déterminée (w) prise à cette même température se transforme en une quantité prise à T telle que le rapport de ces quantités soit :
dT
Ce résultat ainsi obtenu pour un gaz parfait est tout à (ait général ; on ne peut toujours au moyen de chaleur passan d'une température donnée à une plus basse transformer on travail extérieur qu'une fraction de cette chaleur. Cette fraction dans le cas le plus favorable est avec le reste dans le rapport exprimé par la formule précédente. La remarque suivante sera peut-être utile pour mieux comprendre encore. Le passage de chaleur d'une température à une plus basse est à mettre en parallèle avec la transformation d'énergie électrique de haute tension en une plus basse. Nous pouvons transformer
le produit qi: en2q -■. La. quantité d'énergie reste inaltérée z
dans la transformation, ses deux facteurs varient simplement
en raison inversel'undel'autre. La températureT est le facteur
d'intensité de la quantité de chaleur (Q) par suite Q = yT, où
y exprime le facteur inconnu de capacité : comme 2/=^ sr on obtient pour Q= ^ T.NouspouvonsécriredelachaleuràlOQo
sous la forme -^ X ^^» ^^ à 50° J: X ^0. Le facteur de ca- 100 50
FORCES ELECTROMOTRICES
pacité a ainsi pris la valeur double pendant que le facteur d'intensité diminuait de moitié. =; est TEntropie et nous verrons que plus sa valeur croît plus T diminue.
La différence entre la chaleur et l'énergie librement transformable consiste en ce que, pour cette dernière une transformation dans l'un ou l'autre sens, théoriquement parlant, est possible sans absorption de travail, alors que pour la première la transformation d'une température en une plus élevée, en dehors de tout autre changement d'état, n'est possible qu'avec absorption de travail.
Nous voulons maintenant appliquer les enseignements acquis aux éléments galvaniques réversibles. Si l'effet thermique dû aux réactions qui s'effectuent dans l'élément se transformait intégralement en énergie électrique, nous devrions, en plaçant dans un calorimètre l'élément (à résistance intérieure nulle), n'y observer aucun dégagement de chaleur parce que exactement toute l'énergie fournie serait utilisée dans le courant extérieur sous la forme d'énergie électrique transformable en travail. En fait cette relation simple n'existe pas, et par suite nous observons un effet thermique dans le calorimètre. Imaginons à la température T un élément réversible de force électromotrice it et faisons-le traverser par la quantité F d'électricité, l'énergie électrique maxima fournie par l'élément s'élève à Ftu. Soit Q la somme des chaleurs des réactions correspondantes. L'élément travaille avec absorption de chaleur ; la quantité de chaleur absorbée doit, d'après le premier principe, être égale à Ftt — Q. Soit maintenant la température élevée de dT et envoyons dans le sens inverse la quantité Q d'électricité sous la force électromotrice devenue w-f-d'^t. Le travail absorbé devra là être F (tc -J-dTc). La somme des chaleurs de réaction a aussi un peu changé avec la tempérarature et est maintenant Q -|- dQ. Le dégagement de chaleur dans Télément est maintenant égal à la différence entre l'énergie électrique employée et la quantité de chaleur utilisée par
les réactions chimiques, c'est donc Fie -}" ^^^'^ — (Q + ^Q)- Ramenons Télément à la température T, nou^ revenons ainsi à Tétat initial. En somme le travail fourni dans ce cycle cstFdic; nous avons ensuite perdu à la température T la quantité de chaleur Fw — Q, et g'ag'né à la température T -f- dT la quantité Fi: -\- Fdw — (Q + ^Q)» ^^® sans erreur sensible, nous pouvons égaler à la première; par suite, en tout^ la quantité de chaleur Fx — Q a été élevée de T» à T -|- dT. In versement il faut naturellement pour transformer la quantité de chaleur Fdic en travail que la quantité de chaleur Ftc—Q tombe de T + dT à T**. Par suite, d'après ce que nous avons vu page 154, on a :
Fx-Q = FtJ (2)
Comme nous connaissons Q d'après les données thermochimiques (les nombres s'appliquent toujours à l'équivalent ou à la molécule gramme ; les quantités de chaleur dégagées sont calculées positivement), ou que nous pouvons les déterminer, nous sommes en état, à l'aide du coefficient de température déterminé expérimentalement, c'est-à-dire du changement de force électromotrice divisé par l'intervalle de température correspondant, de calculer l'énergie électrique maxîma disponible ou la force électromotrice.
Si le coefficient de température est positif, c'est-à-dire sî la force électro motrice croît avec la température, d'après (2) Fi: est plus grand que Q. L'élément se refroidit par son fonctionnement et emprunte la chaleur au milieu environnant. Si au contraire ce coefficient est négatif, Ftc est plus petit que (J et l'élément s'échauffe. Si enfin le coefficient de tempéra-
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ture est nul, la chaleur de réaction se transforme intég'ralementen énei^ie électrique et l'élément de lui-même n*offre aucune variation de température. Nous trouvons ce dernier cas réalisé dans l'élément Danîell.
Il convient encore une fois de faire ressortir que les effets thermiques des réactions chimiques ne peuvent nous fournir une mesure exacte pour l'énergie électrique disponible dans un élément réversible, mais nous en donnent seulement dans relativement beaucoup de cas une évaluation approchée; Texpérience d'ailleurs nous a montre que fréquemment
— est très petit par rapport à Q et par suite nég-ligceable dans
Téquation (3).
La formule précédente de Helmholtz a été soumise par Gzapski et Goekel à une vérification qualitative, et par Jahn et d'autres encore à une vérification quantitative, et s'est trou-
Cn,CiiS0'-f inOH"0 ZnSO*-hlOOH»0,Zn
Ajr, AgCI
ZiiCl' + lOOHUZn
Ajr, AgBr ZiiBi*4-23H^O,Zn
Hjr,HgCI H-0,0lnKCl,1 nAiOTC 0,01 iiKOU-f Hg^O,Hg
àO
en volt
ni
calt'ulé à i'&ide de dx
dT
KFPKT TaSKMIQCB
dans l'élément
Q-tuF
-f5!89 4-ti88
vée vérifiée. Les exceptions particulières trouvées reposaient, ainsi que Nernst le montra, sur des valeurs fausses attribuées aux chaleurs de formation des composés mercuriels.
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A titre d'éclaircissement dous donnons ci-dessus quelques valeurs trouvées par Jahn (1) et Bugarzkj (2).
Les nombres exprimés en calories s'appliquent à la transformation de deux équivalents gramme. Comme on voit, l'accord entre les valeurs trouvées par deux méthodes différentes pour Teffet thermique qui se produit dans l'élément même est dans tous les cas satisfaisant.
Une dernière recherche particulièrement intéressante est celle dans laquellela réaction chimique produisant le courant est endothermique et où Télément travaille avec absorption de chaleur; elle fournit tout d'abord une preuve frappante de l'inexactitude de cette opinion que la chaleur de réaction est une mesure du travail à obtenir.
La formule s* est vérifiée aussi à de hautes températures pour les éléments à électroljtes fondue.
Il est peut-être nécessaire de dire encore un mot sur la manière de déterminer Ténergie électrique. Ceci peut se faire par exemple en fermant Télément sur une résistance extérieure telle que devant elle la résistance intérieure de Télément disparaisse. On laisse alors Ténergie électrique se transformer en chaleur, qui, d'après la loi de Joule (p. 17), est par unité de temps égale à WI^ où W est la résistance, I l'intensité. La mesure de l'intensité du courant donne ainsi pour une résistance connue la quantité d'énergie électrique par unité de temps fournie par l'élément et on peut alors facilement calculer quelle est la quantité d'énergie fournie quand F ou 2F ont traversé la section c'est-à-dire quand un ou deux équivalents des corps présents dans l'élément se sont transformés. Comme la résistance intérieure de l'élément disparait à côté de la résistance extérieure, la quantité de chaleur due àlaloi de Joule et correspondant à l'élément est extrêmement
i«l Wied. Ann., 50, p. 489, 4 893.
(2 Zeitschr. anorg. Ch., p. 14, 14o, 1897
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faible et peut être néglif^ée. L*efFet thermique de rélément mesuré dans le calorimètre n'a rien de commun avec la quantité de chaleur due à TEffet Joule que nous donne seulement la mesure d'énerg^ie électrique ; il est ég-al à la différence de la chaleur dégagée dans le circuit extérieur par l'Effet Joule et des chaleurs correspondantes aux réactions chimiques de l'élément.
La formule établie précédemment nous permet de calculer la force électromotrice d'une pile connaissant les chaleurs de réaction et son coefficient de température. Ce n'est d'ailleurs pas le seul moyen que nous pouvons employer ; à l'heure actuelle nous avons encore un autre procédé de calcul des forces électromotrices pour les éléments réversibles. L'indication à ce sujet a déjà été donnée p. 148-149.
Avant dépasser à ce calcul nous devons éclaircir d'abord la notion de < tension électrolytique de dissolution » introduite tout d'abord par Nernst (i) et que d'accord avec Ostwald nous appellerons pour plus de clarté pression électroljtîque de dissolution.
Pression éïectrolytique de dissolution. — L'expression (( tension de vapeur d'un corps » est familière à chacun. Nous comprenons sous ce nom la tendance d'un corps à passer à l'état de vapeur. Volatilisons par exemple de l'eau à une température déterminée dans un long vase cylindrique, dans lequci*peutse mouvoir au-dessus du liquide un piston imperméable à l'air ; si la pression sur le piston est moindre que la tension de vapeur de l'eau, le piston se déplacera vers le haut et il passera plus d'eau à l'état de vapeur. Dès qu'il y aura eu ôquilibre pour une certaine charge du piston, celui-ci placé maintenant dans une position q uelconque y restera (après établissement de l'équilibre entre Teau et la vapeur). Si nous élevons môme un peu la pression la vapeur se condensera tout il fait, si nous l'abaissons un peu l'eau entière se vapo-
(1) Zeilschr. physik. Cbem., 4, p. 129, 188î^.
Fig. 22.
PRESSION ELEGTROLYTIQUE DE DISSOLUTION
risera. La charge existante à Tétat d'équilibre sur le piston nous donne la valeur de la tension de vapeur de Teau à une température déterminée. De même que nous parlons de la tension de vapeur nous parlerons delà « pression de dissolution » d'un corps ; nous entendons par cette expression la tendance d'un corps par exemple le sucre à passera Tétat dissous, et nous pouvons mesurer cette pression de la même manière que la tension de vapeur. Nous nous servirons pour cela du dispositif suivant. Au fond d'un récipient existe une couche du corps solide A en excès, au-dessus la solution saturée B et en c de l'eau pure. S représente une paroi semi-perméable c'est-à-dire un piston perméable à l'eau et non au corps dissous. Si S est chargé, de la valeur de cette charge dépendra le mouvement du piston dans l'un ou l'autre sens.
Si cette charge est plus faible que celle provenant des particules dissoutes (la pression osmotique), S se déplacera vers le haut, l'eau traversera le piston, la solution B se diluera et par suite de nouvelle substance A se dissoudra. Sicile est plus élevée, S s'abaissera, de Teau passera de B vers G, la solution B sera sursaturée et par suite le corps A précipitera. Le piston ne s'arrêtera en une position déterminée et il n'y aura équilibre que pour une valeur particulière de la charge. On voit que tout se passe icf comme pour la tension de vapeur de l'eau et la grandeur de la charge existante lors de l'équilibre nous donne ainsi directement une mesure delà pression (le dissolution du corps à la température considérée.
Il résulte clairement de ces explications que nous comprenons sous le nom de tension de vapeur de l'eau la pression exercée par la vapeur saturée en équilibre avec l'eau liquide, et sous le nom de pression de dissolution d'un corps, la pression osmotique exercée par la solution « solution saturée » qui est en équilibre avec le corps.
Lk Blanc. —Électrochimie. 11
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On peut appliquer finalement ce mode de représentation au passag-e de corps, en première lîg-ne d'éléments et spécialement de métaux, à l'état d'ion. L'hydrog-ène et les métaux sont seuls capables de fournir des ions positifs élémentaires; le chlore, le brome, l'iode, etc., peuvent seulement fournir des ions nég'atifs. Nous parvenons à la détermination de la valeur de la « pression électroljtique » de la môme manière que pour la pression de dissolution ordinaire. Imaginons le corps en contact avec Teau, saturée des ions correspondants, et au-dessus un piston imperméable aux ions séparant la solution saturée de Teau. L'équilibre ne pourra être conservé au point de vue pression osmotique des ions que pour une charg-e déterminée, pour laquelle aucun ion ne pourra passer du corps en solution, ou sortir de la solution et cette charge représente la valeur de la « pression électroljtique de dissolution ». En g-énéral celle-ci sera désig'née par P et sera exprimée par la valeur de la pression osmotique égale cl inverse des ions.
En fait ce dernier cas n'est pas réalisable de la manière indiquée puisque les ions positifset négatifs ne peuvent jamais prendre naissance seuls en quantité notable; ceci nous est d'ailleurs indifférent pour l'explication de la notion précédente.
Nous allons maintenant voir, comment nous devons nous représenter l'établissement d'une différence de potentiel au contact d'un corps solide et d'un liquide. Plongeons un métal dans Tcau pure ; par suite de la pression de dissolution électrolytique quelques ions de métal prendront naissance; par suite en même temps le métal devient négatif puisque l'apparition d'énergie électrique est liée nécessairement à celle dos deux électricités désigne contraire. La solution devient par suite positive, le métal négatif et il se forme à leur contact une couche double électrique; les ions envoyés dans la solution avec une charge positive et le métal négatif^s'altircnt entre eux, ou en d'aulres termes il naft une différence de po-
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tentiel. La pression de dissolution tend maintenant à attirer toujours plus d*ions en solution; l'attraction électrolytiquede la couche double ag^it inversement et il j a évidemment équilibre quand ces deux actions opposées sont égales. Comme de jurandes quantités d'électricité adhèrent aux ions, cet état d'équilibre a lieu dès qu'une quantité impondérable d'ions est passée dans l'eau. Si nous avons à faire à de l'eau pure, la force de la couche double ou la différence de potentiel sera déterminée seulement par la valeur de la pression de dissolution. Si au contraire nous avons un métal dans une solution de l'un de ses sels, nous avons des ions métalliques dont la pre^ion osmotique s'oppose à l'introduction de nouveaux ions de même nature, et le cas peut se présenter que la pression osmotique des ions du métal équilibre exactement la pression de dissolution électroljtique ; le métal n'enverra alors aucun ion, il ne se chargera pas et il ne se formera en un mot dans ces circonstances aucune couche double. La nature des ions négatifs n'intervient pas ici ; ils ne jouent aucun rôle.
Si la pression osmotique des ions métalliques a une autre valeur deux cas sont à distinguer suivant que la pression de dissolution est plus grande ou plus petite que la première. Dans le premier cas comme dans l'eau pure des ions passeront du métal dans la solution et il se formera une couche double électrique. Celle-ci ne sera pourtant pas aussi importante que pour l'eau pure, il ne pourra pas passer autant d'ions dans la solution, parce que la pression osmotique des ions déjà dissous s'oppose à la pression électrolytiquc de dissolution.
Dans l'autre cas, des ions sortiront de la solution se précipiteront à l'état métallique sur le métal et lui céderont leur électricité positive. Le métal se chargera positivement; par suite la solution qui précédemment contenait autant d'ions positifs que d'ions négatifs, deviendra négative, et il se forîT^era de nouveau une couche double électrique, dont l'attrac-
164 FORCES ÉLEGTROMOTRIGES
tîoa s'oppose à la pression osmotique d'abord plus pui^ santé et s'ajoute à la pression électroljtique de dissolution ; ceci se produit aussi long-temps que l'équilibre n'est pas établi. Les quantités d'ions qui se déposent à l'état neutre sont là aussi impondérables (i) et l'intensité des couches doubles électriques et de l'attraction électrostatique qu'elles exercent dépend naturellement de la pression osmotique des ions métalliques qui se trouvent en solution.
Nous avons par suite en tout trois cas à disting'uer. P est ég-al à 2J la pression osmotique des ions métalliques correspondants, il y a équilibre, par suite pas de couche double et pas de différence de potentiel.
P est >p, le métal est chargé négativement et la solution positivement ; l'attraction électrostatique s'oppose à la pression de dissolution.
P est <p le métal est chargé positivement et la solution négativement; l'attraction électrostatique agit dans le sens de la pression de dissolution.
Si nous considérons maintenant les faits observés nous trouvons, ce qui deviendra plus tard évident, que les métaux dits communs, les métaux alcalins, etc., jusqu'au zinc, cadmium, cobalt, nickel et fer se chargent toujours négativement dans les solutions de leurs sels. Ceci signifie que leur pression de dissolution a une valeur si élevée que nous ne pouvons jamais, à cause de la solubilité limitée des sels, amener la pression osmotique à une valeur assez grande pour équilibrer la pression de dissolution. Pour tous les métaux nobles, mercure, argent, etc., nous trouvons ordinairement le métal chargé positivement dans la solution de l'un de ses sels. La pression de dissolution du métal est ici faible ; nous ne pouvons avoir ces métaux chargés négativement que si nous diminuons la pression osmotique jusqu'à une valeur extré-
(1) F. Krttgcr, Zcitschr. f. physik. Ghern.,35, p. 18, 1900.
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mement petite en prenant des solutions très pauvres en ions.
Si nous avons un corps qui fournit des ions négatifs, par exemple le chlore, il y aura une analogie complète. Si la pression osmotique des ions chlore est plus grande que la pression de dissolution électroly tique, les ions chlore passeront à l'état de chlore ordinaire et V u électrode chlore » deviendra électriquement négative ; dans l'autre cas elle se charge positivement. Autant que nous le savons, tous les corps fournissant des ions négatifs onten réalité une haute pression de dissolution.
Nous avons jusqu'ici parlé de la pression de dissolution électrolytique comme si elle représentait une grandeur constante. Cependant comme la tension de vapeur et la pression de dissolution ordinaire elle n'est constante que dans des conditions déterminées; quand la température, la concentration des corps considérés, le corps formant la matière des électrodes restent inaltérés.
C'est un fait généralement connu que la tension de vapeur de l'eau change fortement avec la température ; il paraît moins connu qu'elle dépend aussi de la concentration deTcau et devient plus grande à concentration croissante. Nous rappellerons d'abord que quand deux vases cont^'nant de Tcau sont placés dans un espace clos à des hauteurs diflPérenles, l'eau du vase supérieur distille graduellement dans celui qui est au-dessous. Car l'eau dans le premier vase est en équilibre avec la vapeur d'eau qui la surmonte; sur l'eau du second vase s'exerce en outre le poids d'une colonne de vapeur d'eau de hauteur h, si h est la différence de hauteur des deux vases. Cette pression totale est plus grande que celle qui correspond à l'équilibre entre l'eau et la vapeur, et par suite il y a condensation. Par suite l'équilibre pour l'eau qui se trouve dans le vase supérreur est rompu, elle se vaporise en partie et ainsi de suite jusqu^à ce que toute l'eau se soit réunie dans le vase inférieur.
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Dans la figure suivante (1) se trouve en F de l'eau pure en L une solution quelconque séparée de Teau pure par une membrane semi-perméable.
Supposons les deux liquides en équilibre osmotique. La pression de la vapeur à la surface de la solution (p^) doit être plus petite que la tension de vapeur de Teau en F (p), et on doit avoir aussi Pi +a;=p, où x égale le poids de la colonne /^^^^^^^^^ <ie vapeur d'eau, dont la hauteur égale la ff y différence de niveau des deux liquides.
S'il en était autrement il distillerait de r«au de l'une des surfaces à l'autre, l'équilibre osmotique serait rompu, il passerait de l'eau à travers la membrane semi-perméable dans une direction pour rétablir Téquilibre, etc. etc., en un mot nous aurions ainsi un cycle continu qui noujS permettrait de transformer en travail une quantité illimitée de chaleur à la température supposée constante du milieu environnant (par distillation de vapeur d'eau) et cela est impossible d'après le second principe de l'Energétique.
Si nous fermons en haut le tube ascendant par une membrane perméable seulement à la vapeur d'eau et si nous amenons entre cette membrane et la surface du liquide une certaine quantité d'un gaz insoluble dans le liquide, elle exercera une certaine pression. La surface devra s'abaisser. De plus il sera nécessaire pour l'équilibre que la tension de vapeur p\ sur la surface de la solution augmentée de la pression de la colonne de vapeur /i*, dont la hauteur est égale à la différence dos deux niveaux soit égale à la tension de l'eau pure. Gomme p est resté le môme, que /i* est plus petit que h, par
Fig. 23.
(1) Zeitschr. physik. Chem., 3, p. 115, 1889.
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suite }j'4 doit être plus grand que p, c'est-à-dire que la surface « comprimée » pour laquelle la concentration de Teau est la plus grande a une lension de vapeur plus forte que si Teau était sous une pression extérieure plus faible.
L*aug^mentation de tension de vapeur sera évidemment proportionnelle à la pression s*exerçant sur la surface (1).
Nous savons aussi pour la pression ordinaire de dissolution que la concentration du corps joue un grand rôle. La loi de Henry le démontre ; d'après cette loi en effet la solubilité d'un gaz dépend à un haut degré de sa pression, c'est-àdire de sa concentration, elle lui est à peu près proportionnelle, solubilité et pression de dissolution sont au reste des notions équivalentes.
Ce qui a été dit pour la tension de vapeur et la pression de dissolution peut toutà fait s'appliquera la pression électrolylique de dissolution et nous verrons des piles dont la force éiectro motrice repose seulement sur les différences de concentration d'un môme corps fournissant les ions. Pour les corps solides nous ne connaissons il est vrai qu'un état ordinaire de concentration et par suite ils ont une pression de dissolution déterminée et unique. Il sera néanmoins plus tard question de différences de concentration qui peuvent naître dans certaines circonstances.
Avec le changement de solvant, la pression électrolvtique (le dissolution varie de môme que la solubilité; cependant Luther a montré que le rapport des pressions de dissolutions (le différents métaux est indépendant du solvant et conserve toujours la môme valeur.
La pression électrolytique de dissolution est aussi variable avec la température.
(1) Ces remarques ont été faites en commun par Des Gouflreset Tautcur avant que le travail de Schiller sur le même sujet parût aux Wied. Ann., 53, p. 396, Î898. Les expériences qui s'y rattachent n'ont pas ♦ité terminées par suite de circonstances particulières.
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Calcul des forces électromotrices, qui prennent naissance à la surface limite d'électrodes réversibles.
— La différence de potentiel qui naît du contact d'une électrode réversible avec un liquide est facilement calculable pour nous d'après le procédé de Nernst, et nous verrons en* mônie temps quelle est la signification électrique de la pression de dissolution.
Soit X la différencedepotentiel cherchée et j) la pression osmotique des ions (monovalents) correspondants à Télectrode; nous ferons remarquer que tout ne dépend que de la pression de ces ions, par exemple s'il s'ag^it d'argent seule ment des ions argent. Nous allons maintenant décrire le cycle isotherme suivant : nous faisons passer la quantité d'électricité F sous la différence de potentiel tz de l'électrode dans la solution où la pression osmotique des ions est p, le système fournit le travail Ft:. Nous amenons alors le gramme équivalent. d ions passé dans la solution et occupant le volume v, au volume V -\-àv\ par suite nous devons, en négligeantles grandeurs de deuxième ordre, fournir au système le travail pdv. Soit maintenant la pression osmotique p — d];, la chute de potentiel à rélectroded^-]-?: et le travail que nous devons fournir au système pour séparer dans les nouvelles conditions un équivalent gramme F{7r -j- dît). Maintenant que le cycle est parcouru ajoutons les uns aux autres les travaux particuliers, en désignant par le signe + ceux fournis par le système et par le signe — les autres, la somme doit être nulle :
Ftt +pd V — F (X dx) — par suite Fd?: z= pdu
Puisque à température constante, d'après la loi de Boylc
pdu4-^<li^ =
RT
et V = —
RT RT RT P
^^___lnp + _lnP^-— In-
Si P = p ir =1 ; cette constante P prend une signification claire quand nous l'envisageons comme pression dé dissolution électrolytique.
Si rion n'est pas monovalent, mais poljvalent, le travail
électrique par ion-gramme devient ne^cF où 7?e représente la
valence. D'où
RT. P 7r=: — -In -.
noF p
Pour l'obtenir en volt, nous devons exprimer R en unités électriques :
■ T log- = T. log- volt.
ne"0,4343.96580 ®p n^ "^ p
Pour la température de 17° T=290 et 0,0575, P
Tî =:-
ne p
log- volt.
Cette équation est fondamentale pour la théorie des piles réversibles. Si nous considérons une pile à deux métaux et deux liquides, par exemple l'élément Daniell : Zinc, sulfate de zinc, sulfate de cuivre, cuivre, et si tout le circuit extérieur est constitué par du cuivre nous avons quatre endroits où il y a des différences de potentiel :
i^ Au point de contact des deux métaux ;
2® Au point de contact des deux liquides ;
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3<* et 4° Au point de contact des deux électrodes et des liquides.
La différence de potentiel au point de contact des deux métau X peutètre nég'lig'ée comme trop faible, et fréquemment aussi celle résultant du contact des deux liquides ; nous apprendrons bientôt à calculer ces g'randeurs. Pour commencer nous ne calculerons que celles existant au point de contact des électrodes avec les liquides. La force électro motrice de la pile s'établit au moyen de ces deux g'randeurs réunies et est par suite ài7oC.
0,0575, P 0,0575. P, , TZ=r——\og-^ ^log'-ivolt
où P représente la pression éleclrolytique de dissolution de l'un des corps, p et ne la pression osmotique et la valence des ions correspondants, P^ p^ Ue^, les mômes valeurs pour l'autre corps. Le signe — provient de ce que une partie des ions entrent en solution, pendant que en ra^^me temps les autres quittent la solution ; pendant que les ions zinc se forment, une quantité correspondante d'ions cuivrese précipite à l'autre électrode ; il doit toujours y avoir autant d'ions positifs que d'ions nég-atifs. Nous allons maintenant passer à la considération de cas particuliers.
1. Les concentrations des corps fournissant les io7is sont différentes,
a) Ima«;^inons une pile formée de deux amalgames de concentrations faibles et différentes du môme métal, par exemple, de zinc et d'une solution contenant un sel du métal formant l'amalgame, dans notre cas une solution de sulfate de zinc; la force électromotrice de cette pile sera d'après ce qui précède à la température T
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r.= —^—T\og- ^_ riog-volt.
P et P^ sont les pressions électrolytiques de dissolution dans
Tamalgame concentré et dans l'amalgame étendu, et pdési-
^ne la concentration des ions zinc dans la solution.
Il en résulte Tc^: Tlog— volt. Nous pouvons re-
z Pi
t^arder l'amalgame étendu comme une solution dans laquelle le mercure est le solvant et le zinc le corps dissous. Le zinc possède alors comme tout corps dissous une pression osmolique déterminée, qui, la concentration n'étant pas la môme dans les deux solutions, est différente dans les deux. Nous pouvons en outre admettre que les pressions électrolyliques de dissolution des deux amalgames sont proportionnelles aux pressions osmotiques du zinc dissous et comme celles-ci se comportent de leur côté comme les concentrations, proportionnelle aussi à ces dernières (1). Nous avons alors:
0,000198 ^ , c , ^=— 2— Tlog-volt,
oùcetC|' représentent des concentrations du zinc dans les amalgames. Les valeurs de ic calculées de cette manière cadrent bien avec celles de G. Meyer déterminées expérimentalement ainsi que les chiffres suivants le montrent (2).
(1) Cette hypothèse a la môme signification que celle d'après laquelle les corps dissous dans le mercure sont monoatomiques, ainsi que l'enseigne la discussion des piles de concentration formées avec des gaz. Si on admet qu*il se forme entre les corps dissous et le mercure des coiubinaisonH du type MHgni, on doit ajouter à la formule précédente un membre dont Timportance reste cependant au-dessous des erreurs d'expérience, de sorte que la question demeure indécise. Les recherches disent en tout cas que dans la molécule il n'y a qu'un atome du corps dissous qu'il soit seul ou combiné au mercure.
(2) Zeilschr. physik. Ch., 7, p. 447, 1891 etOsLwald, AUgem.Chem., H, 1, p. 861.
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Amalgame de zinc et solution de sulfate de zinc.
« obêerré
« calcDlé
Amalgame de cadmium et solution d'iodure de cadmium,
T. G Gf ic obserré r calculé
Amalgame de cuivre dans une solution de sulfate de cuivre.
T. G G, 1? ob-servé « calcolé
Nous pouvons aussi arriver par une autre voie à calculer la force électromotrice -k de la pile sans utiliser la notion de pression électrolytique de dissolution. Considérons la réaction qui alieu dans la pile pendant son fonctionnement, elle consiste en ce que le zinc passe de Tamalg-ame le plus concentré dans la solution, pendant que le zinc se précipite de la solution à Tamalg-ame moins concentré. En somme il y aura seulement du zinc transporté de Tamalgame concentré dans Tamalg-ame étendu c'est-à-dire que le zinc passe de la pression osmotique pou de la concentration c qui est proportionnelle, à la pression osmotique p^ ou à la concentration Cj. Le travail maximum à obtenir pour un atome gramme (nous admettrons que les métaux sont monoatomiques dans le mercure) est au point de vue osmotique:
RT
^Mt
0,4343 Si nous effectuons la transformation par voie électrique on
a 2 X 9^80= it par suite comme les travaux maximas doivent être é^aux:
lo,J
0,000196^. c \ et ^= -^- Tlog- volt
équation identique à la précédente. Nous nous servirons aussi de temps en temps de cette méthode pour calculer tt. Nous avons admis que dans le mercure le métal était à Tétai d'atomes, et comme les valeurs expérimentalement trouvées pour TT cadrent avec celles calculées à Taidede cette hypothèse cette dernière est aussi vérifiée. Si le métal était dissous dans le mercure à Tétat de complexes diatomiques le travail à obtenir par le transport d'une quantité égale à la précédente calculé par voie osmotique serait :
puisque maintenant le travail des molécules à transporter est moitié moins élevé et que le travail dépend du nombre seul des molécules et non de leur poids.
L'énergie électrique correspondante deviendrait :
par suite
et
7r' =z - T los- -volt = -^r
2 2 ^ Cl 2
La force électromotrice de celle pile serait ainsi dans ce cas seulement la moitié de celle trouvée en réalité. L'état ato-
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mique des métaux dans le mercure a été encore démontré h Taîde des abaissements de tension de vapeur.
La formule montre que tu ne dépend que du rapport des concentrations et de la valence du métal, et non de la nature de celui-ci.
Nous avons considéré les deux amalgames comme des électrodes de zinc à diverses coaoeotratioas;on peut se demander si le mercure ne joue aucun rôle et si sa pression éieclroljti que de dissolution ne doit pas aussi être prise en considérattoD. Pour résoudre aussitôt cette question nous ferons remarquer que dans le cas d'électrodes constituées par deux métaux (ou plus) trois cassontà disling^uer(l) :
1. Les métaux forment un mélang'c mécanique, on obtient le potentiel du métal le moins noble. Unmélang-e de zinc et de cadmium pris comme électrode négative d'un élément dans une solution acide, envoie (pratiquement) seulement des ions zinc dans la solution. On obtient doncd'abord la même force éleclro motrice qu'avec le zinc pur. Par l'introduction d'ions zinc presque rien n'est changé — il n'y a seulement qu'une très faible quantité d'ions cadmium entrés en solution. — Cependant par l'introduction d'ions cadmium a lieu à l'électrode une réaction secondaire importante qui dure jusqu'à ce que assez d'ions de ce métal se soient précipités sur l'électrode et aient été remplacés par des ions du premier métal pour que les différences de potentiel zinc — ions zinc et cadmium — ions cadmium soient devenues de nouveau égales. Une fois cet état atteint, le zinc passe de nouveau seul (pratiquement) en solution.
Cette ég-alitédes deuxchutes de potentiel métal-solution s'établit en toutes circonstances d'ellc-môme: une action locale
(1) H(M-sclikowilz,Ziîitsflir. pliysik Chom 27, p. !23. 1898. Ogir. idem, 27, p. 285, 1808. Reindors. idem, 42, p. 225, 1902. Habir, Zeilschr. f. lileklrochem. 8, p. ."«il, i902.
se produiljusqu'àcequerégalité soit établie. Comme chaque chute de potentiel dépend du rapport de la tension de dissolution à la pression osmotique, pour les métaux de même valence les pressions osmotiqucs des ions correspondants doivent évidemment se comporter comme les tensions de dissolution pour que Té^alîté des chutes de potentiel ait lieu. Pour des tensions de dissolution notamment différentes, ce qui est le cas du zinc et du cadmium, la concentration des ions cadmium doit par suite être extrèmementfaible vis-a-vis de celle des ions de zinc. Comme la concentration des premiers, à cause de sa valeur faible, est fortement chang-éc par Tintroduction même de très faibles quantités d'ions cadmium, celle du second ne varie que peu même par de très grandes quantités d*ions zinc et ceci explique que dans le cas où les deux chutes de potentiel doivent demeurer égales il n'y ait pratiquement que peu d'ions zinc qui passent en solution.
Si nous avions un mélang-e de deux métaux de môme valence ayant la môme tension électrique de dissolution, il faudrait pour rétablissement de l'équilibre que les deux concentrations d'ion soient toujours égales et les deux métaux prendraient alors également part à la dissolution.
2. Les métaux forment une solution (amalgame, alliage) ; celle-ci est toujours plus noble que le composant non noble et cela d'autant plus que la perte en énergie libre a été plus içrande pendant la formation de l'alliage. Il peut même arriver que la solution (métallique) soit plus noble que le composant noble qu'elle contient.
La dissolution d'un tel alliage (ou d'une telle solution métallique) a lieu de la môme manière que précédemment: les chutes de potentiel (métal non noble allié — ions de ce métal), et (métal noble non allié — ions de ce métal) doivent toujours être égales; il faut considérer cependant que cette chute de potentiel est différente de celle que le métal non allié produirait plongé dans la même solution, et aussi que par suite de la relation qui existe entre la tension électroly tique de dis-
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solution et la coDcentration de l'alliagpe elle varie quand cette concentration changée. Si cî^-sthe c'est en gpéuéral le cas, les tensions de dissolution des deux métaux alliés sont très différentes le métal non noble passe pratiquement seul en disselutioD.
3. Nous avons finalement une combinaison chimique et nous admettons que celle-ci peut subsister en une solution qui contient des concentrations déterminées des ions correspondants aux constituants de la combinaison, par exemple les ions Gu et Zn pour une combinaison Zinc Cuivre ; celte combinaison aura sa tension de dissolution électroljtique propre et on doit en conclure que l'électrode, pendant sa dissolution, envoie des ions ayant sa composition même et qui éventuellement, peuvent en majeure partie se dissocier en leurs constituants. La chute de potentiel dans ce cas dépendra des concentrations particulières des ions.
Pour éviter des erreurs, il faut faire attention que seule la composition delà couche en contact avec Télectrolytc intervient sur le processus électrbljtique. Celle-ci, par exemple pour un alliage solide, peut varier au fur et à mesure que le constituant non noble passe ^graduellement en solution et puisqu'il n'y a pas diffusion sensible le constituant noble reste seul à la surface. Un alliag-e semblable présentera après quelque temps le potentiel et en général les propriétés du métal noble qu'il contient. Ce passage en solution du constituant non noble est utilisé pour obtenir des surfaces métalliques pures en plongeant le métal dans une solution de l'un de ses sels ; les métaux non nobles passent alors en solution en môme temps que le métal noble se précipite ; pour le mercure on peut ainsi purifier toute la masse des métaux étrangers non nobles.
Ces considérations sont d'un grand intérêt pratique dans le raffinage des métaux. Pour le cuivre on suspend par exemple comme anodes les plaques de métal brut à raffiner dans une solution acide de sulfate de cuivre de concentration dé-
terminée, et en face d'elles on fixe les cathodes sur lesquelles le cuivre pur doit se déposer. Pendant Télectrolyse des métaux non nobles passent d'abord en solution mais ne se déposent pas sur les cathodes, ils restent en solution, comme nous le verrons plus en détail dans le chapitre sur TElectrolyse et la Polarisation. Le cuivre passe ensuite en solution. Quand Télectrode est à peu près complètement attaquée, le reste comprend, outre du cuivre, les métaux nobles argent et or qui se sont accumulés et sont tombés en partie de l'anode sous la forme de dépôt anodique pendant l'électrolyse. On obtient ainsi outre le raffinage du cuivre, une concentration de métaux nobles qui peuvent dès lors facilement ôtre amenés à l'état pur.
Nous pouvons maintenant de plus nous rendre compte si nous pouvons mieux proléger le fer en le couvrant d'un métal noble ou non noble, par exemple de zinc ou de cuivre. Aussi longtemps qu'il s'agit d'une couche sans fissure la résistance aux agents atmosphériques intervient seule et le cuivre est préférable. Mais en pratique les choses sont complètement différentes puisque Ton doit compter toujours sur une déchirure éventuelle de la couche protectrice. Gomme il y a toujours en présence de l'humidité, nous avons alors en ce point un mélange de deux métaux qui plongent dans un liquide. Aussi longtemps qu'il y a encore du zinc, celui-ci passe eu solution et protège le fer qui est un métal plus noble que lui ; le cuivre au contraire ne produit aucune protection mais bien plus accélère l'attaque du fer.
En se plaçant au môme point de vue, nous pouvons nous expliquer l'impossibilité de souder de l'aluminium d'une manière stable. Comme les métaux nobles conviennent seuls comme soudure, il se fait au point considéré un élément galvanique en présence d'humidité ; l'aluminium passe à l'état d'ions, ce qui nous indique la présence fréquemment observée d'une couche d'alumine qui s'étend graduellement comme une moisissure.
Le Blanc. — Electrochimie. ii
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h) On peut égalemenl considérer comme pile de concentration la pile : mercure — solution d*un sel mercureux — amalg-ame noble de mercure. Nous avons dans cette pile du mercure aux deux électrodes mais à diverses concentrations, ainsi qu'il résulte immédiatement des explications donnéc-s dans le chapitre précédent.
Gomme addition au mercure nous ne pouvons prendre naturellement qu'un métal dont la tension de dissolution est plus faible que celle du mercure; les métaux dits nobles comme Tor ou le platine conviennent ici. Comme électroljtc, nous devons prendre une solution d'uu sel mercureux, les sels mercuriques se réduisant immédiatement par contact avec le mercure métallique :
Nous pouvons calculer facilement la force électro motrice de cette pile comme pour les piles précédentes avec ou sans utilisation de la notion de pression électrolvtique de dissolution.
Gomme la pile n'a pas été encore mesurée expérimentalement le procédé le plus simple nous suffira.
Pendant le fonctionnement de la pile il se dissout du mercure à l'électrode de mercure pur où la tension de dissolution est la plus g-rande pendant qu'il s'en précipite à lelectrode amalg'ame. Nous pouvons maintenant calculer le travail maximum que nous pouvons obtenir quand nous faisons s'effectuer cette transformation par voie osmotique et l'ég-aleràrénerg'ie maxima électrique disponible.
Imag-inons le solvant pur (mercure) séparé par une paroi semi-perméable de la solution (amalgame). Soit jj la pression osmotique de la solution, v le volume dans lequel est dissous une molécule gramme du corps. Maintenant faisons passer à travers le piston somi-pcrméable, en le déplaçant sous la pression constante p dans lu direction du solvant pur, une
<?uantîté de solvant correspondant au volume v. Soit v p. ex.
^§"«1 à 1 cm^, il passera dans la solution 1 cm^ de solvant à
^favers le piston, et celui-ci se déplacera du volumevdel cm^
sous IsL pression constante p. La quantité de solution doit être
^elleq^u^ par cette introduction de solvant la diminution de
concentr-ation soit négligeable ; le travail maxima disponible
^^^^g-al è pv. Comme v représente le volume comprenant
^<^ rrkoi^cule gramme du solvant on a :
pt; = RT.
ï^T ost. parsuîte le travail osmotique. Pour obtenir la même quantit;^ d'énergie électrique, la quantité m de mercure en éqi^iv'ail ont gramme contenue dans le volume v doit avoir été dîss.otxt.o électrolytiquement à une électrode et précipitée à Taiitrc par suite
wFtt =r^RT
RT
et t: = —-i,
» T", F nous sont connus, m est le nombre d'équivalents grarrirrxo de mercure qui correspondent à une molécule gra m m^ dissoute dans l'amalgame, par suite t. dans ce cas P *^oilement se calculer.
^^t^ méthode convient aussi pour déterminer le poids
ino ^c:\i i^jpç jy corps dissous dans le mercure ; m représente
eo etr^|. i^pQ^bre d'équivalents gramme correspondant aune
"^ ^Cîxtlç gramme du corps dissous; [)ar la mesure de -
^^ ^ ^t^ tenons m et à Taide de la concentration connue de
^■S'eime nous connaissons la quantité en poids de corps
^^^ correspondant à m et qui nous représente le poids
^^iil^îre du métal noble dissous.
. ^ ^«^ic deuxième pile de concentration avec mercure est la
'^«-o : mercure sous une pression supérieure a la pression
^Phérique — sel mercurcux, — mercure sous la pression
^'^PKérique : par suite du courant le mercure passe à tra-
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vers la solution de la première électrode à la seconde. Le dispositif réalisé parDesGoudres (1) est le suivant: il avaitcomme première électrode une colonne de mercure de hauteur h, dont Textrémité inférieure était fermée par un papier parchemin et plong-eait dans la solution. Le parchemin était imperméable au mercure métallique mais non aux ions. La surface de la seconde électrode de mercure se trouvait à môme hauteur que le parchemin. Pour une molécule gramme de mercure passée, la hauteur de la colonne mercurielle s'abaissait d*une certaine quantité. Nous pouvons calculer le travail disponible résultant et Tég-aler à l'énergie électrique ; la quantité de solution doit être telle que les changements de concentration qui se produisent aux électrodes par dissolution et précipitation de mercure soient négligeables Quand delà colonne de mercure h sortent 200 gr. de mercure cela revient à faire tomber 200 gr. de mercure de la hauteur h supposée très grande. Le travail maximum correspondant est 200 h gramme centimètres! h est exprimé en centimètres. Parsuite:
_ 200.fc "" ~ 10200
Car d'après la page 17 nous devons diviser par 10200 les unités en gramme centimètres pour les transformer en unités électriques. La force électromotrice a la valeur :
- volt
96580Xi0200 Les résultats suivants ont été obtenu^s:
Prossiun en cm.
r. calculé
« observé
7,2.10-'^ volt
7,4.10-6 volt
(1) Wicd. Ann. 46. p. 292, 4 892.
L'accord, eu égard à la difficulté d'obtenir avec exactitude d'aussi faibles valeurs, peut être considéré comme satisfaisant. La question suivante se pose maintenant : quelle /. e. m. obtiendrons-nous si nous changeons l'expérience de telle manière que nous placions aux deux électrodes des masses de mercure d'égale hauteur mais en disposant l'une au-dessus de l'autre? Pour une différencedehauteurde/i. cmsla/'. e.m. sera-t-elle la même qu'auparavant? Par le passage d'une molécule-gramme de mercure de l'électrode supérieure à l'électrode inférieure nous pouvons en efiFet obtenir un travail maximum de 200 /j- gr. cm. Par suite la /^. e.m. d'éléments de celte nature doit toujours être plus petite et le courant peut même dans certaines circonstances passer dans le sens inverse puisque à la descente des ions mercure est lié indissolublement l'élévation des ions négatifs qui exige du travail. Aussi longtemps que la masse des ions négatifs élevés est plus faible que celle des ions positifs descendus nous obtenons un courant qui traverse la solution de l'électrode supérieure à l'inférieure. Si la masse des ions négatifs est plus grande nous pouvons obtenir du travail par la descente des ions négatifs et l'élévation des ions positifs et le courant s'inverse. Il est clair que outre la masse particulière des ions leurs nombres de transport jouent un rôle : le défaut en masse peut être compensé par une migration plus rapide.
De nouvelles recherches de RR. Ramsay (1) sur l'influence de la pesanteur sur les phénomènes électrolytiques ont de nouveau vérifié ces conclusions. Pour une solution à 10 0/0 de sulfate de zinc le courant passe de l'électrode de zinc inférieure à la supérieure, puisque 32,5 g. zinc ont émigré vers le haut et 57,7 SO* vers le bas.
Devantces faits il ne nous paraîtra plus étonnant que môme deux morceaux du môme métal plongés dans la môme solu-
(1) Zeilschr. f. physik. Chera. 41, p. 421, 4 902 (extrait).
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lion fournissent un courant sitôt que les deux morceaux sont ou deux modifications d'un seul etméme métal ou présentent simplement quelque propriété physique difiFérente. Le fer martelé ou étiré a une tension de dissolution différente de celle du fer ordinaire.
La connaissance de ce fait est d'importance en ce qu'elle explique pourquoi par exemple des câbles ou des chaudières sont plus particulièrement corrodés en certains points. On peut dire d'une manière très g^énérale que le fer proparé ou travaillé d*une manière irrégu Hère est plus attaquable que le métal travaillé régulièrement et que le fer bien poli est plus inaltérable que le fer brut ou mal travaillé (1).
Gomme la transformation de la forme instable ou de la forme qui s'obtient seulement par l'action de forces extérieures, quand ces forces sont supprimées, en la forme stable dans les conditions ordinaires est un processus à évoliftion spontanée susceptible de fournir du travail, le courant passe toujours dans un sens tel que la forme instable se transforme en la forme stable.
d) Nous pouvons finalement constituer une pile de concentration en employant comme corps fournissant des ions des £!['az ou des solutions aqueuses à diverses concentrations. Au premier abord il paraît étranîÇ'C qu'on puisse utiliser comme élcirtrodcs des i*-az ou des liquides conducteurs non métalliques. Cependant cela est possible au moyen de dispositifs spéciaux. Ceux-ci consistent à placer des électrodes de platine dans le haut d'un tube fermé à sa partie supérieure et dont la partie inférieure est dans l'eau. Le tube est rempli du gaz considéré de telle manière que la feuille de platine est en majeure partie dans le gaz, le reste étant dans le liquide. Le platine platiné absorbe une certaine quantité de gaz et peut ôtre considéré comme une électrode gazeuse ; il ne sert dans
(1) Jahrbuch (ter Elektrochernie. 8, p. 224, 1902.
cette pile que de conducteur à rélectricilé et |°^râcc à son pouvoir absorbant pour le gaz il permet sans difRculté le passage du gaz à l'état d*ions et inversement. Une telle électrode, par exemple à hydrogène, appartient, comme Le Blanc (1) Ta montré expérimentalement, à la classe des électrodes réversibles. Nous devons dépenser pour obtenir la réaction inverse le môme travail que nous pouvons obtenir quand librement le gaz passe à Tétat d'ions. Par suite aussi, la matière constituant Télectrode métallique doit être sans influence sur la valeur de la force électromotrice et en fait, d'après des recherches réitérées, le platine et le palladium donnent des mêmes résultats.
A l'aide de telles électrodes en platine platiné nous pouvons préparer des électrodes réversibles en hydrogène, oxygène, chlore, brome, iode Constituons avec deux semblables électrodes une pile réversible et employons comme corps fournissant les ions le même corps mais à une concentration différente, nous aurons une pile de concentration complètement analogue à celle fournie avec les amalgames. L'électrolyte qu'il faut employer doit contenir les ions correspondants pour l'hydrogène par exemple un acide, pour l'oxygène auquel correspondent les ions OH', une base, etc. A cela près pour ces piles la nature de l'électrolyte n'intervient pas.
Nous calculerons la force électromotrice d'une pile dont l'une des électrodes est de l'hydrogène à pression élevée p, et l'autre de l'hydrogène à une pression plus faible pj ; nous pourrons procéder tout à fait comme pour les amalgames en considérant seulement que la molécule d'hydrogène comprend deux atomes. Portons réversiblement une molécule gramme d'hydrogène de /> à pj le travail maximum est
RTIn^ Pi
(1) Zeitschr. physik. Ghem., 12, p. 333, 1893.
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cffeatuonsce passag'c par voie électrique, 1 énergie coiTCspondante est
parce qu'une molécule fournit deux ions monovalents ; par suite
- ^"^ In P
2F Pi
Nous avons ici le facteur 2 en dénominateur quoiqu'il s'agisse d'ions monovalents.
Effectuons le calcul parvoieosmotiqucà l'aide destensions de dissolution, on a d'après la p. 151 •
RT , P
si P est la pression de dissolution correspondant à /i et P^ celle correspondant à la pression gazeuse p^j. Comme maintenant
RT , p RT , P
— - In— = — -- In-— on doit avoir
- In — =: In -- ou — =,r-r
2 p, P, pi P,*
Les carrés des tensions de dissolution doivent être entre eux comme les pressions gazeuses. Nous pouvons facilement comprendre ce résultat.
Rappelons-nous que Pet P| représentent les pressions osmoliques, Il n'y a aucune différence de potentiel aux électrodes si dans la solution à l'une d'elles les ions H possèdent la pression osmotique P quand le gaz a la pression p et à l'autre s'ils possèdent la pression osmotique P| correspondant à la pression gazeuse pj. Il y a équilibre entre les molécules
du gaz H^ et les ions H* correspondants. Maintenant quand une quantité non dissociée H- est en équilibre avec ses produits de dissociation H*, H' la concentration de la partie non dissociée divisée par le produit de concentration des parties dissociées, doit donner un résultat constant indépendant de la dilution. Les pressions gazeuses comme les pressions osmotiques sont donc aussi proportionnelles aux concentrations, par suite :
et aussi
Pi
Pi'
d'où
Des mesures quantitatives ont été faites depuis peu avec de semblables pilesetontdonné les résultats prévus. Nous allons maintenant étudier un cas un peu plus compliqué.
Bcrnfeld(l) a étudié une pile de concentration à hydrogène sulfuré. Comme H*S se scinde en H* et HS' (la décomposition en 2H' et S" est négligeable), en d'autres termes fournit toujours autant d*ions positifs que d'ions négatifs, un dispositif semblable à celui employé pour la pile de concentration àhyorofçéne ne fournirait aucun courant ; grâce à un artifice on P^ï^ient cependant à une semblable pile. Entre H^SetPbSs'é- ^w/ ^'i réaction suivante :
H«s 4-pbs :!:;:Pb -f 2hs'
prenons maintenant deux électrodes en plomb couvertes de (l) Zeiischr. physik. Chem. 25, p. 46, 1898.
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sulfure de plomb, ploDg*eons-les en partie dans une solution de sulfhydratc de sodium Na' + HS' à une concentration déterminée et entourons les deux d'H^S à des concentrations différentes, nous avons deux systèmes qui, sauf les concentrations d*H^S sont identiques entre eux. Réunissons les deux électrodes de plomb par un fil un courant prend naissance. L'H^S à la pression la plus élevée donne avec PbS Pb et 2HS' pendant qu'à Tautre électrode 2HS' donnent avec Pb PbS et H^S. Le courant passe dans le sens inverse du cas de Thydrog-ène puisque des ions nég-atifs se forment et disparaissent ; à cela près la valeur delà force électromotrice est égale à celle de la pile à hydrogène.
La nature du sulfure métallique n'intervient pas comme on voit et nous devons nous attendre à des valeurs égales pour Ag, AgS ou Bi, Bi*S3. La table suivante donne une vérification satisfaisante de ces conséquences.
PbS
AgS
Br>S'
Ph's
Les concentrations des ions sont différentes
a) Le type de ces piles est le suivant : argent, azotate d'argent (concentré), azotate d'argent (étendu), argent. Dans une semblable pile, où Télectrode fournit des ions positifs, lecou-
rani passe dans l'élément (non dans le circuit extérieur) toujours delà solution étendue vers la plus concentrée. La réaction qui a lieu est la suivante ; Tardent se dissout dans la solution la plus étendue et se précipite dans la plus concentrée jusqu'à ce que les concentrations soient égalisées. Que Targuent se précipite de la solution la plus concentrée cela se conçoit facilement quand on pense que la pression osmotique des ions d*arg>ent opposée à la tension de dissolution, y est plus grande que dans la solution étendue. Pour des électrodes qui fournissent des ions nég"atifs le courant passe toujours dans l'élément de la solution la plus concentrée (par rapport à chaque ion négatif) à la solution la plus étendue ; la direction du courant est bien entendu celle dans laquelle les ions positifs se déplacent.
En négligeant provisoirement les difFérences de potentiel existant au contact des deux liquides la force électromotricc tJe celte pile est:
RT , P RT , P F p^ b p
^*^nt la tension électrolytique de dissolution pour Tar- »^^^v P et Pi les pressions osmotiques des ions argent dans /aç i/^^yc solutions concentrée et étendue.
^^<«^rne dans ce dispositif les tensions de dissolution sont ^al^s la formule se réduit à :
RT p
ic=- - In — .
*^ ^"^S'iilte de cette formule que la force électromotricc d'une telle |>î Iq gjçt indépendante de la nature du métal et de'l'ion ^^^^t-ip jg l'électrolyte et ne dépend que du rapport des pressJOflsi c>^inotîques et de la valence des ions métalliques.
^^^ pouvons encore parvenir à connaître la force électro- ^ *^*^^ en suivant une seconde voie déjà connue, en calcu-
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lant l'énergfie osmotîquc maxîma que nous pouvons obtenir par le transport d*un ion-gramme d*arg'ent d'une électrode à Tautre. Pour cela nous comparons Tétat de la pile avant et après Télectrolyse. Quand un ion-gramme d'arg-ent s'est dissous dans la solution la plus étendue la concentration en argent a par suite augmenté d'un ion-gramme mais en même temps si (1 — n)(i) désigne le nombre de transport de l'argent, (1 — n) ion-gramme est passé de la solution étendue à la solution concentrée et l'augmentation de la solution étendue n'est par suite que de n ion-gramme. La solution concentrée s'est naturellement appauvrie d'autant. En outre il y a eu migration des ions AzO^', et comme ils se déplacent en sens inverse, n étant leur nombre de transport, n ion- gramme AzO^' sont passés de la solution concentrée dans la solution étendue ; par suite en tout il y a eu n ions-gramme d'argent et n ions-granimc d'AzO^' de transportés par le passage de 96580 coulombs, de la solution la plus concentrée dans la solution la plus étendue, c'est-à-dire d'élevés de la pression osmoti-
, , . Pi ,
que p a la pression p|. — est le rapport des pressions osmo-
Pi tiques aussi bien du cation que de l'anion. Le travail est:
2nRTln ^
Pi
et par suite
2nRT, p
■K =. — ^— In —
Si on compare cette expression de tu pour un métal monovalent avec la précédente on voit qu'elles deviendront égales
si n= ^c'est-à-dire si les deux ions se déplacent avec une
• égale rapidité. Quand ce n'est pas le cas il existe au point de
(1) Voyez p 69. D'accord avec la notation de Kohiraush le nombre (le transport du cation a été désigné par (1 — n); ceci est à remarquer, puisque jusqu'à présent ce nombre était représenté par n pour le cation.
Dlgltized by VjOOQiC
contact une dîfiFérence de potentiel (voyez plus loin) et la première expression exigée un terme correctif. La seconde formule est donc par suite plus g'énérale. Provisoirement nous poserons ?i= -. Nous mentionnons que la formule générale est:
ne TT F — /cnRTln ^ Pi
TU rrr — - nlln —
neF Pi
)ie donne ici le nombre de F qui doivent passer pour amener n molécules-gramme de Télectrolyte de la solution concentrée dans la solution étendue. La valence de l'ion de Télectrolyte qui possède la valeur la plus élevée nous donne directement ne. Pour le chlorure de zinc par exemple île = 2 î pour une pile de concentration. — Thallium, sulfate de thallium étentlu, sulfate concentré, — thallium 7îe est également é»-al à 2. Si on remplace le sulfate thalleux par du nitrate nc=='i,etc. /e est le nombre d'ions que donne la molécule par sa décomposition. Pour les solutions étendues au lieu du rapport des pressions osmotiques des ions on peut prendre celui des concentrations des solutions. Pour l'élément — argent, azotate d'argent (N/lOO), azotate d'argent (N/lOOO), argent —
on peut poser ~ = iO et les forces électromotriccs calculées
à l'aide de cette valeur s'approchent beaucoup de celles mesurées. Si les solutions sont plus concentrées et par suite incomplètement dissociées en pratique, on peut aussi se servir de la mesure delà conductibilité pour déterminer le degréde dissociation et par suite la concentration des ions métalliques.
La pile — argent, azotate d argent -— , azotate d argent -— ar-
1 U 1 uu
gcnt — a été mesurée par Nernst (1). Il a trouvé à 18»
(!) Nernst, Zeitschr. f. physik. Ghcm , 4, p. 129, 4 889.
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'K z=z 0,055. A Taide des mesures de conductibilité on calcule que la concentration des ions argent n*est pas pour les deux solutions dans le rapport i/10 mais i/8,71. Par suite :
7r = 0,000198 X 291 loç 8,71 =0,054 volt.
Si on considère que les nombres de transport ne sont pas égaux comme nous l'avons supposé, mais que celui de AzO' est 0,53, la valeur calculée devient 0,057 ; Taccord est très satisfaisant.
A titre d'indication générale peuvent servir les données suivantes. A 17" G quand /c=^2et n:=0,5 on a ;
TT = loff — volt.
Pour les combinaisons dans lesquelles les concentraions considérées ont pour rapport 1/10 et pour des métaux monovalents on a :
7î =5,0575 volt.
Si le rapport devient 1/100 ou 1/1000 -k qui croît comme le logarithme devient deux ou trois fois plus grand, etc., ou plus généralement : si une pile de concentration pour des ions monovalents a une f. e. m égale à 0,0575» volt le rapport des concentrations d'ions
Pour les ions polyvalents les nombres correspondants doivent être encore divisés par la valence. Le cuivre métallique et deux solutions de sulfate de cuivre dont les concentrations sont dans le rapport 1/10 forment une pile qui, ainsi que les mesures de Moser l'ont vérifié, a, par suite, seulement la moitié de la force élcclromolrice de l'élément précédent à l'argent.
^Gi
> -ïgrure ci-jointe donne les forces électromolrices de piles ^ticentralion < monovalentes )> dans une solution à la '^tralion 1, l'autre solution variant entre 1 et 0,0001.
Fig. i4.
La formule de Nernst s'applique d'ailleurs non seulement aux solutions aqueuses mais encore aux solutions dans les sels fondus. Gordon (1) a mesuré la force électromotrice de piles de concentration à l'azotate d'argent entre 200 et 300* en employant comme solvant un mélange d'azotates de potassium et de sodium, et il a trouvé qu'en admettant une dissociation complète d'après la formule précédente, les forces électro motrices calculées et mesurées concordaient suffisamment. Pour une teneur en AzO^Ag supérieure à 10 0/0 les valeurs observées sont plus petites que les calculées, ce qui tend à indiquer une dissociation incomplète.
Les piles de concentration interviennent, dans la majorité des travaux d'électroljse, en particulier dans le raffinage des métaux et la galvanoplastie : la solution est en effet toujours plus concentrée à l'une des électrodes qu'à l'autre. Pour une
(1) ZeiUchr f. physik. Chem., 28, p. 302, 18U9.
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agitation insuffisante les éléments ainsi constitués peuvent atteindre une force électromotrice non négligeable qui vient diminuer la force électro motrice du courant primaire et causer des pertes d'énergie sans compter les autres inconvénients dus à l'appauvrissement en ions qui donne par exemple une qualité inférieure au dépôt. En outre à la même électrode ii peut se former des éléments déconcentrations par une répartition irrégulière du courant, et ceux-ci provoquent des troubles d'autant plus nuisibles qu'ils amènent en certains endroits la redissolution du métal d'abord déposé. On peut en petit vérifier ces faits par l'expérience suivante: on superpose dans un verre à expérience une solution de chlorure d'étain étendue et une concentrée, et on plonge une baguette d'étain dans le liquide. On voit bientôt que le métal se dissout dansla solution étendue el se reprécipile dans la solution concentrée sous forme d'aiguilles cristallines. Dans la pratique une agitation suffisante supprime ces phénomènes nuisibles.
Nous comprenons maintenant pourquoi par exemple les éléments normaux peuvent n'être utilisés que pour de très faibles densités de courant. Par suite de la solubilité faible du sel de mercure employé la concentration en ions mercure est très petite et les ions disparus utilisés pour le passage du courant ne sont remplacés que lentement grâce à l'excès de sel de mercure en présence ; un fonctionnement trop intense fait par suite baisser la force électro motrice de l'élément. La sursaturation qui se produit en môme temps àTélectrode négative ajoute son effet au précédent. Par le repos, les inégalités de concentration disparaissent d'elles-mêmes avec letenips, reprennent leurs valeurs primitives et la force électro motrice (le l'élément se relève. Ces considérations nous amènent immédiatement à une deuxième catégorie de piles de concentration.
?>) Comme type d'une autre espèce de piles de concentration, on peut considérer l'élément — argent, azotate d'argent, chlorure de potassium, argent couvert de chlorure d'argent. —
> VPIH
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Malgré la difFéreiace apparente cette pile est complètement analogue à celles vues en a) comme piles simples de concentration. La force électro motrice ne dépend que de la pression osmotique des ions argent dans les solutions de nitrate d'ar-^ cent et de chlorure d'argent: l'addition de chlorure de potassium a pour but d'augmenter la conductibilité de la solution de chlorure d'argent. Pendant la mesure on intercale entre les solutions d'azotate d'argent et de chlorure de potassium une solution d'azotate de potasse pour éviter la formation d'un précipité nuisible au passage du courant. La formule
7r= T log — est applicable.
Pour le calcul de 7c il nous faut connaître seulement pet pi; ne = l. La concentration des ions argent dans la solution d'azotate nous est connue si nous préparons une solution à teneur déterminée sauf à déterminer le degré de dissociation, si elle n'est pas assez étendue. Il ne nous est pas aussi facile de connaître la concentration des ions Ag dans la solution de chlorure d'argent. Gomme le chlorure d'argent est peu soluble elle est en tout cas faible. Nous devons d'abord connaître la solubilité dans l'eau pure et nous y arrivons par la conductibilité électrique (p. 129). L'expérience a donné par cette solubilité 0,0000144 normale pour le poids moléculaire AgCl à 2o». Comme la solution est très étendue le chlorure d'argent sera pratiquement totalement dissocié en Ag" et Cl',, et comme ces deux ions sont présents en quantités équivalentes la solution est donc aussi 0,0000144 normale par rapport aux ions argent et chlore et le produit des deux concentrations d'ions est :
Ag' XGr = (0,0000144) ^:r s2.
Cependant nous n'avons pas une solution aqueuse pure de chlorure d'argent, mais une solution dans le chlorure de Lb Blanc. — Ëlectrochiiuic. 13
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potassium. D'après la page 93, nous savons que le produit des deux concentrations d'ions divisé par la concentration de la partie non dissociée est constant et à peu près indépendant de la dilution.
Dans une solution saturée on doit considérer comme constante la concentration de la partie non dissociée, par suite aussi le produit des deux concentrations d*ions doit être à peu de chose près reg'ardé comme constant. L'addition à une solution pure de chlorure d'argent d'une quantité (relativement grande) de chlorure de potassium augmente le nombre des ions chlore el par suite fait naître une certaine quantité de chlorure d'argent non dissocié qui se précipite, la solution étant à ce point de vue déjà saturée. Si après cette addition la concentration des ions argent est c, égale aussi à celle des ions chlore venant du chlorure d'argent et q celle des ions chlore ajoutés on a :
Gomme c^ par rapport à c est très grand on peut écrire:
Donc pour obtenir la concentration des ions correspondants
à l'électrode on a dans ce cas à élever au carré la solubilité
du sel et à diviser par la concentration de l'autre ion ajouté.
N Pour une solution —de chlorure de potassium la dissociation
étant supposée complète C|=iO,l mais comme elle n'est que de 85 0/0 c^:=: 0,085 et
N Si la solution d'azotate d'argent est jr-, à 25^ comme les
pressions osmotiques sont proportionnelles aux concentrations et comme Tazotate d 'arguent est dissocié pour environ 82 0/0.
, =0,000198.298. h'^^^ = 0,44 volt
La mesure directe a donné à Goodwin 0,45 volt; on voit que Taccord est satisfaisant.
Nous citerons encore comme exemple de telles piles la combinaison — argent, solution de Az O^K saturée de bromate d'argent, solution de KBiO^ saturée de bromate d'argent, argent (i). — La concentration des ions argent dans la solution de nitrate est à peu près la même qu« dans l'eau pure, puisque le sel ne contient ni ions Agni ions BrO^ et n*a par suite qu'une faible influence sur l'état de dissociation du bromate d'argent. La concentration des ions argent dans la solution de bromate de potassium peut être calculée tout à fait comme précédemment à l'aide de la solubilité du bromate d'argent dans l'eau pure et de la concentration des ions BrG^ ajoutés. Les valeurs obtenues introduites dans la formule
N donnent 7c "=0,0612 volt pour une solution -- de bromate de
N potassium et 0,0454 pour une solution — . On a trouvé 0,0620
et 0,0471. Le courant passe de la solution qui contient le moins d'ions argent à celle qui en contient le plus, dans notre cas le courant passera dans la pile du KBr03 au AzO^K.
Nernst a autrefois nommé électrode de second genre ou aussi par rapport à l'anion électrode réversible toute élec-
|i) GoodwiD, Zoitschr. physik. Chem. 13, p. .îTT, 1891.
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trode composée d'un métal entouré d*un sel correspondant peu soluble et pîong^eant dans une solution d'un second sel aj^ant le même ion nég'atîf. Ostwald a montré que ces électrodes ae diffèrent pas des électrodes ordinaires plon/^eant dans une solution de l'un de leurs sels.
c) Les piles dans lesquelles une d«s solutions contient un sel complexe constituent une troisième espèce de piles de concentration.
Gomme type on peut prendre: argent — solution d'azotate d'arg^ent — solution de cyanure de potassium additionné d'un peu de cyanure d'arg-ent — argent. — Dans la solution de cyanure de potassium et de cyanure d'argent se for me le complexe KAg (GAz)2 dont les ions sont K' et Ag (GAz)»". Ce dernier est cependant scindé dans une proportion très faible en Ag' et 2GAz' et on doit tenir compte de la concentration de ces ions argent dans le calcul delà force électro motrice. Elle dépend un peu de la quantité de cyanure d'argent ajouté. Il est provisoirement impossible de calculer la force électromotrice de semblables piles puisque nous n'avons aucun moyen de connaître la faible concentration des ions dans le sel complexe. Mais inversement la détermination de la force électromotricc nous permet de calculer cette concentration; de môme d'ailleurs que dans le cas des piles de concentration vues auparavant.
Nous effectuerons ce calcul pour la pile mercure — azotate
mercureux — — sulfure de mercure dissous dans le sulfure lU
de sodium — mercure (1). On a trouvé à 47<»G: pour t: 1,252 volt. Par suite.
1,252=0,000908.290 log-^
(l) Behrond. Zeitsclir. phvsik. Ghcm. 11, p. 4C6, 1893, voyez aussi 15, p. VJ.i, 1894.
OÙ p et p£ sont les pressions osmotiques des ions mercure dans la solution d'azotate et dans celle de sulfure de sodium. Nous en déduisons :
log- ^=21,8 ^=i02M
Pi Pi
En supposant Tazotate mercureux complètement dissocié
en solution ~ il contient 20 g*, d'ions mercure par litre ou
1 mg". d'ion dans 0,00500 litre. Ce dernier nombre multiplié par iO^ï'8 donne le nombre de litres dans lequel 1 mg. d'ion est contenu en solution dans le sulfure.
Nous avons précédemment trouvé dans la mesure de la conductibilité un moyen de déterminer la solubilité des sels peu solubles et par suite de calculer la concentration des ions* Ici nous avons appris à connaître une méthode encore beaucoup plus sensible ; en effet pour les concentrations extrêmement faibles devant lesquelles nous étions sans elle désem*. parés cette méthode offre l'avantage que les forces électromotrices sont d'autant plus élevées que les différences déconcentration sont plus grandes; cependant, pour éviter les erreurs de mesure il convient de tenir compte de ce que nous avons vu p. ii5pour la capacité des instruments de mesure. Dans quelques cas où la détermination par les deux méthodes était possible leur accord s'est montré très satisfaisant.
Nous attirerons l'attention encore sur une relation importante. Soient trois piles.
i. Argent — AzO^Ag — — KGl -- AgCl — argent ;
Argent — AzO^Ag -- — Kl --- Agi — argent
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la force électromotrice croît de la pile 1 à la pile 3 ; le chlorure d'argent est en effet plus facilement soluble que 1c bromure et celui-ci que Tiodure ; ces trois sels sont bien entendu pratiquement totalement dissociés dans leurs solutions saturées. Les éléments constitués de cette manière ont une force électro motrice d'autant plus |°^randc que le sel est plus insoluble. Si au lieu de sels insolubles nous avons des sels
N complexes comme par exemple CAzK — - additionné de cyanure d'arg-ent, la force électromotrice de telles piles sera -d'autant plus élevée que le sel sera moins scindé en ses ions. Si on rang'e de semblables piles dans Tordre de leurs forces électromotrices, en partant de la plus faible, on obtient de ce fait la série des solubilités ou des décompositions; chaque sel se dissout dans la solution suivante ou ce qui revient au même y est transformé. Ceci doit être compris de la manière suivante: le chlorure d'argent par exemple ajouté à une solution de bromure de potassium se transforme en bromure, le bromure d'argent dans une solution d'iodure de potassium donne de l'iodure. Le cyanure d'argent ajouté aune solution de sulfure de sodium se transforme en sulfure d'argent
puisque une pile — Argent — AzO^Ag — Na*S — r — Ag*S. —
Argent — a une force électromotrice supérieure à la pile correspondante contenant le cyanure. Inversement le sulfure d'argent ne se dissout pas dans le cyanure de potassium étendu. La nécessité de cette réaction se laisse facilement concevoir si on considère que plus un sel est insoluble ou complexe, plus le produit de solubilité des ions correspondants a une faible valeur. Par suite si on ajoute à une solution de chlorure d'argent autant d'ions I' (sous la forme par exemple d'iodure de potassium) qu'il y a d'ions Cl' dans la liqueur le produit de concentration des ions V et des ions Ag* sera trop grand et ne pourra diminuer que si de l'iodure d'argent précipite. Cette précipitation continuera tant que la valeur cons-
tante correspondant à une solution d*iodure d'argent saturée ne sera pas atteinte.
Ci-dessous nous donnons un tableau dû à Ostwald (1) :
TjjT Azotate d'argent et AgCl dans KCl normal 0,51 v.
AzH' normale
AgBr — KBr —
— - S*0>Na* —
Agi - Kl -
CAzK
Na*S normal
A l'ammoniaque, à Thyposulfite et au cyanure de potassium avaient été ajoutées quelques gouttes d'azotate d'argent.
Nous pouvons naturellement dans certaines cii constances, en changeant la concentration des électrolvtes ajoutés aux sels d'argent faire varier l'ordre de ce tableau. Si nous ajoutons par exemple au chlorure d'argent une solution très concentrée de chlorure de potassium, la concentration des ions argent peut prendre une valeur plus petite que celle qu'elle a dans une
N solution de bromure de potassium — additionnée de bromure d'argent.
Dans ce second cas la première pile aura une force électromotrice plus forte que la seconde et il ne précipitera pas de bromure d'argent quand à la première solution on ajoutera
N du bromure de potassium —, mais au contraire le bromure
d'argent se dissoudra. Le sulfure d'argent se dissoudra de
même dans le cyanure de potassium concentré.
d) Finalement, à cause de son caractère particulier, nous
traiterons encore un cas qui pourrait aussi être rangé parmi
les piles vues en a). Ce fut Ostwald qui le fit remarquer le
premier.
(1) Allgcm. Chemie, II, 1, p. 882.
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Imaginons une électrode à hydrog-ènc plongeant dans une solution acide et une autre plongeant dans une solution alcaline ; CCS deux solutions étant réunies entre elles nous avons une pile de concentration par rapport aux ions hydrog'ène. Nous savons aussi (p. 119) que l'eau est, pour une part faible il est vrai, dissociée en ions H* et OH', par suite la solution alcaline contient une certaine quantité d'ions H'. La force électroinotrice est
RT
Tt:=-— In —,
p Pi
S! p représente la pression osmotique des ions H' dans la solution acide et P| dans la solution alcaline. Supposons que les deux solutions acide et alcaline soient normales. Dans c(;cas comme la dissociation est incomplète dans la solution acide la concentration des ions H* est à peu près 0,8, et on peut calculer p| à l'aide de la force électromotrice de la pile. Au point de contact des deux liquides ^xiste dans ce cas une différence de potentiel non négligeable dont il faut par suite tenir compte; nous ne voulons en effet connaître que la somme des deux différences de potentiel existantes aux électrodes. Avec la correction donnée par Ncrnst (1) :r est à 18° — 0,81 volt; par suite
0,81 = 0,0575 log ?^ ou -?î- =r 10<^o Pi Pi
Les pressions osmotiques des ions H' sont proportionnelles aux concentrations correspondantes ; comme c=:0,8, c, c'està-dire la concentration des ions H" dans la solution alcaline égale 0,8 10-^*. D'après la loi de l'action des masses le produit des ions H* et OH' divisé maintenant par la concentra-
[1) Zeitschr. physik. Ghem., 14, p. 155, 189t.
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tion de Teau non dissociée doit toujours être constant. La concentration de Teau non dissociée est toujours tellement grande, comparée aux quantités d*ions qu'elle peut être regardée comme constante. La concentration des ions H* dans la solution alcaline est, comme on Ta vu 0,8*10—*^, celle des ions OH' par hypothèse, 0,8 par suite le produit égale (0,8)*. 10-'*. On en peut conclure immédiatement le degré de ' dissociation de Teau. Le produit des ions dans l'eau pure doit avoir de nouveau la valeur (0,8)* 10—^^ ; les concentrations des ions H' et OH' étant égales si on les désigne par c on a :
c2 = (0,8)«iO-5* en c = 0,8 10-",
Teau pure est par suite 0,8.10-" normale par rapport aux ions hvdrique ou oxhydrile.
Kohirausch a obtenu 0,75.10-'^ par des mesures de conductibilité ; c'est là un accord remarquable dont la signification est encore augmentée par ce fait que des valeurs très voisines ont été obtenues aussi par d'autres moyens, Tétudc de rhydrolyse des solutions salines et Taclion saponifîan te de Teau.
Au lieu d'électrodes à hydrogène on peut employer aussi l'oxygène; la pile doit avoir la môme force électromotricc puisque le rapport déconcentration des ions H' dans les deux solutions est égal à celui des ions OH', ce qui résulte de la constance du produit des ions H* et OH' dans les deux solutions.
Il est .seulement plus difficile d'obtenir des valeurs constantes avec les électrodes d'oxygène parce que le noir de platine dissout l'oxygène peu régulièrement et ne se met que lentement en équilibre avec l'oxygène qui l'entoure. Le courant dans les deux cas passe dans l'élément de la solution alcaline à la solution acide (v. p. 186).
On peut de nouveau insister sur ce fait que (abstraction faite de la différence de potentiel qui prend naissance entre
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les deux liquides), la force électromotrice de la pile ne dépend pas de rion négatif de Tacide ou du positif de la base. Si on emploie des acides de même concentration moléculaire, le degré de dissociation doit au contraire jouer un rôle. La pile hydrog^ènc — acide acétique — solution de potasse — hydrogène — aura une force électro motrice plus faible que la pile
— hydrogène — acide chlorhydrique — solution de potasse
— hydrogène. — L'acide acétique peu dissocié contient beaucoup moins d'ions hydrogène que Tacide chlorhydrique fortement dissocié, par suite dans le dernier cas la différence déconcentration entre les ions H' de la solution acide et de la solution alcaline est plus grande et la force électro motrice plus élevée. lien est de même pour les bases.
Ces conclusions peuvent élre tirées avec certitude des mesures faites jusqu'ici dans ce domaine.
En dehors des piles de concentrations des espèces déjà vues on peut en constituer une série plus étendue par la combinaison de deux piles simples en une pile double. Comme type de ces piles on peut prendre la pile au calomel qui est très employée, la disposition est la suivante : zinc — chlorure de zinc (concentré) — chlorure mercureux — mercure — chlorure mercureux — chlorure de zinc (étendu) — zinc. Le chlorure mercureux en excès recouvre le mercure métallique. Celle pile se distingue de la simple pile de concentration — zinc — chlorure de zinc (concentré) — chlorure de zinc (étendu) — zinc — par l'introduction entre les deux solutions de chlorure de zinc diversement concentrés, du système chlorure mercureux — mercure — chlorure mercureux ; la réaction pendant l'électrolyse est changée et aussi la force électromotrice.
Dans la pile simple — zinc — chlorure de zinc — par le pas-
sage de 2F coulombs il y a non seulement précipitation et dissolution du zinc mais aussi migration des ions zinc et chlore d*uDe des solutions dans Tautrc. Dans la pile à calomel cette migration est supprimée. Faisons passer 2F dans cette pile (le courant passe toujours de telle manière que le zinc se dissout dans la solution la plus étendue et se précipite dans la solution concentrée) ; deux équivalents de zinc se dissolvent et en même temps se précipitent deux équivalents de mercure. Lésions mercure que nous avons proviennent du chlorure mercureux des ions et sont remplacés aussitôt que précipités par la dissolution de nouveau chlorure mercureux. Inversement dans la solution la plus concentrée se dissolvent deux équivalents de mercure ou plutôt se combinent aux ions CV pour donner HgCl solide, et deux équivalents de zinc sont précipités. Il faut maintenant faire attention que, dans la dissolution étendue, quand deux équivalents de mercure métallique ont pris, naissance aux dépens du chlorure mercureux solide mis en réserve, en même temps deux équivalents d'ions chlore se sont formés ; et que, dans la solution la plus concentrée quand deux équivalents de mercure métallique se sont transformés en chlorure mercureuxsolidc, deux équivalents d'ions chlore sont disparus.
Imaginons maintenantque les quantités de solutions soient suffisantes pour que les changements qui ont lieu n'amènent aucune variation essentielle dans la concentration ; en résumé il y a eu deux équivalents de zinc etdeux équivalents de chlore c'est-à-dire une molécule-gramme de chlorure de zinc de transportée de la solution concentrée dans la solution éten- .due; les quantités de mercure métallique et de chlorure mercureux sont restées invariables. Soitp la pression osmotiquc des ions zinc dans la solution concentrée et p^ dans la solution étendue, les pressions osmotiques correspondantes des ionschlore sont 2p et 2p^, Le travail osmotique maxim a est facile à calculer c'est :
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RTIni' + 2RTln |^ =^ 3RTln ^ Pi 2p, P4
L'énergie électrique est égale à SFtc par suite :
3RT p ^ F p^
Plus généralement
fe RT , p : — r=j- inné F ;P4
OÙ /c indique le nombre d'ions en lesquels la molécule de Télectrolyte se décompose, ne le nombre de F qui est néces^ saire pour amener une molécule gramme de Télectrolyte de la solution concentrée dans la solution étendue. Par comparaison de cette formule avec celle donnée p. 188 on voit immédiatement que nous avons là un moyen de calculer le nombre de transport d'un électrolyte.
On voit d'après cette formule que seuls— ni et n* ont une
Pi influence sur tt. Il en résulte ainsi qu'il a été indiqué parOsl- Avald et démontré expérimentalement par Goodwin (4) que:
4. On peut remplacer le mercure et le chlorure mercureux de la pile au calomcl par l'argent et le chlorure d'argent sans changer la force électromotrice.
2. On peut au lieu du chlorure de zinc employeraussî bien le bromure de zincoul'iodare, le dépolarisant (2) étant un sel peu soluble bromure ou iodure, sans changer la force électromotrice.
3. Le zinc et le chlorure de zinc peuvent être remplacés par du cadmium et du chlorure de cadmium sans changer la force électro motrice.
(4) Zeitschr. physik. Chem., 14, p. 577, «894. (2) On noinine le sel peu soluble dépolarisant parce que par sa présence l'électrode est rendue impolarisable (pour de faibles courants).
4. D*ua autre côté si on remplace le zinc et le chlorure de zinc par du thallium et du chlorure de thallium la force électromotrice doit être notablement plus élevée.
5. Si on remplace le chlorure de zinc par du sulfate, le dépolarisaut devait être dans ce cas un sulfate peu soluble, la force électro motrice doit être plus petite ; il est indifférent d'emplojer comme dépolarisant du sulfate mercureux ou du sulfate de plomb.
Les tableaux suivants vérifient ces propositions ; les pôles pour plus de concision sont simplement désignés par le sel soluble et le dépolarisant.
Piles : ZnCI — HgCl^ et ZnCl«— AgCl à 25o
COKCINTRATIOX
da
FORCB
électromotrice ' observée de
FORCES
électromolrices
ZdCP
ZnCP - HgCI
ZnCP- AgCl
calculées en volt
Etant donné les erreurs d'expériences de 1 à 2 millièmes de voltlaccord est très satisfaisant.
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Ptfe» : aCsBf* — Hgfo ei 2iiBr« — AgBr
CONCBKTtATIOK
da ZoBr*
élpetromoirice ohicrvé« de ZoBr*-HgBr
rofiGi
éleclromotrica
observée de
ZnB.^-AgBr
romm électromotrice caleolée eo volt
Lors du remplacement du zinc et du chlorure de zinc par le cadmium et le chlorure de cadmium les valeurs exactes de la force électromotrice ne peuvent être calculées, puisque les concentrations des ions cadmium ne peuvent pas être établies avec certitude (au moyen des déterminations de conductibilité) ; car le chlorure de cadmium n*est pas seulement dissocié en Cr, Cr et Cd' mais vraisemblablement aussi en CdCl' et Cr en solutions concentrées. Pour les solutions étendues où la première dissociation se produit seule, le calcul coïncide au reste avec l'expérience .
Piles: TlCl — HgCl
CONCKNTIIATIOS
duTlCl
PORCK KLCCTUOHOTRICB
observée
PORCK KLBCTBOMOTKJCK
ftlculée
Les erreurs d'expérience étaient plus g'randcs pour ces mesures que pour les précédentes.
Piles: ZnSO* — PbSO*
CONCBKTRATION
do saffate de lioc
POKCB ÉLBCTtOMOTRlCR
observée
rORCI KLICTROKOTRItiB
calculée
Piles : ZnSO* — SO*Hg*
CONCINTRATIO!!
de SO'Zn
PORCR BLKCTROMOTRICR
observée
FORCE ÉLRCTROMOTRICR
calculée
La formule indiquée plus haut
k KT , p ne F j^i
n*est valable qu'autant que la solubilité du dépolarisant n'intervient pas. Si on remplace par exemple dans la pile au calomel le chlorure mercureux que Ton peut dans ce cas considérer comme insoluble par le chlorure de thallium qui toute
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proportion g-ardée est facilement soluble, on doit faire attention que les concentrations des ions zinc et des ions chlore dans les deux solutions ne sont plus dans le môme rapport. Car aux ions chlore du chlorure de zinc s*ajoutent ceux appartenant au chlorure de thallium et cela en plus g-rande quantité dans la solution étendue de chlorure de zinc que dans la solution concentrée ainsi que le veut la loi de Faction des masses d*aprës laquelle le produit des concentrations des ions thallium et chlore dans la solution saturée de chlorure de thallium doit être constant. De cette remarque il résulte que, en considérant le premier raisonnement si p et p^ représentent les pressions osmotiques et aussi les concentrations des ions zinc, etp'p'i celles des ions chlore;
2F7r^HTln^4-2RTln ^ Pi . P\
RT /l , p . , p' \
Plus srénéralement
ne Ft. ^ A-eRTlii ^ + /taRTln ^, Pi P
équati.on dans laquelle kc et ka désig-nent le nombre de cations et d'anions que fournit une molécule d*électroljte, et ?îe le nombre de F qui sont nécessaires pour amener une molécule de l'électrolyte de la solution concentrée dans la solution étendue.
Les forces électromotrices de ces piles peuventaussi se calculer à Taide des pressions de dissolution des métaux en jeu (dans la pile au calomel le zinc et le mercure). La force électromotrice de la pile se compose dans ce cas des quatre chutes de potentiel qui existent aux points de contact entre le liquide et le métal solide. Si Pzn et Piig représentent les pressions de dissolution du zinc et du mercure, p pj p' p' Içs pressio.as osmotiques des ions zinc et. mercure dans la solution concen^- Irée et dans la solution étendue, n/n et nug les valences des
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métaux, on a, en considérant que le courant dans l'élément passe delà solution étendue à la solution concentrée,
RT/ 4 , Pzn i , Phc , i , Ph« i , Pzn\
îr=— In In-^H In — r In )
F \nzn Pi "Hg Pi «Hg p nzn p J
ou en condensant
RT/1 « p'A
Les formules (1) ct(â) conduisent aux mêmes résultats mal-
W a^ré leurs différences apparentes. Dans (1) ^ désig^ne lerap-
P i port de concentration de tous les ions négatifs des solutions,
dans (2) ^ le rapport des concentrations des cations du dépolarisant. Maintenant il faut considérer que nous avons affaire à une solution saturée du dépolarisant, par suite le produit des concentrations des anions qui doivent être toujours les mômes pour rélectrolvte proprement dit et pour le dépolarisant par exemple ZnGl^etHgGl,etdes cations du dépolarisant doit avoir une valeur constante, et les concentrations particulières doivent toujours se tenir dans un rapport déterminé. Si par exemple les cations et les anions ont môme valence, comme dans le cas précédent, leurs deux concentralions sont dans les solutions inversement proportionnelles Tune à Tautre ; si les cations sont monovalents et les anions bivalents les concentrations des premiers sont proportionnelles aux carrés des concentrations des seconds, etc. Ainsi s'explique l'accord des deux formules.
Emploi de F électromètre comme indicateur dans les
titrages. — Les propriétés étudiées dans le dernier chapitre
expliquent facilement l'emploi intéressant de rélectromètre
comme indicateur dans les titrages. Prenons par exemple la
Le Blanc. — Éleclrochimic. 14
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série Argent — Azotate d'argent — r — Azotate d'argent-— —
Argent, la différence de potentiel est nulle ; ajoutons à l'une des deux solutions du chlorure de potassium, il se forme du chlorure d'argent difficilement soluble, la concentration des ions Ag diminue par suite et une différence de potentiel prend naissance qui augmente par l'addition nouvelle de chlorure de potassium et cela d'abord lentement puis toujours plus rapidement jusqu'à ce que finalement il y ait un saut brusque que suit alors de nouveau un lent accroissement.
La formule t: =r 0,0575 log - où p et p| sont les deux con-
ccntralions de Hg explique ces faits immédiatement. Si p|
s'abaisse au 1/100 de sa valeur primitive, p restant constant,
7u=:2'0,0575 volt. Pour arriver à ceci on doit à 1000 cm^ de
AgAzO' 7n'(^^^ chiffres ronds), ajouter 980 cm^ de KGl -— en
admettant une dissociation complète de deux solutions. Pour abaisser de nouveau la valeur diminuée P| à 1/100, ce qui produira le même changement de 2 à 0,0575 volt, il ne faut plus maintenant qu'une addition de 19,8 cm^, puis
N 0,198 cm3 KGl —, etc., etc. La différence de potentiel s'élèvera le plus par addition de KCl au moment où les dernières traces d'azotate d'argent disparaîtront, ou plus correctement quand les concentrations des ions Ag" et Cl' seront presque égales. L'augmentation par une adjonction ultérieure de KGl n'aura plus lieu que lentement à mesure que la concentration des ions Ag*, d'après laloi de l'action des masses, diminuera par l'augmentation des ions Gl'. On peut, si la concentration initiale des ions Hg* est connue, utiliser le saut brusque pour déterminer le chlore, le brome ou l'iode (1). On peut aussi
(1) R. Bclirend, Zcilsciir. pliysik. Chcm., il, p. 46C, 1893.
utiliser ce procédé pour titrer les acides et les bases eD^employant deux électrodes à hjdrog^ène (i).
Couples de liquides, — Nous avons déjà indiqué, quand nous avons considéré les piles de concentration, que parfois il existe une différence de potentiel au point de contact de deux liquides.
On soupçonnait ce fait depuis long-temps mais on n'était pas parvenu à une idée nette de sa nature. La pile de Becquerel, acide — base est très connue. Deux électrodes de platine plong-ées Tune dans un acide, l'autre dans un alcali et réunies entre elles sont, la première, chargée positivement, la seconde nég'ativement et la différence de potentiel obtenue, variable suivant les circonstances, peut dépasser 0',6. On en avait à tort recherché exclusivement la cause dans l'effet thermique dû à la neutralisation de la base par lacide. En fait nous avons là surtout une pile de concentration constituée par rO de Tair et les ions OH qui sont en petit nombre dans la solution acide et en g-rand nombre dans la solution alcaline. Les électrodes étant en platine ordinaire qui ne peut absorber que peu de gaz, cette pile donne des valeurs incertaines et variables; en effet Tétat d'équilibre qui doit exister entre la concentration de Toxygène dissous dans le platine et la pression de l'oxygène environnant, ne peut pas pratiquement s'établir ainsi que cela a lieu avec le platine. Un courant sensible ne peut être produit avec ce dispositif à cause de la quantité extrêmement faible d'oxygène dissous dans le platine, quantité qui après sa disparition ne peut que très lentement se renouveler à Tair. La différence de potentiel sera en outre influencée par la présence d'autres jçaz, l'hydrogène par exemple.
(i) W. Bôttger, Zeilschr. physik. Chem., 24, p. ^o3, 1897.
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C'esteacore à Nernst (4) que nous devons l'explication claire des couples de liquides dont il développa d'abord la théorie. Imaginons une solution par exemple d'acide chlorhjdrique opposée à une solution plus étendue ou à de Teau pure, l'acide chlorhydriqué diffusera peu à peu dans l'eau. Les ions hydrogène, et les ions chlore sont des particules indépendantes qui se meuvent avec des vitesses différentes des endroits à pression os motique élevée vers ceux où cette pression est plus faible. Comme les ions H' vont plus vite, la ligne de front de diffusion sera bientôt formée d'ions hydrogène et comme ceux-ci sont chargés positivement, l'eau ou la solution étendue deviendra positive pendant que la solution concentrée sera négative. Par suite des attractions électrostatiques, les ions hydrogènes positifs seront retardés dans leur marche, les ions négatifs chlore verront leur vitesse augmentée et il s'établira un équilibre dans lequel les deux ions se déplaceront avec des vitesses égales. L'attraction électroslalique et par suite la différence de potentiel subsisteront jusqu'à ce que les deux solutions soient devenues homogènes. La vitesse inégale de transport des ions est par suite la cause de la différence de potentiel qui se manifeste au poiiit de contact de deux solutions inégalement concentrées.
Si l'ion négatif a la plus grande vitesse la solution étendue deviendra évidemment négative, si bien qu'on est autorisé en général à dire que: La solution étendue a «ne charge de même signe que rion le plus rapide.
Mais nous pouvons nous rendre compte de l'existenced'une différence de potentiel au point de contact de deux liquides non seulement qualitativement mais aussi dans beaucoup de cas quantitativement et soumettre le calcul à la vérification expérimentale. Pour cela prenons deux solutions diversement concentrées d'un électrolyte constitué par deux ions monova-
(1) Zçitschr. pbysik. Ghcm., 4, p. 120, 1889.
lents - oes deux solutions sont en contact. Soit 1 — n le nombre de transport de Tîon positif, n celui de Tion négatif. Faisons passer la quantité d'électricité F dans Télectrolyte de la solution Js^ plus concentrée à la solution la plus étendue ; 4 — n ions i^rainimes positifs passeront de la solution concentrée dans \sL solution étendue et en même temps n ions-grammes n<^^a.ti Ps feront le chemin inverse. Si p est la concentration de 1 ion positif et de Tion négatif dans la solution concentrée, et siiroui <s imaginons ce processus réalisé par voie osmotîquele trava.îl maximum est:
(l_n) RTln ^ — nRTin ^ rr: (1— 2u) RTln^ Pi Pi P^
onen i^osant (p. 69) n = '"^
=.;^RTln^
^K+h Pi
P--^ite .^|^^,„| (a)
Ik+Ia i' Pi
* »CL est plus grand que K, le courant va de la solution
. *^ ^^ trée à la solution étendue dans l'élément, si 1» est plus
P ^^ lie 1a il passe dans le sens inverse. Enfin si 1» z^\^ la
*^^^ nce de potentiel est nulle et par suite il n'y a aucun cou-
, *^ cist a préparé de tels couples ou chaînes de liquides
^ " lesquelles seules les diflFérences de potentiel nées aux
^-5^ de contact des solutions pouvaient agir, et il a comparé
*^ r'ces électro motrices observées avec celles calculées par la
^^ Ule établie plus haut. Il adoptait la disposition suivaoie :
^*^^rcure — Chlorure mercureux — Chlorure de potas-
-.•Ni N n
^^^ ÏO Chlorure de potassium — - — Acide chlorhy-
, . N in . N IV
anque — Acide chlorhydrique — — Chlorure de po-
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N tassium yk — Chlorure mercureux — Mercure, Comme les
deux extrémités sont symétriques les différences de potentiel qui s'y produisent s'éliminent et nous n'avons à tenir compte dans le calcul que de celles présentes aux points de contact des liquides. Maintenant il faut faire attention que, aussi loin qu'atteint notre expérience, tout ne dépend aussi pour les couples de liquides, que du rapport des pressions osmotiques et non de leurs valeurs absolues. (Nernst, principe de la superposition ; tout système pouvant être considéré comme né d*un autre par une superposition n fois répétée). D'après cela la différence de potentiel en II est ég-ale et opposée à celle de IV. Il ne reste donc que les différences de potentiel en I et III et celles-ci sont calculables d'après la formule précédente. Si I'k et l\ sont les vitesses de transport des ions potassium et chlore, 1"^ etl\ celles des ions hydrogène et chlore {l\ = \\ dans ce cas puisque les ions négatifs sont les mêmes) ; si p et p^ représentent les pressions osmotiques des ions potassium et chlore dans la solution de KCl la plus concentrée et dans la solution la plus étendue, si p' et p\ représentent les pressions des ions hydrogène et chlore dans les solutions correspondantes d acide chlorhydrique, la somme des différences de potentiel est :
1'.— r, RT p r,~i\ RT, p^ p p'
et comme — := —-
Pi Pi
n-i'x r.-r.\RT,
_/ r,-i', r,-r. \RT p "^ M'.+i'. i\+i'J F "p/
En fait on a trouvé ic — — 0,0357 ; le signe négatif résulte de ce fait que le courant traverse la chaîne dans la direction de IV vers I et nous avons pris dans nos déductions comme po-
sitif le courant qui va dans la chaîne de la solution de chlo* rare de potassium la plus concentrée à la solution la plus étendue. En tenant compte de la dissociation incomplète on obtiendrait une valeur qui s'écarterait d'environ 4à 5 0/0.
La formulé (a) ne permet que le calcul de la différence de potentiel au point de contact de deux solutions diversement concentrées d'un seul et même électrolyte binaire.
Si nous avons affaire à un électrolyte dont les ions ont dos valences inégales la formule suivante est applicable :
Me n'«RT, p (b) In —
ne représente la valence de l'ion positif et n'« celle de l'ion négatif.
Pour deux électrolytes binaires différents réunis ; par exemple chlorure de potassium et acide chlorhydrique, le calcul devient difficile. Lorsque les concentrations réuniesdes ions dans les deux solutions sont égales, et seulement dans ce cas, on parvient à l'expression simple suivante :
RT l',+l\
I'k et 1'^ correspondant aux ions de l'un des électrolytes, 1'^ et \\ k ceux de l'autre.
Le calcul se complique encore si l'un des électrolytes contient un ion polyvalent. Si tous les ions des deux électrolytes binaires sont polyvalents et égaux pour une même concentration des ions on a :
He représentant la valence des ions.
Nous ferons remarquer en outre qu'il n'ej^iste pas pour le^
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oombinaisons de liquides en général une loi des tensioDs anaIo|;^ue à celle établie par Volta pour les métaux. Cela ré-^ suite déjà de ce fait que la pilcmesuréeparNcrnst et indiquée p. 2i2 donne un courant. Un circuit entièrement composé de métaux ne nous fournit jamais de courant à température constante ; au contraire disposons la chaîne de liquides précédente en circuit ainsi que l'indique la fig-urè ci-joinle (le mercure et le chlorure mercureux sont laissés de côté) et nous obtiendrons un pj„ 25 courant ayant Tintensîté calculée pré-
cédemment. On peut mettre son existence en évidence au moyen de phénomènes d*induction. Le courant dure tant que les différentes concentrations d*ions. ne se sont pas ég'alisées.
La loi des tensions ne s'applique que pour des solutions diversement concentrées d'un môme électrolyte disposées en circuit. On peut se convaincre de ceci en additionnant les différences de potentiel produites aux différents points de contact. On obtient alors comme somme une valeur ég'ale à celle que l'on observe quand on met en contact immédiat la première et la dernière solution.
Les termes intermédiaires ne jouent par suite aucun rôle. Dans notre discussion des piles de concentration nous avons le plus souvent choisi des conditions telles que les différences de potentiel produites aux points de contact soient négligeables (1). Dans ces conditions la force électromotrice pour un métal plongeant dans deux solutions inégalement concentrées d'un de ses sels est comme nous l'avons vu :
RT p
In
[{) Pour un procédé pcrmetlan* «le remplir celte condition voyez Bugarzky, Zeitschr. anorg. Chem. 14, p. 145, 1897.
les lettreis ayant leur sig-nification ordinaire. Nous sommes parvenus à cette formule en faisant la somme des dîflPércnces de potentiel existant aux deux électrodes, c'est-à-dire en nous servant de la notion de pression electroly tique de dissolution. La pression de dissolution qui est la même pour les deux électrodes de même métal disparaît dans la somme et il reste l'expression précédente.
Mais nous pouvions arriver à calculer ir par une autre voie sans l'aide de la notion de pression de dissolution, par la voie purement énerg-étique. Sans nous faire une idée plus précise de l'établissement d'un courant électrique et d'une différence de potentiel nous aurions considéré seulement Tétat de la combinaison étudiée avant et après le passage d'une quantité déterminée d'électricilé, calculé le travail maxima disponible quand on passe de l'état initial à l'état final par voie osmotique, et égalé celui-ci à l'énergie électrique. Les valeurs de t: obtenues par ces deux voies coïncident sans exception.
Nous allons maintenant prouver en outre que les deux modes de raisonnement conduisent au môme résultat même s'il se produit une différence de potentiel au point de contact des deux liquides; nous choisirons pour cela la pile de concentration Zinc — Chlorure de zinc (concentré) — Chlorure de zinc (étendu) — Zinc.
\^ Calcul de TU à l'aide de la pression électrolytique de dissolution.
La force électromotrice de la pile se compose de trois chutes de potentiel ; deux aux électrodes et une au point de contact, des deux liquides. La somme des deux premières est :
RT p
p est la pression osmotique des ions zinc dans la solution concentrée, Pi celle de la solution étendue. 2p et 2p, sont les pressions correspondantes des ions chlore.
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La troisième chute de potentiel se calcule d'après la formule (b) de la p. 214 et est égale à
2 2 RT , p
où l^ et 1 représentent les vitesses de transport des ions zinc et chlore.
La somme est :
= 5Il P /i h-^K \ 31, RT p_
'' F p,\2 2(1, + U); 2(1,+ IJ F °p4
ou en introduisant les nombres de transport et 1.^
1 Il =:
„ ^ RTln ^ 2 F p,
.= ?!?RTlnP
7:3 doit être déduit de tti.», puisque son calcul est conduit comme si le courant allait de la solution la plus concentrée à la solution la plus étendue pendant que pour 7C|.f le courant circule dans la pile môme de la solution étendue à la solution concentrée.
2^ Faisons le calcul parla voie purement énerg'étique, nous procédons tout à fait comme pour les développements donnés p. 186. Nous faisons passer 2F dans le circuit ; un iongramme de zinc pénètre dans la solution étendue, et dans la solution concentrée une quantité égale est précipitée^ En outre, i — 71 étant le nombre de transport des ions zinc, 1 — n ion-gramme passe de la solution étendue dans la concentrée.
Au total la solution étendue s* est enrichie de n ioDs-g^ratnme de zinc, et la concentrée s'est appauvrie d'autant. Mais en même temps la quantité d'ions chlore correspondant aux n ioos zinc est passée de la solution concentrée dans la solution étendue. Nous pouvons ainsi dire que les quantités n d*ion zinc et la quantité équivalente d'ions chlore sont passés de la solution concentrée dans la solution étendue. Pour les ions zioc le travail osmotique maxima est
nRTln ^ Pi
et pour la quantité équivalente d'ions chlore, deux de ceux-ci correspondant à un ion zinc
2nRTln ^ Pi
soit en tout 3nRTln ^- .
Pi
L'énergie électrique est âFir par suite
21* Vi
équation semblable à celle obtenue plus haut«
Cet accord nous permet d'un autre côté de connaître les différences de potentiel existantes aux points de contact des liquides. Il suffit de déduire la somme des chutes de potentiel aux électrodes de la force électromotrice totale calculée par la méthode purement énergétique pour toute la pile et on obtient la valeur cherchée.
Finalement remarquons que d'autres voies que la voie osmotique permettent le calcul énergétique de la force électromotrice des piles de concentrations ; c'est ainsi que la consi-
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dératioD de distillatioD isolfaermique employée d'abord pai^ Helmholtz (1) permet aussi le calcul de la force électromotricc de piles à solutions concentrées. Il faut pour cela connaitt-e les tensions de vapeur des deux solutions différemment concentrées. En g'énéral on utilisera avec avantag'e la voie osmotîque pour les solutions étendues, parce que le plus souvent la connaissance des pressions osmotiques des ions ou des concentrations qui leur sont proportionnelles est facile à acquérir.
Considérations générales sur les éléments de concentration et les éléments à liquides. — Toutes les piles décrites jusqu'ici ont ce point commun, que l'énergie électrique n'est pas produite aux dépens dé l'énergie chimique. Presque toujours il s'agit seulement d'un passage d'une pression élevée à une plus basse, et de ce fait un élément gazeux (idéal) ou dissous ne change point sa teneur en énergie. Le travail fourni dans de semblables éléments ne peut donc venir de l'énergie interne qui n'a pas varié. Ce travail est emprunté à la chaleur environnante.
Les éléments galvaniques décrits jusquici représentent seideme7il des machines qui transforment en énergie électriqne la chaleur de Vespace environnant.
D'après la formule toujours applicable de Helmholtz (voj. p. 156).
^ dT'
si dans ce cas Qla tonalité thermique chimique est nulleilen résulte
dT
(1) Wied. Ann., 3, p. 201,1878; 14, p. 61, 1881.
ÉLÉMENTS 1>E CQNG£^^^RATION 2M
7C dlT rry dlZ
T = df'"='^dT
par intégration
In TT = InT + fe. ou — = k'.
Le changement de force électromotrice de cette pile avec la température est représenté par le rapport de la force électromotrice considérée à la température absolue correspondante ; la force électromotrice de cette pile varie proportionnellement à la température ; la pile refroidit naturellement par son fonctionnement puisque elle doit emprunter toute la chaleur à l'espace qui Tentoure.
Nous pouvons encore parvenir à ce résultat par une autre voie. La force électro motrice d'une des piles de concentration ou à liquides est en général
Pi
d OU ^ = oc - In £ ^b)
Différencions par rapport àT nous obtenons :
diz R p
df = ^F^%, <^^
SI nous regardons x et In - pour des « solutions idéales »
comme à très peu près indépendants de la température. Par combinaison avec (b) nous obtenons de nouveau :
Tz di:
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Maintenant il faut bien remarquer que les forces électromotrices ne sont rigoureusement calculées que pour des solutions assez étendues pour que les lois des g^az s'appliquent. Les travaux maxima sont en effet calculés avec cette supposition. En réalité on travaille souvent avec des solutions qui fournissent par mélange une quantité de chaleur notable, et ne sont par suite aucunement idéales. Q dans la formule de Helmholtz n'est parsuite pas nul pour ces solutions et Téqua-
' . Tt dît 1.11
tion- =^7=, n est plus applicable.
Remarquons maintenant que la formule de Helmholtzsous la forme précédente n'est applicable que si la réaction chimique provoquée dans l'élément par le mouvement d'une certaine quantité d'électricité n'est pas fonction de la température, et pour la plupart des piles de concentration ou à liquide, ce D*estégalemcnt pas le cas puisque le nombrede transport n et parfois aussi la valence ne sont fonction de la température. De ce faitl'x dudeuxièmecalculne peut être considéré comme indépendant de la température. D'accord avec ces considérations l'expérience enseigne que la force électro motrice de ces piles ne varie pas proportionnellement à la' température absolue.
L'emploi de la formule de Helmhoitz pour les piles de concentration offre encore de l'intérêt à un autre point de vue. Ordinairement la force électromotrice d'une pile n'est pas calculable, nous avons souvent insisté sur ce point, à l'aide des tonalités thermiques seules. Ici cependant nous
sommes dans ce cas ou plus exactement la valeur -7= dont
uT
nous avons besoin pour obtenir ir avec Q est pour maintes piles
de concentration calculable directement à l'aide de Q ainsi
que van't Hoff, Cohen et Brediiî: l'ont montré (1). Considérons
(1) Zeitsclir. pliysik. Chcmie, 46, |». i"i3, 189.*). Comme Nernst Ta
la pile — Mercure — Sulfate de mercure (solide) — Solution sa-
N turéedesulfatede soude -. SO^Na*—— S0*Hg-5 (solide) —
Mercure — , sa force électro motrice ir deviendra nulle pour la
température à laquelle la solution saturée de sulfate de soude
.N deviendra aussi --. Cela a lieu à — 16*^,2. Faisons passer un cou-
rantà travers cette pile à — i6*,2, le sulfate de soude se dissout
et se précipite, Q est facile à calculer à Taide de ses chaleurs
de dissolution et de dilution et Temploi de la formule de
Helmholtz donne (— - ) = — ^. Si on multiplie celte
\(li/t=— i6v: ri
dTC
valeur de — par 16,2 on obtient une valeur provisoire pour tt à
(y. A l'aide de cette valeur et de celle exacte de Q et 0° on peut
maintenant calculer ( -4) - Si on prend maintenant la VdT/ 1=0-
moyenne de (-—,) et(-r^| et, qu'on la multiplie
\dTA ,6,0 VdTA^O- ^ ^
par 16,2 on obtient alors une valeur plus exacte de :r àO**, que Ton peut encore rendre plus exacte en répétant le calcul. Les valeurs mesurées directement sont en concordance satisfaisante avec celles ainsi calculées.
Cet exemple fait voir que les faits ne permettent pas déconsidérer comme source de Téncrg-ie électrique la chaleur de dissolution, de dilution, etc., car à — 16®, 2 la chaleur de dissolution du sulfate de soude est très grande et l'énergie électrique nulle. Le coefficient de température de la force électromotrice est au contraire en rapport étroit avec cette grandeur, et cela paraît évident si on considère que la chaleur de disso-
occasionnellement indiqué, on devrait aussi, à cause de la variabilité de n, utiliser ici la formule de Ilelmhollz transformée:
FdTT F»rd«_F7r — Q dX "" ndT "~ T~
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lutîon et le3 coefficients de température sont dans un rapport voisin du logarithme de la concentration (nous ne pouvons traiter la question de plus près) et que la force électro motrice dépend du logarithme de la concentration.
Dans les piles de concentration par exemple — noir de platine et hydrogène — base — acide — noir de platine et hydrogène — la forcé électromotrice repose aussi sur les différences déconcentration des ions hydrogène dans les deux solutions. La neutralisation de la base et de Tacide n*a pas lieu pendant le fonctionnement de la pile aux points de contact mais aux électrodes. La force électromotrice de l'élément ne peut donc être calculée à Taide de la tonalité thermique de la réaction, c'està-dire de la chaleur de neutralisation qu'avec Taide du coefficient de température.
Piles thermoélectriques. — Loi des tensions. —
A propos des piles qui viennent d'être étudiées nous dirons quelques mots des piles thermoélectriques. Dans ces appareils la chaleur est aussi transformée en énergie électrique, mais la transformation n'a lieu que par suite de l'existence d'une différence de température. Dans les piles de concentration la chaleur est bien il est vrai transformée en énergie électrique à température constante, en même temps que des corps passent d'une concentration élevée à une plus basse. On ne doit cependant pas envisager ce fait comme une infraction au deuxième principe. D'après lui dans un cycle il ne peut y avoir de chaleur transformée à température constante en travail, mais cela peut très bien arriver dans une transformation non cyclique.
La chute de potentiel aune électrode est représentée par l'expression
RT p
neF p^
elle dépend par suite de la température. Etant donné un sys-
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tème — zinc — sulfate de zinc — zinc — il ne fournit à température constante aucune énergfie électrique, parce que les deux chutes de potentiel qui interviennent sont égales et opposées. Chauffons le point de contact de Tune des électrodes avec le liquide, la chute de potentiel correspondante change, et un courant prend naissance. Comme la différence de potentiel qui se développe au point de contact de deux liquides est proportionnelle à la température absolue on comprend aussitôt que le circuit suivant fournisse également un courant :
Solution de concentration C^ T^ ~ ~ ^J T,
Comme cependant la pression osmotique, la tension de dissolution et les nombres de transport sont fonction de la température, le calcul de la force électromotrice d'une telle pile thermoélectrique n'est pas possible sans d'autres données. Nous renvoyons pour plus de détails au travail original de Xernst (1) auquel nous devons cette théorie.
Une autre sorte de pile thermique est constituée par celles découvertes en 1821 par Seebeck qui ne comportent que des conducteurs de la première classe :
Métal 1 __ Métal 2 _ Métal i .
Ces piles présentent un intérêt particulier en tant qu'utilisées à établir numériquement la différence de potentiel existant entre deux métaux. Comme il s'agit pour une pile thermique seulement d'une transformation de la chaleur environnante en énergie électrique la formule p. 219 s'applique
i\) Nernsl, Zciischr. physik. Chein. 4, p. 1G9, 18S9.
Le Blanc. — Elcctrochiinie. \'6
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t: dit di:
T'^df''' dT
et cette relation est valable aussi bien pour la pile entière que pour chaque chute de potentiel particulière. Il nous suffit donc de connaître la variation de la chute de potentiel au point de contact de deux métaux avec la température, pour pouvoir calculer t:, c est-à-dire la chute de potentiel entre les deux métaux pour une température connue Cette valeur
-r=, est immédiatement fournie par la force électro motrice di
d'une pile thermique constituée par les deux métaux dans
laquelle Tune des soudures est à la température T Tautro à
T + dT ; pour la température constante T en effet la force
électromotrice totale est nulle, les deux chutes de potentiel
étant égales et opposées. La force électromotrice ne prend
une valeur déterminée, é|;ç"ale à la variation de la chute de
potentiel, que parce que celle-ci varie avec la température-
PourdT=:i la force électromotrice de l'élément thermique
est directement ég-alc à djr.
Le calcul donne pour tt de très petites valeurs pour les différentes combinaisons de métaux, à la température ambiante, au maximum quelques centaines de volt dans quelques cas. Les métaux ou aHia<>'es qui sont dans ce cas sont dignes d'une attention particulière pour l'établissement de piles thermoélectriques.
Gomme nous le verrons bientôt la combinaison — sulfure de cuivre — cuivre — d onne une f. e. m. remarquablement élevée, 0\2 à 0'',3 quand l'un des contacts est à 500o. On peut se demander si de semblables piles thermoélectriques ne pourraient remplacer la machine à vapeur pour la production de l'énergie électrique. Le phénomène producteur d'énergie est dans les deux cas le môme: passage d'une certaine quantité de chaleur d'une température plus élevée à une plus basse. L'effet utile maximum peut se calculer de même manière
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d'après le deuxième principe el la pile thermoélectrique remporte sur la Tnachine à vapeur par sa simplicité el aussi par la plus grande différence des températures qu'elle permet. En fait un tel remplacement n'est pas actuellement possible par suite du prix élevé de la construction, des grandes pertes de chaleur par conductibilité et de la trop grande résistance interne de l'élément qui empêche l'utilisation en travail d'une partie de Ténergie produite. Des recherches récentes paraissent cependant indiquer que le problème de la transformation par ce procédé de la chaleur en énergie électrique n'est pas insoluble (1).
Le résultatde notre calcul précédent est aussi d'accord avec notre hypothèse que le siège principal de la force électromotrice dans les piles réside au point de contact du liquide et de Télectrode. Si cependant nous examinons de plus près les mesures expérimentales le raisonnement ne paraît pas con^ venable pour tous les cas, car nous trouvons que tc n'est proportionnel à la température absolue, que pour quelques combinaisons de métaux dans des limites restreintes de température.
Beaucoup de couples offrent des points de renversement, leur f.e. m. décroissant quand la température s'élève passe par 0, ce qui produit une inversion du courant. Outre l'effet admis au point de contact des deux métaux il doit donc en exister un autre. Si rien ne prouve l'existence d'une différence de potentiel importante entre deux métaux, celle de faibles différences est regardée comme très vraisemblable.
La loi des tensions doit s'appliquer à ces petites différences de potentiel existant entre les métaux, c'est-à-dire qu'une chaîne exclusivement métallique ne doit fournir a tempéniture constante aucune énergie, (^cci est exigé par le second principe de l'énergétique. Car nous pourrions transformer en
(1) Ileil, Zcilschr. f. Elektrochemie, 9, p. 91, 1903.
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travail à température constante des quantités quelconques de chaleur, ce qui reviendrait à transformer de la chaleur en travail par un cycle à température constante.
La caractéristique d*un cycle est en effet Tég^alité entre Tétat Bnal et l'état initial et par suite la non variation du système. L'existence de celte loi des tensions n'explique cependant pas celle établie par Vol ta, car il s'ag-it dans cette dernière de forces beaucoup plus grandes. Volta s'imaginait les chutes de potentiel qui prennent naissance en réalité au point de contact, liquide métal, transportées au point de contact des métaux. Pour justifier sa loi nous devons donc démontrer qu'une telle loi est valable pour les chutes de potentiel qui existent aux points de contact des métaux et des liquides.
Ceci est en fait le cas ; entre un électrolyte et un métal il existe en effet une chute de potentiel parfaitement déterminée. D'où la conclusion immédiate suivante : Si le zinc par exemple se met au potentiel 3 par contact avec un électrolyte qui peut avoir le potentiel 0, le cadmium au potentiel 2 et le cuivre au potentiel i, la différence de potentiel entre le cuivre et le zinc doitôtre égale à celle entre le cuivre etle cadmium, augmentée de celle entre le cadmium et le zinc, ce qui est le cas d'après la loi précédente. La loi de tension peut donc être considérée comme valable.
La loi des tensions n'est qu'approximativement valable pour les éléments galvaniques. Le dispositif Zinc — Sulfate de Zinc — Sulfate de Cuivre — Cuivre devrait, d'après elle, avoir la môme force électromotrice que le dispositif Zinc, — Sulfate do zinc — Sulfate de Cadmium — Cadmium — Sulfate de Cadmium — Sulfate de Cuivre — Cuivre; les sulfates de zinc et de cuivre ayant dans les deux cas bien entendu la môme concentration. Ce n'est cependant rigoureusement le cas qu'exceptionnellement ; le plus souvent les différences de potentiel existant au point de contact de deux liquides rendent la loi seulement approchée.
Nous avons déjà vu précédemment que pour les chaînes de
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liquides proprement dites la loi des tensions n*est applicablev que dans un cas détermine.
Piles chimiques. — Nous disting-uerons des éléments vus jusqu'ici dans lesquels les électrodes étaient toujours de même nature et qui pouvaient, au moins dans la majorité des cas, être considérés comme des piles de concentration, les k éléments chimiques » dont les électrodes sont chimiquement différenlcset dans lesquels Ténerg-ie chimique se transforme en énergie électrique. Le type de ces piles est Télément Daniell déjà vu : Zinc — Sulfate de Zinc — Sulfate de Cuivre — Cuivre. Par son fonctionnement le zinc passe de Tétat métallique à l'état d'ions, et le cuivre de l'état d'ions à l'état métallique. A l'inverse des piles de concentration idéales, par suite de ces actions un changement de Ténerg-ic interne de l'élément se produit, et la différence d'énergie peut constituer la source principale de l'énergie électrique qui prend naissance.
Au lieu de faire entrer en solution à l'une des électrodes et de libérer à l'autre des ions positifs nous pouvons aussi attribuer ce rôle à des ions négatifs. La pile : Platine platiné entouré d'oxygène — Solution de potasse — Chlorure de potassium - Platine platiné entouré de chlore : fait naître des ions OH dans la solution alcaline et passer dans la solution de KGl des ions chlore à l'état de chlore ordinaire (suivant les circonstances le courant peut aussi passer dans le sens inverse).
Finalement il peut encore se former à l'une des électrodes des ions positifs en môme temps qu'à l'autre des ions négatifs. La pile : Zinc — Sulfate de zinc — Chlorure de potassium — Platine platiné entouré de chlore : réalise ce dernier cas. Pour toutes ces piles il faut considérer outre des chutes de potentiel aux deux électrodes, les différences de potentiel éventuelles au point de contact des deux liquides.
Nous pouvons, comme nous l'avons déjà vu, calculer l'éner-
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g-ié électrique par la formule de Helmhoitz au moyen de la tonalité thermique de la réaction chimique et du coefficient de température obtenu expérimentalement. L'élément doit fournir sous forme d'énergie électrique, pendant son fonctionnement, le travail maximum, qui peut être obtenu par le chang'enient d'état réalisé dans l'élément se produisant librement. Ce travail est lié précisément par la formule de Helmhoitz à la tonalité thermique mesurée au calorimètre pour la réaction chimique considérée.
Maintenant, ainsi que cette formule le montre, il y a des éléments dans lesquels le chang^emcnt que subit l'énergie interne ou l'énerg-ie chimique, est justement égal à Ténergie électrique obtenue. Nous pouvons les considérer comme des machines telles que toute l'énergie qu'elles contiennent peut être transformée en une autre sorte d'énergie. Pour d'autres éléments, une partie seulement de l'énergie chimique peut être transformée en énergie électrique; ceux-là sont comparables à des machines qui par leur fonctionnement ne transformeraient qu'une partie de l'énergie fournie en énergie d'autre nature, le reste étant toujours perdu sous forme de chaleur. Nous connaissons enfin une troisième classe d'éléments qui fournissent plus d'énergie électrique que n'en représente l'énergie chimique des réactions qui s'y réalisent. Ces éléments représentent des machines qui, outre l'énergie fournie, transforment encore en travail la chaleur environnante.' Imaginons pour ces derniers la part de travail, due à la chaleur environnante, devenant toujours plus grande et nous parvenons finalement à des piles qui, comme celles de concentration, conservent leur énergie interne invariable; seule la chaleur environnante serait transformée et on pourrait en quelque sorte se demander si de telles piles. pourraient encore 6tre regardées comme chimiques. Ces raisonnements montrent qu'il n'y a pas de différence absolue entre les pile^ chimiques et non chimiques, on passe de l'une à l'autre catégorie insensiblement ; il est cependant avantageux
de faire cette différence au point de vue de l'exposition.
Ce que nous avons vu à propos des piles de concentration nous permet de prévoir Tinfluence du changement de concentration des éleclrolytes sur la force électro motrice d'un élément chimique quelconque. Pendant le fonctionnement d'un élément Daniell des ions zinc pénètrent dans la solution de sulfate de zinc en môme temps que des ions cuivre sont précipités dans la solution de sulfate de cuivre. Augmentons la concentration des ions zinc la dissolution de nouveaux ions deviendra évidemment plus difficile : la force électromotricc diminue ; augmentons au contraire la concentration des ions cuivre, nous faciliterons leur précipitation, la force électromotrice augmente et si les changements ont été équivalents dans les deux dissolutions leurs actions se sont compensées aux deux électrodes et la force électromotrice reste la môme. D'où la règle générale : la force électromotricc d'un élément est diminuée si on augmente la concentration de la solution il l'électrode qui, par le fonctionnement, envoie des ions dans la solution ; inversement la force électromotrice augmente par concentration de la solution à l'électrode sur laquelle les ions se précipitent Pour un élément Zinc — Sulfate de zinc — Acide chlorhjdriquc — Chlore la force électromotrice augmentera par dilution des deux solutions.
On peut calculer immédiatement grâce à la formule des piles de concentration.
RT p neF p,
la valeur de la variation de force électromotrice. Pour des ions monovalents le remplacement à une électrode d'une solution normale en ion par une solution — provoque un chan-
fçement de 0^,0575 à 17° dans la force électromotrice. Cette conclusion a été remarquablement vérifiée par l'expérience dans beaucoup de cas.
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La force électromotrice d'une pile se compose, nous avonç souvent insisté sur ce fait, d'au moins deu.v chutes de potentiel notamment celles qui se produisent aux points de contact des électrodes avec le liquide. (D'une manière analog^ue le coefficient de température de la force électromotrice se compose des coefficients de température des chutes de potentiel particulières). On a depuis lonjçlomps cherché à connaître ces valeurs partielles et nous allons maintenant passer à l'étude de cette question.
Détermination d'une différence de potentiel isolée.
— Les travaux de Lippmann sur le rapport entre la tension superficielle du mercure dans l'acide sulfurique et la différence de polentiel existant au point de contact du mercure et de l'électrolyte ont fourni le moven d'obtenir la grandeur cherchée.
Lippmann exprime le résultat principal de son travail dans celte phrase : La tension superficielle au point de contact du mercure et de V acide sulfurique étendu est une fonction continue de la force électromotrice de polarisation à cette surface.
Helmholtz depuis, utilisant la théorie de la couche double, serra de plus près l'explication des résultats de Lippmann. Le mercure mis en contact avec un liquide, par exemple l'acide sulfurique étendu, se charge positivement. La cause en peut être cherchée dans la présence d'ions mercure dans l'éleclrolyte utilisé, le mercure le plus pur ayant toujours un peu d'oxyde à sa surface, oxyde qui, mis en présence du liquide, fournit aussitôt les ions mercuriels. L'oxyg-ène dissous dans le liquide agit aussi dans le même sens ainsi que l'a montré Warburg en oxydant le mercure, c'est-à-dire, en le faisant passer à l'état d'ions. Sa tension de dissolution extrêmement faible fait que le mercure se charge positivement dans une solution ne contenant qu'une faible quantité d'ions.
En tout cas nous avons à la surface de contact du mercure avec la solution une différence de potentiel qui dépend de la
■PJVJIi
concentration des ions mercure dans son voisinage immédiat. Envoyons maintenant à Taide d'une force éleclromotriccpeu élevée un faible courant d'une électrode auxiliaire au mercure à travers la solution ; le mercure se précipitera, la concentration des ions diminuera, la chute de potentiel variera d'une quantité égale à la force éleclromotrice primaire et il en résultera naturellement une interruption du courant. Comme la concentration des ions est devenue plus faible la charge positive du mercure a diminué et la tension superficielle a augmenté. Les quantités d'électricité positive qui se trouvent sur la surface du mercure, aussi bien que les négatives de l'électrolyte se repoussent en effet et par suite provoquent une dilatation de la surface c'est-à-dire agissent dans un sens opposé à la tension superficielle.
Une augmentation ultérieure de la force électromotrice primaire peut nous amènera un état dans lequel la double couche disparaît et a la neutralité électrique de la surface; dans cet état la tension superficielle a évidemment atteint sa valeur maxinia. La difiFérence de potentiel du mercure par rapport au liquide est maintenant nulle et la force électromotrice du courant polarisant employé est juste égale cl opposée à la différence de potentiel partielle de l'électrode accessoire qu'on détermine ainsi par ce moyen. Par une augmentation nouvelle le mercure se chargera négativement et formera de nouveau avec les ions voisins une double couche de caractère inverse de celui de la première ; la tension superficielle doit de nouveau décroître par suite de la répulsion réciproquedes quantités d'électricités des surfaces.
En principe l'exécution de la mesure est assez simple; en réalité pour des mesures exactes il se produit des difficultés sur lesquelles nous n'insisterons pas ici. On peut utiliser le dispositif suivant (1) (fig. 26).
(1) Zeitschr. physik. Chemie, 15, p. 1, 1894.
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Le capillaire C ainsi que la plus grande partie du tube A réuni à C par un morceau de caoutchouc, sont remplis de
Pig. 26.
mercure. C plonge dans le vase B, contenant au fond du mercure et dessus l'électrolyte. L'observation de la position du ménisque mercuriel dans le capillaire se fait par un microscope. Le vase à mercure G que Ton peut à volonté monter ou descendre permet d'exercer une pression ; il est réuni par un caoutchouc au manomètre M. Un tube de verre coudé D va de ce dernier directement à A, les connexions étant faites par de petits morceaux de tube. Commeliquidemanométriqueonpeut utiliser, pour aug-menter la sensibilité des lectures, Thuile de parafKne. On intercale alors un petit récipient F contenant au fond du mercure et dessus de Thuilede paraffine, entre le manomètre et le tube. P est un dispositif pour intercaler des différences de potentiel variables à volonté.
Pour faire comprendre le procédé que nous allons décrire nous rappellerons que si un tube capillaire est plongé dans un vase plein d*eau, le niveau de celle-ci dans le tube est plus élevé qu'à l'extérieur. L'eau est un liquide qui mouille la paroi. Pour le mercure, qui ne mouille pas, le ménisque est
plus bas que dans le vase, et par une augmentation de sa tension superficielle il descend encore, c'est-à-dîre qu'il se déplace dans un sens opposé à la pression de la masse de mercure. La diminution de sa surface, conséquence de l'augmentation de tension superficielle, ne peut en effet avoir lieu que de cette manière. Qu'une différence de potentiel déterminée soit empruntée maintenant à la source d'électricité la tension superficielle croîtra ainsi qu'il a été exposé précédemment, par suite le mercure se déplacera à l'encontre de la pression c'est-à-dire qu'il commencera dans ces conditions à s'élever dans le tube et pour faire rester en place le ménisque nous serons obligé d'exercer, au moyen du manomètre, une certaine pression. Cette pression devra croître avec l'augmentation de la différence de potentiel, et pour une valeur déterminée de cette dernière nous pourrons noter une pression maxima qu'une augmentation nouvelle fera décroître. La différence de potentiel correspondant à la pression maxima est la différence de potentiel que la grande surface de mercure, l'électrode accessoire possède à l'étal libre dans l'électrolvte.
Pour ne pas obtenir de valeurs trop variables on doit, comme il a été mentionné précédemment, ajouter d'avance à Télectrolytc un sel de mercure. Ici se pose la question de savoir si, quand des ions mercure sont présents en nombre suffisant on n'obtient pas alors une électrode impolarisable, c'est-à-dire telle que la chute de potentiel qui s'y produit demeure constante (à peu de chose près ?). Maintenant il faut bien remarquer que par l'adjonction d'ions mercure nous transformons la masse de mercure du vase A en une électrode à très peu près impolarisable, qui conserve par suite vis-à-vis de l'électrolyte la même chute de potentiel môme par l'introduction de différence de potentiel. Au contraire, le métal qui se trouve dans le capillaire, étant donné sa petite surface, n'est en contact immédiat qu'avec une petite partie de l'électrolyte. Par suite pour un courant subit et de faible durée
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peu d'ions mercure seulement pourront passer de l'électrol^^te dans !• mercure métallique ; de nouveaux ions ne pourront se déplacer que lentement par difFusion vers la couche située à la surface — cela n*a lieu que pour celle-ci — et nous aurons devant nous une électrode à peu de chose près polarisable. On voit donc que le rapport des deux surfaces de mercure, ou mieux encore, les densités de courant jouent un rôle décisif. En fait, on mesure la chute de potentiel constante qui se produit à la surface de mercure la plus g^rande.
A priori, si on met en court circuit le tube capillaire contenant le mercure et le mercure inférieur, le premier se met au môme potentiel que le deuxième car cet état est nécessaire pour Toquilibre que le courant qui prend naissance est astreint à établir.
Ceci paraîtra particulièrement clair, si au lieu du mercure înférieu rpur on emploie un amalgame non noble, par exemple un amalgame de cuivre et si on ajoute à Télectrolyte un peu d'un sel de cuivre. Celui-ci est moins chargé positivement, c'est-à-dire que la chute de potentiel entre le métal et le liquide est plus faible. Le mercure supérieur acquiert la môme chute de potentiel et si on intercale maintenant des différences de potentiel étrangères, il nous suffira d'une plus faible valeur pour atteindre le maximum de tension superficielle que dans le cas du mercure pur.
En évitant autant que possible par le choix d'un électrolvle convenable les différences de potentiel possibles au point de contact de deux liquides ou en les calculant éventuellement d'après la p. 213 nous pouvons maintenant, gràceà cette méthode, connaître la valeur particulière de chaque différence de potentiel mercure — électrolyte et de plus, en négligeantles différences de potentiel existant entre deux métaux, la valeur de toute chute de potentiel métal — solution. On détermine simplement la différence de potentiel mercure — solution normale de KGl saturée de Hg^Cl^ (on a trouvé ainsi 0^,56 l'électrode étant chargée positivement) et on réunit ce dispositif à
celui dont on veut déterminer la chute de potentiel. Soit par exemple A|^ dans AzO'Ag' normal : on forme la pile — Hg* — KCl normal saturé d'Hg-«Gl« — AzO^KN. — AzO^Ag-N. — A^ et on mesure sa force électromotrice. £n introduisant dans cette valeur la différence de potentiel Hg — KCl on obtient la valeur cherchée.
Il faut citer en outre les recherches de Rothmund (1) d'après la méthode de Lippmann ; au lieu de mercure il employait un amalj^ame non noble qui déjà en concentration moyenne (à partir d'environ 0,01 0/0) donnait la même chute de potentiel que les métaux purs. Il mesura par exemple l'amalg-amc
de plomb dans SO*H*-- saturé deSO*Pb, l'amalgame de cuivre
dansSO^H— contenant 0,01 mol. SO*Gu par litre, et composa
«lors à l'aide de l'électrode Mercure — Sulfate mercureux
dans SO*H~ (dont il détermina directement la valeur) des
éléments dont la force électromotrice fut mesurée et comparée à la somme des deux chutes particulières de potentiel. Les valeurs suivantes ont été trouvées :
Amalgame de cuivre SO*H*— + 0,01 mol. CuSO^ —0,445 volt.
Mercure SO*H*-t- saturé de SO*Hg*=: 0,926 —
Amalgame de plomb SO*H*— salure de PbSO' =0,008 —
Les électrodes étaient chargées positivement et Télectrolyte négativement.
Par suite la force élcctromotricc de l'élément Cuivre — Mercure devait être 0^,481 ctcellc de l'élément Plomb — Mcr-
(1) Zcitschr. f. pliysik. Chem., 15, p. 4, 1894.
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cure 0\918. On a trouvé 0,458 et 0,923. Dans d'autres cas raccord était moins bon.
Pour compléter il faut remarquer ce qui suit. La théorie donnée part de cette supposition que la tension superficielle du mercure est en relation avec la double couche électrique existante seulement de la manière indiquée et en particulier que la nature de la couche d'ions formant Tune des faces de la couche double et aussi la nature de l'électroljtc sont sans influence sur la tension superficielle. Or d'après une communication de Nernst des recherches récentes montrent que la tension superficielle du mercure est fortement influencée même par des non électroljtes ; ce fait en contradiction avec la théorie en diminue la certitude ainsi que celle des expériences faites.
Il y a encore une méthode qui permet la mesure déchûtes de potentiel isolées. Le principe en a été exposé par Helmholtz. Son application possible au problème qui nous intéresse a été indiquée par Oslwald (i) et outre ce dernier Paschen a particulièrement contribué à son développement. Si on fait couler g-outte à g^outte par une pointe une masse de mercure isolée dans un électrolyte en filet continu, le mercure nedoitd*après Helmholtz montrer aucune diff'érence de potentiel par rapport à réleclroljte ; il s'exprimesur ce fait dans les termes suivants:
« De là je conclus que, si une masse de mercure isolée coulant rapidement à travers une pointe effilée est en contact avec un électrolyte, le mercure et l'électrolytc doivent avoir le môme potentiel. »
S'il n'en était pas ainsi (si le mercure était positif par exemple) chaque i^-outte tombant devrait former à sa surface une double couche qui enlèverait au mercure de l'électricité positive et diminuerait son potentiel positif jusqu'à ce qu'il soit devenu ég-al à celui du liquide.
(1) Zcilsfhr. physik. Cliein. 1, p. .jS3, 1887
Au point de vue de la théorie osmotique de Nernst nous pourrions à priori nous exprimer ainsi sur de telles électrodes formées dégouttes (1). Dans un électrolyte contenant un peu d'un sel de mercure, par exemple Hg-'GP, faisons couler par une pointe un mince filet de mercure ; des ions mercure se précipiteront sur ces surfaces renouvelées sans cesse. Par suite chaque goutte se chargera positWement et sera entourée exclusivement des ions négatifs Gl correspondants. Arrivée en bas elle sera absorbée par la surface de mercure constante présente, et cédera sa charge positive en excès de telle manière qu'elle enverra de nouveau des ions Hg^" dans la sotion, ions qui redonneront du calomel avec les ions CI' qui avaient jusque-là formé la partie extérieure de la double couche et qu'ils ont entraînés avec eux. Le résultat est ainsi un transport de sel du haut vers le bas et la formation d'une pile de concentration. Comme la solution inférieure se concentre, et que l'inférieure s'appauvrit, nous devons nous attendre à ce que le courant passe dans la solution du haut vers le bas, ce qui est bien en réalité le cas. Nous pouvonsen outre dire que, finalement, la concentration des ions mercure en haut doit devenir si faible (toute diffusion étant supposée éliminée) que la chute de potentiel doit devenir nulle à la partie supérieure. Cetétat subsisterait l'écoulement continuant et aucun transport de sel n'aurait plus lieu.
Nous aurons ainsi atteint notre but; avec une F. e. m. intercalée dans le circuit nous pourrions mesurer alors la chute de potentiel de l'électrode inférieure de mercure.
En fait la diffusion empêche la mise en liberté complètede la charge, c'est pourquoi les mesures seront incertaines et difficiles. Toutes les erreurs, provenant de charg-es résiduelles, pourraient être évitées d'après une nouvelle méthode proposée par Nernst, si on préparait un liquide dont la concentration
(1) Palmaer, Zeitsch. physik. Cheni 25, p. iCo, 1898; 28, p. 267,
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ions en mercure sérail si faible que la chute de potentiel pour une électrode de mercure soit nulle. Les solutions decvanurc de potassium offrent un moyen pour cela ; on a notamment trouvé que dans des solutions concentrées de cyanure le courant est inversé, c'est-à-dire passe du mercure en repos à travers la solution vers le mercure coulant. Si Ton donnait à la solution une concentration telle que aucun ion ne naisse par l'écoulement du mercure on aurait en main Télectrode zéro cherchée. Les recherches expérimentales sur ce sujet n'ont pas encore abouti.
Une expérience de A. Kônig montrait déjà que Técouleraent provoquait une décharge au moins partielle du mercure. Ce fait fut confirmé par une autre voie. La fig-, 27 ci-jointe fait comprendre l'expérience de A. Kônig*. La goutte de mercure a qui se trouve sous Tacide sulfurique étendu est mise en communication par un fil c avec le mercure Fiff. 27. coulant goutte à goutte d'une pointe
capillaire dans l'acide. Un galvanomètre G est intercalé dans le circuit. Celui-ci donne une déviation dans le sens correspondant à un entraînement d'électricité positive par le filet de mercure, conformément à notre discussion précédente. Si l'écoulement du mercure l'amène en réalité à peu près au même potentiel que le liquide, la goutte de mercure qui ici est polarîsable doit se mettre au même potentiel et par suite avoir la tension superficielle maxirna. Ce fait peut être établi par l'observation au moyen d'un ophtalmomètrc. Une autre preuve en pouvait être obtenue en intercalant une faible force électromotrice quelconque dans le fil réunissant la goutte de mercure a et le filet mercuriel. La tension superficielle diminue toujours, la goutte do mercure a ayant acquisune certaine différence de potentiel par rapport au liquide.
Les valeurs trouvées avec cette deuxième méthode pour les
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potentiels particuliers sont le plus souvent d*accord avec celles obtenues par la première méthode, si bien que j usqùe dans ces derniers temps on devait, malgré les opinions émises, croire cependant que les valeurs trouvées étaient près de la vérité. Cet espoir a été diminué par les nouvelles recherches de BilliUer (1) qui ont conduit à des valeurs tout à fait différentes.
Comme on Ta vu dans le chapitre VI de ce livre, il se forme toujours, d*après Helmholtz, au contact d'un corps solide et d'un liquide, une double couche et une particule chargée électriquement en suspension dans le liquide se déplacera vers l'un ou l'autre pôle suivant la nature de celte charge. Si on exclut toutes les causes étrangères de mouvement, on pourra, de sa direction, conclure au signe de la charge et on devra admettre qu'au point où le mouvement s'inverse, c'està-dire quand la couche double est disparue on possède un syslème de deux corps ayant une différence de potentiel nulle. Si Tun d'eux est un métal on a ainsi une électrode zéro qui permet sans plus la détermination d'un potentiel d'une électrode quelconque en présence d'une solution.
Les expériences ont été faites avec le platine colloïdal, l'argent, le mercure et aussi avec de minces baguettes de métal qui étaient suspendues à un fil de quartz et fondues en une petite boule à leur partie inférieure. Les mouvements se produisent ainsi que les changements de sens par changement (le concentration conformément à la formule de Nernst d'après la diflférence de potentiel du métal et de sa solution. On obtint le même résultat par rexpérience inverse en faisant tomber une fine poudre' métallique dans un tube plein de solution ; on obtint un courant dont on pouvait changer le sens en variant la concentration des ions. Dans la première méthode à une concentration déterminée correspondait le mouvement, dans la seconde l'absence de courant.
(!) Zeitschr. f. Eloklrocli,, 8, p. <i38, lOOi.
Lk Dljinc. — Kleclrochiinie, K»
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Il est remarquable maintenant que la cli£Férencede potentiel mesurée ainsi entre une électrode de mercure plon^o^ée dans une solution de KCl normale saturée de Hg^Cl- s'écarte de 0^,74 de la valeur calculée parla méthode des tensions superficielles. Comme on ne sait pas si quelque erreur n'entache pas la nouvelle valeur, Nernst (1) a proposé de nouveau d'abandonner jusqu'à plus ample explication le mode actuel de calcul absolu qui fixe pour l'électrode précédente au mercure la différence de potentiel Eflg — SoiuUoo = + 0*',56 et de prendre arbitrairement pour zéro la différence de potentiel d'une électrode hydrogène à la pression atmosphérique daus une solution normale en ions hydrogène. Le choix de l'électrode hydrogène comme électrode zéro a l'avantage au point de vue systématique de fixer nettement la limite entre les métaux qui mettent en liberté l'hydrogène et ceux qui ne le font pas ; de l'un des côtés sont les métaux ordinaires non nobles, de l'autre ceux qui sont plus nobles que Thydrogène, avec cette condition constante que les métaux plongent dans une solution normale pour chacun d'eux. L'hydrogène est de plus le réducteur par excellence et il sépare aussi à ce point de vue les électrodes en deux classes.
L'électrode hydrogène est facile à préparer pour l'usage ordinaire avec une constance suffisante : il suffit de faire passer pendant 15 minutes un courant régulier d'hydrogène sur une électrode en platine bien platinée plongeant dans une solution de SO^H* normale en H' pour obtenir le potentiel exact à 0^,001 près. La détermination des potentiels divers et de leur signe se fait maintenant d'une manière en principe très simple en faisant abstraction des différences éventuelles de potentiel au point de contact des liquides. On combine l'électrode à étudier avec l'électrode normale à hydrogène et on
(1) Zeitschr. f. Eloklroch., 7, p. 253, 1900; Wilsmore, Zeilschr. f, physik Chcm., 35, p. iOl, 1900; 36, p. 91, 1901.
détermine comme à Tordinaire la force électromotrice et la direction du courant dans la pile ainsi constituée. La force électromotrice donne directement la grandeur de la chute de potentiel Electrode — Solution, et on attribue à cette valeur le sig^ne +> si l'électrode considérée forme le pôle + de la pile, le signe — si elle forme le pôle négatif.
Nous en donnons l'exemple suivant : on a trouvé que la force électromotricedelapile, Zn — Solution 2N.Zn*" — Solution N.H' — Electrode hydrogène, s*élève à 0%770, et le courant passe de Télectrode Zinc à travers la solution vers réleclrode hydrogène ; l'électrode Zinc forme donc le pôle négatif; nous aurons donc ezn ~ Soiuuon = — 0,770, ou «soiouon - zd = + 0,770 (nous désignerons dorénavant les potentiels particuliers pare). Le signe indique toujours la charge du constituant nommé en premier, par suite dans la première manière d'écrire le zinc, et la solution dans la seconde De celte manière on peut déterminer un potentiel particulier quelconque et obtenir immédiatement par une simple addi- ' tien de deux valeurs la force électromotrice d'une pile constituée par deux électrodes données. Pour la pile Daniell la force électromotrice est égale à ezn - solution + s soiuUon - Cu ; comme la première valeur pour des solutions 2n. = — 0,770 el la seconde — 0,329, on a
f. e. m.zn.cu =r — 0,770 + (— 0,329) =r:: - 1,099.
Le signe — signifie que le Zinc est l'électrode négative, le Cuivre l'électrode positive. Si nous écrivons la pile dans l'ordre inverse Cu — CuSO» — ZnSO* — Zn et faisons l'addi- ' tion comme plus haut, nous avons
f. e. m.Cu—Zn = £Ca — Sulation "T ^Solution — Zn
Que nous écrivions
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f. e. m. ZQ-Ca = — 1,099 ou f. e. m. cu-Zd = 4- i i099
cela revient au m^me et le sig^ue est déterminé par la charge (lu constituant écrit le premier.
Pour les électrodes qui fournissent des ions négatifs comme les électrodes oxjg-ène, chlore, brome, etc., la différence de potentiel 6i.ipcirode-nquide a toujours le sigpne -|-> puisque combinés à Télectrode normale à hydrogène elles sont chargées positivement. Ce mode de notation indiqué en principe par Luther est très clair mais il convient de remarquer qu'on rencontre dans la littérature un grand nombre d*autres notations.
L'électrode normale à hydrogène n'est cependant pasrecoininandable en pratique comme électrode de mesure ; entre autres raisons en effet intervient la grande différence de vitesse de rion H" et des différents ions négatifs qui produit au point de contact de Tacide et d'une solution quelconque des différences de potentiel non négligeables et indéterminées. L'électrode dite au calomcl qui se recommande par sa préparation facile et sa grande constance est par suite préférée en général ; comme comparé à l'électrode normale à hydrogène prise pour zéro sa différence de potentiel eng-soiuiioa = 0,283 on peut prendre cette valeur comme point de départ. On se libère ainsi de l'incertitude qui s'attache toujours un peu à l'électrode à hydrogène ; si la valeur de cette dernière par des mesures plus précises que les mesures antérieures devait par exemple varier de 0^,001 on n'aurait pas pour cela à recalculer toutes les valeurs et on conserverait comme point de départ la valeur 0,283. On retrouve ici ce qui a eu lieu pour les poids atomiques pour lesquels on a choisi O^r 16,00 et non H : 1 ,00 comme point de départ à cause de l'incertitude du rapport H : et parce que la détermination des rapports do rO au.v autres éléments est plus facile que celle de leur** rapports avec H.
• U préparation de Télectrode au calomel (fig". 28) se fait de*
'^ manière suivante (1) :
^ans un flacon de 8 cm. de hauteur et 2 de diamètre on
couvre du mercure pur d'une couche de calomel etd*une solu-
^on-y de KGl (une solution— est encore plus convenable). I 10
^o bouchon de caoutchouc à deux trous ferme le vase. L'une
TïT^
FIg. 28.
des o tj^ -vertu res laisse passer un tube de verre qui plonge dans
lenier'ciure ; pour permettre le passage du courant ce tube
porto, ssoudé à sa partie inférieure, un fil de platine; parl'au-
tre ouverture pénètre dans le liquide un tube de verre courbé
^ *"g*le droit auquel s*adapte un tube de caoutchouc puis un
petit t,ia be de verre plusieurs fois courbé ; ces deux tubes sont
remplît jg solution normale de KCl.
^^ clernier est placé dans le liquide dont le potentiel doit
^ ^ ^terminé par rapport à une électrode et on mesure la
^'^^^ électromotrice de la pile ainsi constituée. Si le chlorure
P^t.ossium forme avec Taulre liquide un précipité comme
Y ^ ^x^emple avec le nitrate d'argent, on intercale entre eux
^^^ Solution indifférente, d*azotate de soude par exemple. Le
'^^^ du chlorure de potassium est justifié parce fait que ses
(\) Voyez pour plus de détails Ostwald- Luther, Physik. chem. Messungen, p. 381.
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deu^t ions ont à peu près la même vitesse et par suite le dé* velopperaent de difFérences de potentiel au point de contact des deux électrolytes n'est pas favorisé. Cette difiPércnce do potentiel qui ne peut toujours se calculer avec certitude est un phénomène accessoire désagréable comme nous l'avons fait déjà remarquer ; toutefois pour le cas spécial du contact entre la solution de KCl et une solution d'un sel neutre cette différence de potentiel est assez petite pour que nous puissions la né^lig-er.
La table suivante (1) indique pour le moment les valeurs en volts les plus sûres pour les potentiels particuliers (e^j^^. trod*-è:eciroiyte)> dc divorscs élcctrodcs à la température ordinaire, en présence de solutions contenant une moléculegramme (ou un ion g-ramme) par litre.
La colonne I contient des valeurs pour lesquelles on a admis que vis-à-vis de l'électrode au calomel la chute dc potentiel étaitde 0^,560. Que ces valeurs soient les valeurs absolues ou non cela n'a pas d'importance, nous ne les considérerons que comme valeurs relatives et les désignerons toujours par te.
Dans la colonne II les valeurs sont rapportées à la valeur 0,283 de l'électrode au calomel ; nous les désignerons toujours par Eh
Les valeurs entre parenthèses sont simplement calculées d'après les quantités de chaleur correspondantes.
Les électrodes gazeuses sontà la pression atmosphérique La valeur pour se rapporte à une solution normale en ions H'; d'après les mesures ultérieures de Bose cette valeur est un peu plus élevée, 1,416 ou 1,139.
(1; Wilsmore, Zeitschp. f. physik Chemie. 35. p. 29i, 1900.
Potentiels électrolytiques.
Na r— 2,Ji4)
Cu
Cu (-2,54)
As
Sr (—2.49)
Bi
Cu (— 2,28)
Sb
Msç (-2,26)
Me —4.244?
Al — 0,999?
Mn — 0,798
pt
Zn — 0,493
Au
Cd — 0,443
Fe — 0,063
FI
Tl —0,045
Co + 0,045
Br
Ni + 0,049
Sn <+ 0.085
Pb + 0,429
Nous pouvons considérer cette série comme la véritable série des tensions. On désig-ne souvent ces valeurs sous le nom de « potentiels électrolytiques >, en abrég-é PE (à la température ordinaire). D'après la formule de Nernst (voyez p. 468)
RT
laPE d'uneélectrode métallique ^ i::,^"^ (4), puisque p
pour ces mesures a été posé = 4. Par suite on a d'une manière prénérale pour la chute de potentiel d'une électrode vis-à-vis d'une solution de concentration p en ion à la température T :
__ , RT
si Télectrode fournit des ions positifs et :
= PE— 5Ilnp si elle fournit des ions négatifs.
(4) Pour la formation d'ions négatifs on a le signe
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Influence des ions négatifs sur la chute de potentiel métal-solution d'un sel métallique, — On peut maintenant se demander si réellement les ions négatifs sont f^ans action sensible sur la valeur de la chute de potentiel. Cela ne résulte pas avec certitude des nombres précédents concernant les chlorures, sulfates et acétates. Par suite du de^ré différent de dissociation des solutions particulières se manifestent des différences que Ton devait prévoir. Mais comme les degprés de dissociation ne sont pas connus avec une certitude suffisante on ne peut affirmer que leurs différences suffisentù expliquer complèlemcntles irrég'ularités. Neumann {\]
a dans ce but préparé des solutions r^ d'une vingtaine de sels
de thallium pour la plupart org-aniques et détermine leurs différences de potentiel vis-à-vis du thallium métalli<|ue. A cette dilution les sels thalleux sont à notre point de vue également dissociés et nous devons nous attendre à des différences de potentiel égales. En fait les valeurs trouvées ne s'écartent pas entre elles de plus de 0^,001, si bien que nous devons conclure de ces recherches que Tanion est sans influence sur le potentiel du métal. Exception doit être faite des anions tels que AzO^'qui peuvent par eux-mêmes exercer une action oxydante, c'est-à-dire fournir de nouveaux ions négatifs Pour cette raison les solutions de nitrates, malgré leur dissociation voisine de celle des chlorures montrent cependant des valeurs réellement différentes de ceux-ci.
Chaleurs d'ionisation, — Nous indiquerons finalement que la formule de Helmholtz F:r — Q = FT — peut s'employer non seulement pour une pile entière mais pour toute
(1) Zeilschr. f. physik. Clicm., 14, p. 229, 1894.
CHAINE URS D IONISATION
électrode réversible; ceci a été démontré expérimentalement par Jahn (i) pour quelques électrodes métalliques. Q représente alors la tonalité thermique de la réaction qui a lieu à
l'électrode e^ i^ple coefficient de température de la chute correspondante de potentiel. De même que la force électromotrice totale de la pile se compose de deux ou plusieurs chutes particulières, indépendantes les unes des autres, le coefficient de température est la somme de ces coefficients particuliers. Connaissant par exemple la valeur delà chute de potentiel : Zinc — Sulfate de zinc, nous déterminons son coefficient de température, et nous pouvons alors connaître Q qui représente dans ce casla chaleur de passage du zinc à Tétat d'ions; c'est la chaleur d'ionisation du zinc. Les données thermochimiques ne nous donnent toujours que la somme ou la différence de deux ou de plusieurs chaleurs d'ionisation. La précipitation du cuivre d'une do ces solutions par le zinc nous donne par exemple la différence entre la chaleur d'ionisation du cuivre pt celle du zinc. Au contraire une chaleur d'ionisation particulière nous étant connue nous pouvons à partir des données thermochimiques calculer les autres. Ostwald (2) a calculé la table suivante des chaleurs d'ionisation (rapportées à £Bg-»oiaiionN.Kci=0,56*). Lcs uombrcs uc sout qu'approchés ù cause de l'incertilude des données expérimentales, K est à peu près égal à 100 calories.
Na -j- 563 —
Li 4- 620 -
Sr + 1^35 —
Ca + 1070 —
Pour une valence.
(1) Zeitschr. f. physik. Chem.,18, p. 399,1895).
(2) Zeitschr. physik, Chem., il, p. 501, 1893.
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Mg +
Al +
Mn +
Fe (Ferreux). . . . + Fe (Ions ferreux en
ions ferriques). — Co +
Ni 4-
Zn +
Cd +
Cu (ions cuivreux) — Cu ( — cuivriqucs) —
Hg -
Ag -
Th +
Pb —
Sn +
Pour noe ratonca.
On appelle FT — la chaleur de Helmholtz ou aussi la
chaleur de Peltier ; cette dernière expression a été d'abord employée exclusivement pour les contacts purement métalliques; pour ces derniers on comprend spécialement sous le nom d'Effet Peltier pour la température du point de contact la quantité de chaleur qui par le passage delà quantité d'électricité 1 prend naissance ou est absorbée.
L'Effet Peltier représente l'inverse du phénomène thermoélectrique découvert par Seebeck dont nous avons parlé p. 224.
Piles dans lesquelles les corps fournissant les ions ne sont pas des éléments, — Nous parvenons maintenant à une catégorie de piles chimiques qui paraissent tout à fait différentes de celles vues jusqu'ici et dont le type est la Daniell. Entourons deux élecirodes de platine platiné, l'une de chlorure d'étain, l'autre d'une solution moyennement concentrée de chlorure ferrique, réunissons par un conducteur métallique les deux électrodes et nous
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obtenons un courant qui passe dans la pile du chlorure d*étaîn au chlorure ferrique. Les ions ferriques trivalents cèdent chacun une quantité d^électricité et passent de ce fait à l'état d*ions ferreux, pendant que les ions stanneux prennent chacun deux quantités d'électricité positive et passent à Tétat d'ions stanniques :
Sn* -f-2Fe* '=:Sn * '-t-âFe*.
Voici comment nous pouvons nous imaginer le phénomène plus en détail. Les ions stanneux passent à l'état d'ions stanniques, par suite il y a consommation d'électricité positive :
Sn- + 2F(+)=Sn*";
comme celle-ci ne peut jamais naître seule dans une transformation d'énergie chimique en énergie électrique, il doit se former sur l'électrode une quantité équivalente d'électricité nég'ative ; celle-ci passe à l'autre électrode à travers le fil conducteur, et là peut se réunir à l'électricité positive devenue libre par le passage des ions ferriques a l'état ferreux :
2Fe'"+2F(— )=^2Fc'".
La pile — Platine platiné entouré d'hydrogène — Electrolyle (1) — Electrolyte (2) — Platine platiné entouré de chlore possède évidemment une analogie complète avec la précédente. On a déjà précédemment indiqué (page 18i) que le dispositif platine platiné entouré d'hydrogène peut être désigné comme une électrode d'hydrogène.
Nous pouvons de même parler ici d'une électrode stanncusc ou ferrique et de même que nous attribuons au chlore et à l'hydrogène la tendance à passer à l'état d'ions (ou aux ions correspondants la tendance à passer à l'état neutre) nous pouvons causer ici d'une tendance des ions stanneux et ferriques à former des ions stanniques et ferreux. La force élec-
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tromotrîce de ces piles se compose aussi principalement des deux chutes indépendantes de potentiel aux deux électrodes. En outre la chute de potentiel à une électrode dépend non seulement de la tension de transformation (analog-ue à la tension de dissolution) du corps correspondant mais aussi de la pression osmotique des ions qui se forment. Par suite la concentration des ions stanniques se formant à l'une des électrodes et des ions ferreux à l'autre jouera un rôle important. Nous ne pourrons donc nous attendre aune différence de potentiel déterminée constante comme dans l'élément Daniell que si déjà nous avons en solution des ions stanniques et ferreux. D'autre part, la concentration des corps qui se transforment est à considérer, car la tension de transformation d'un corps n'est bien entendu une grandeur constante que pour une concentration déterminée (à température constante). Tout ceci considéré nous voyons qu'il ne subsiste entre les piles dites d'oxydation ou de réduction et l'élément Daniel! aucune différence essentielle et nous pouvons espérer retrouver pour elles toutes les propriétés que ce dernier nousa montrées.
Déjà dans la première édition de ce traité nous avions représenté les faits sous cette forme ; il n'y avait cependant nlors pas encore assez de faits expérimentauxpour permettre une vérification. On nég-ligeait par exemple presque complètement l'influence de la concentration des corps qui .se forment aux électrodes, influence à laquelle devaient être rapportées les valeurs souvent incertaines des piles composées, Pîir là aussi s'expliquait la non réversibilité de ces piles; si nous ne faisons pas fonctionner la pile — Chlorure stanneux — Chlorure ferrique et si nous lui opposons une force électi omolrice supérieure, il doit se précipiter à l'une des électrodes de Tétain, et se dég'ag'er à l'autre de l'oxygène (aii moins pour les solutions étendues). Au contraire, en présence de chlorure stannique et de chlorure ferreux et pour des courants pas trop intenses a lieu une transformation des ions
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^annlques en stanneux et des ionsferriques en ferreux ; c'està-dire que la pile est réversible.
Si nous employons le chlore et le zinc comme électrodes, et si nous prenons des électroljtes ne contenant ni ions zinc ni ions chlore, nous n'avons plus également de pile réversible.
Un courant plus fort et de sens inverse étant envoyé à travers la pile, l'ion positif de Tun des électrolytes se précipitera sur le zinc, le négatif de l'autre se libérera au chlore, pendant que par fonctionnement de la pile des ions zinc et chlore prennent naissance.
On peut établir pour calculer la force électromotrice des piles de cette nature (à concentrations pas trop élevées) des formules semblables à celles qui s'appliquent aux piles i^enre Daniell(l).
Toute réaction qui a lieu à une électrode pendant le fonctionnement de la pile se laisse représenter par l'équation schématique suivante :
aA + .QB + +neF(+):;r^D+£E...
a, |3 représentent ici le nombre de molécules gramme
(les corps A, B. . qui, en prenant les quantités (2) n^V d'élec- Iricitc positive (ou par perte des quantités négatives équivalentes), donnent d,e.... molécules gramme des corps I), E
Xous avons ainsi pour l'électrode ferri-ferrcuse
F'e'- + F (+):;:!: Fe'", à gauche nous avons le degré d'oxydation inférieurc(ou le de-
(1) Voyez aussi : Ostwald Luther, Pliysik. chemisclic Messiingcn, 1». 373, Haher, Zellschr. f. Elektrocheinie, 7, p. 1043. 1901.
(â) S'il s'aj$it du passage : métal-ion, ric donne directement la valence de l'ion qui prend naissuuce, vuy. p. 1G8.
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gré supérieur de réduction) et la flèche supérieure correspond à une réaction d'oxydation, l'inférieure à vae réaction de réduction.
Comme on Ta déjà indiqué on peut admettre que la chute de potentiel à Télectrode dépend, non seulement pour les éléments du type Daniell mais en général, des corps qui se forment comme de ceux qui disparaissent et cela de la manière indiquée par la formule logarithmique de Nernst.
Si on suppose que tous les corps interviennent à la température ordinaire à la concentration 1 (ordinairement en molécule-gramme ou en ion-gramme par litre) et si on désigne par eo cette valeur de la différence de potentiel £ siectrode-électrolyte la formule suivante (en supposant notre hypothèse exacte) nous fournira immédiatement la chute de potentiel à une électrode pour une concentration (c) quelconque :
RT CV.C
s Klecin)df-«*Iortrolyte - ■ ^o ~t~ î? i
«eF Q«.Q?.
Au numérateur nous avons le degré d'oxvdation le plus élevé, au dénominateur le degré le moins élevé. Le premier se transforme en le second en abandonnant de Télectricité positive ou en perdant de l'électricité négative. Au point de vue du signe de e ou de So il faut se rappeler ce que nous avons vu p. 242. 11 convient aussi de désigner la valeur e© comme « Potentiel électrolytique » PE-PourTélectrode ferri-fcrreuse nous aurions ainsi
Fe '*
s Elpctrode-é.'ectrolyto =£o~rRTln
Fc
où Fe" ctFc" représentent les concentrations ou les pressions osmotiques des ions Ferreux et Ferriques. Cette expression est tout à fait analogue à celle des électrodes métalliques.
Appliquée à une électrode hydrogène ou chlore elle prend la forme suivante :
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, RT H 2 , , RT , Cl»
e EI«(r<>d«-éleetrol}t« — e o "(- gpr Ju ^
Pour une électrode à oxjg^ène nous avons deux expressions suivant que nous considérons la réaction (1),
ou 2) 0* + 2H*0 + 4F {—)Z^ 40Hi
Pour(l) nous avons :
6o représente ici la P. E c'est-à-dire la chute de potentiel qui se produit quand de l'oxvg-ènc à la pression atmosphérique est en contact avec une solution contenant par litre un ion gramme 0'. Pour (2) la formule est la suivante :
* Elcctrode-électrolyte — ^ o"p -TJ^ In
La valeur de s^'V est fixée par ce fait que l'oxygène à la pression atmosphérique est en contact avec une solution normale en ions OH'. Plus exactement on devrait avoir aussi dans le logarithme en numérateur (H^O)- puisque Teau prend part à la réaction. Mais comme sa concentration n'est guère
(1) La relation 20H'.^^ H'0-|-0" subsiste ; la concentration des OH' peut toujours s'obtenir expérimentalement ; il n'en est pasdetoômc pour celle des 0" mais elle est sûrement très petite. De la considération des étals d'équilibre découle si nous opérons avec les ions OH' ou 0".
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influencée par la réaction, on peut négliger ordinairement son action même dans la détermination de la valeur de e"'o si exceptionnellement dans ce cas on égale à 1 la concentration de Tcau.
Une action de Tair de celte nature n'est au reste pas rare ; par exemple à une électrode au permanganate on a la réaction suivante :
MnO^' + 8H- + 5F (— ) i:;:^: Mn ' + 4H20
et la formule complète serait: .
_ , RT MnO^.H8
e Eleclrode-élpclrùlylo — ^o + gp ''^ Mn" ^H*0^*
La détermination des potentiels électrolytiques (P.E) serait aussi importante pour les réducteurs et les oxvdants que pour les métaux ; cependant on a encore peu travaillé dans cette direction.Voici quelques valeurs qui ontélé déterminées d'une manière précise :
1*.E d'une Eloclrode ferrî ferreuse :£<. Eiecirodc-SuiMii.>o = + 0,99
— — Gupricuivreuse: — — r=:-|-0,i3
— ■ — Ferri-ferrocyanure (de K). — = + 0,713
Les mesures de Petcrs (i), Schaum (2) et récemment de Fredenhagen (3) ont montré que la formule précédente représente bien la variation de force électromotrice d'après les variations des concentrations correspondantes et ont donné des résultats qui concordent bien avecla théorie.
H est à peine nécessaire de rappeler que par combinaison de deux chutes particulières de potentiel on obtient une pile
(1) Zoitsohr. f. physik. Clieii)., 26, p. 193, 1898.
(2) Sitzbrr. d. G. zur Beforderung d. Naturw. Marburg, n°7, 1898.
(3) Zcitsclir. 1". anorg. Ghem., 29, p. 396, 1902.
PLI iimipfj
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dont la f. e: m. est (au moins presque exclusivement) égale à la somme des valeurs de chacune. Ceci a été démontré déjà par Bancroff ^l).
Il est regrettable que ses déterminations se rapportent à des concentrations en ions indéterminées ; cependant nous donnerons ici les valeurs de ces chutes de potentiel (eeélectrodeélecirolyie) qui sont d'un grand intérêt et peuvent servir à mesurer la € Force » réductrice ou oxydante des corps étendus.
Une électrode platine platiné entouré des liquides correspondants donne les valeurs suivantes, rapportées à Télectrode aucalomel :
e eHg-IJgCI dans KCI n. = -|-0,56
SnCl* + KOH — 0.301 Hydroxylamine .... 0,636
Na'S - 0,091 SO^NaH. . 0,663
Hydroxylamine, SOW 0,718
KOH — 0,056 FeSO* + SO*H» 0.794
Acétate chromeux Oxalate (FeK*) ..... 0,846
KOH 0.490 AzO^H
SnCl* HCl ..... . 0,496 C10*H 1,267
Arsënile de K . . . . 0,506 B^^KOH 1.315
PO*NaH« 0.516 Cr«0'H« 1,397
CuCP 0,560 CIO'H. 1,416
SWNa* 0,576 Br«.KBr 1.425
SO'Na* 0,583 lO'K 1,489
FO'iNa*H 0,593 MnO-.KCl 1,628
FeCy*K* 0,595 Cl^CKl 1,666
SO*Fe neutre 0,633 MnO*K 1,763
La plupart des solutions contenaient environ 1/5 Mol. par litre. Les considérations précédentes nous permettent de dé-
(1) Zeitschr. f. physik Chem. 14, p. 226, 228, 1894. Le Blanc. — Élcctrochimio.
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finir d'une manière précise au point de vue électrique les phénomènes dits d'oxydation ou de réduction. On peut dire qu'un corps est oxydé quand il augmente sa chargée positive ou diminue sa charg-enég-ative, et qu'il est réduit quand il augmente sa charge nég'ative, ou diminue sa charg-e positive. D'après cette définition dans tout élément galvanique il doit y avoir à l'une des électrodes une oxydation et à l'autre une réduction. La précipitation d'un métal par un autre, le phénomène de substitution doit être dans ce sens considéré comme un phénomène d'oxydation et de réduction. Les métaux ne peuvent agir que comme réducteurs puisqu'ils ne peuvent fournirquedes ions positifset par suite entrafneiitla formation d*ions négatifs ou la disparition d'autres ions positifs; ils sont' eux-mêmes par là oxydés.
Tous les éléments qui ne forment que des ions négatifs représentent au contraire des moyens d'oxydation Les solutions peuvent aussi bien être réductrices que oxydantes car elles contiennent à la fois des ions positifs et des ions négatifs et par suite peuvent céder de l'électricité soit positive, soit négative. En plongeant du zinc dans une solution de Bromure de cadmium il y a précipitation de cadmium et la solution agit comme oxydant ; en y faisant passer du chlore il se précipite du Brome et la solution ag-it comme réducteur.
On peut de la môme manière voir si les corps cités dans le tableau précédent doivent être, quand ils entrent en réaction, envisagés comme réducteurs ou oxydants. Ce qui précède fait concevoir aussi la possibilité pour un corps dissous d'agir comme oxydant ou comme réducteur suivant les circonstances. Ce fait peut aussi avoir lieu s'il n'entre qu'un ion en réaction ; l'ion fer trivalent peut passer à l'état d'ion trivalent ou à l'état de métal ; il peut donc agir comme oxydant ou réducteur. Luther (i) a montré que, comme la variation
(i) Zoitschr. f. physik Ghein. 34, p. 488, 1900; 36, p. 38:;, 1901.
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d'énergcie libre dans les processus réversibles est indépendante de la voie suivie et ne dépend que de Tétat final et de Tétai initial, le travail nécessaire pour transformer directement le délivré d'oxydation le plus bas en le degré le plus élevé est ég'al à la somme des travaux nécessaires pour passer d'abord du degré d'oxvdation le plus bas au degré intermédiaire, et de celui-ci au degré le plus élevé. Comme le travail d'oxydation réversible est mesuré par l'énergie électrique fournie on a la relation :
(a-|-6)F6=:aFe, + 6F6„
où a et b représentent le nombre de F introduit successivement e la f . e. m. nécessaire pour passer du degré inférieur d'oxydation au degré le plus élevé, e^ celle nécessaire pour passer du degré inférieur au degré intermédiaire, et £« celle nécessaire pour le passage de ce degré d'oxydation au degré le plus élevé. On en déduit :
_ a€i -f- bst ""^ a + b
pour le fer qui peut fournir des ions bi et trivalents,
et pour le cuivre qui forme des ions monO et bivalents
Cette relation exprime que la f. e. m. nécessaire pour le
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paâsagpe direct du deg^ré inférieur d'oxydation au deg^ le plus élevé est toujours entre la f. e. m. de passa^isj-e du degré inférieur au deg^ré moyen et celle de passa|o^e de célui-ci au de^ré le plus élevé. La relation e== si -|- cj à laquelle à priori on pourrait s'attendre n'est donc pas exacte.
Quand à Tordre dans lequel doivent se trouver les trois f. e. m. nous n'en pouvons rien savoir à l'avance; il dépend de la oàture des corps et aussi des concentrations. Si nous éliminons celte cause de variation en employant tous les corps à la concentration I, deux cas typiques pourront se présenter.
I. Le fer nous donne un exemple du premier. Coanaissant deux valeur^ nous pouvons évidemment calculer la troisième. On a trouvé ainsi pour
^^ ^ "~ ^* ^EIcctrode-E!L.clrulTte p^ — -f" ^* '^
il en résulte e = Scf,_p,... = + 0%23,
et l'ordre de succession est par «uite : Si, e, £«, la réaction correspondant à s, est la plus réductrice, celle correspondant à 4 la plus oxydante. Constituons maintenant la pile suivante :
Fe ■ Fer — Fe" — —^.—Platine (1)
Fe ^ ^
(nous ferons abstraction des ions nég-atifs), l'électrode Fe est négative le Platine positif et pour le fonctionnement de l'élément le fer et Fe "* diminuent pendant que Fe" augmente. Il se produit par suite dans Télément, ce qui a lieu par le mélange direct dc3 trois corps à concentration égale : formation du degré d'oxydation intermédiaire aux dépens des deux autres.
2Fe -f-Feri^Fe*
wmtL .
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Outre là pile (1) nous pouvons encore en former deux autres par combinaison de trois chutes de potentiel
Fer — Fe**--Fe*; — Fer (2)
Fe" Fer— Fe" — -=r-r. — Platine (3)
Dans ces piles c'est également le terme moyen d'oxydation qui se forme par le fonctionnement aux dépens des .deux autres.
Il existe des relations intéressantes entre ces trois piles.
Connaissant les potentiels particuliers,' calculons leurs f.e.m. : nous obtenons pour(l) = i,07^, pour(2) = 0\36, pour (3)==0%7i. Calculons enfin combien de F npus devons envoyer dans chaque élément pour mettre 56^' de fer métallique en solution : nous obtenons pour (1) 2 F, pour (2) 6 F, pour (3) 3 F.
Nous pouvons par suite obtenir la quantité d'énergie disponible dans la réaction 2Fe'" -{- Fe = 3Fe"' sous trois formes suivant le dispositif que nous choisirons :
Dans (1) nous avons 1,07 voItX 2F,
Bien entendu, dans tous les cas, le produit est le même, 2,14X96580 joules.
Nous avons ici évidemment une transformation rigoureusement électrique d'énergie qui se dislingue par ce fait que des rapports de transformation exprimables complètement en chiffres apparaissent seuls.
II. Le deuxième cas typique est celui du cuivre. A Tinverse du fer le terme moyen d'oxydation se décompose spontanément dans les deux autres :
2Gu*=Cu + Cu*.
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Dans Télément cuivreux non réalisé d'ailleurs à cause de rinstabilité des ions cuivreux
Cuivre — Cu* — -=— : Platine
Cu
il disparaîtrait par le fonctionnement des ions cuivreux et il se formerait des ions cuivriques ; le platine serait nég^atif et le cuivre positif.
L'ordre des f. e. m. doit par suite être inverse de celui que nous avons vu pour le fer, cVsl-à-dire : £2, e, £t ; la réaction correspondant à et sera la plus réductrice, celle correspondant à Si la plus oxydante.
La caractérisque de tous les cas semblables à celui du cuivre c'est que le terme d'oxydation moyen (Cu) est un oxydant plus puissant que le terme d'oxydation le plus élevé (Cu") et, d'autre part, un réducteur plus puissant que le terme d'oxydation le plus bas ; toutes choses éji^ales d'ailleurs à concentration croissante, il y a augmentation d'activité pour le terme moyen considéré soit comme réducteur soit comme oxydant.
On obtient ainsi, ce qui paraît paradoxal, par oxydation du cuivre métallique un réducteur plus puissant (Cu*)etpar réduction de Cu" un oxydant plus puissant ; en d'autres termes l'augmentation de charge positive n'augmente pas nécessairement la puissance oxydante d'un corps, pas plus que la diminution de charge positive ne diminue sa puissance réductrice.
Imaginons -nous finalement une électrode de fer (pour le cuivre il en serait de même) en contact avec une solution qui contient des ions Fc" et Fc"' à des concentrations telles que s -=£, on dira qu'il y a équilibre à cette électrode. De la formule de Luther résulte immédiatement que et = e = ei; les trois potentiels particuliers deviennent égaux à l'état d'équilibre.
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Nous dirons k cette occasion un mot sur la condition tout d'abord nécessaire pour obtenir un courant électrique (1). Nous avons vu, que dans tout élément /galvanique il y a un phénomène d*oxjdation et un phénomène de réduction, c'est-à-dire, qu'à une des électrodes naissent des ions pendant qu'il en disparaît à Tautre. Ces deux phénomènes doivent toujours avoir lieu en des points naturellement séparés; s*ils se produisent au même endroit on n'obtient aucun courant. Quand nous plaçons du zinc dans une solution de cuivre, les phénomènes d'oxvdalion et de réduction ont lieu au zinc en môme temps; les quantités d'électricité peuvent se neutraliser immédiatement et ainsi se trouve exclue la possibilité de réaliser cette égalisation en d'autres points c'est-àdire d'obtenir un courant électrique. D'une manière par suite tout à fait générale la réaction chimique de deux corps l'un sur l'autre ne pourra s'utiliser au point de vue électrique que si d'abord il y a dans la réaction des quantités d'électricité qui apparaissent ou disparaissent et ensuite si les deux corps peuvent subir leurs transformations tout en étant matériellement séparés.
Plaçons un fil de platine dans une solution de sulfate de zinc où plonge un peu de zinc, nous n'obtenons par la réunion de ce zinc et du platine au moyen d'un fil métallique, qu'un ocurant très faible.
Si nous voulons rendre la dissolution ou l'ionisation du zinc plus rapide et obtenir par suite un courant plus fort nous le pourrons par l'introduction d'un peu d'une solution dont l'un des composants a une tendance plus faible à l'ionisation que le zinc; c'est par exemple le cas d'une solution acide ou d'une solution d'un sel de cuivre. Bien entendu l'adjonction directe de cette dissolution au zinc ne produirait aucun résultat.
(1) OstwaW. Ghemische Fernewirkung. Zeitschr. f. physik Chern., 9, p. 540, 1892.
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On a souvent employé poar réaliser des éléments galvâmques à grande puissance des oxydants beaucoup plus forts sans être à même d'expliquer clairement les phénomènes qui se passaient. L'élément à Tacide chromique par exemple est très usité ; il comporte Zn — Ac. chromique ou Bichromate de sdude-f-SO*H^' — Charbon. La réaction essentielle est constituée par la formation d*ionszinc au pôle positif; au charbon il n'ya pas mise en liberté d'hydrogène gazeux mais transformation d'ions chromiquesà charge positive élevée en ions à charge moindre, et les charges positives libérées apparaissent par suite à l'électrode.
Comme le zinc a une grande tendance à former des ions zinc et qu'aussi les ions chromiques à valence élevée tendent fortement à passer à une valence inférieure on obtient pour l'élément une force électro motrice élevée puisqu'elle est égale à la somme des deux chutes de potentiels particulières. De plus il est évident que la force électromotrice doit diminuer avec le temps par suite de l'augmentation des ions zinc, de la concentration décroissante des ions chromiques à valence élevée, et de l'augmentation continue des ions correspondants à valence plus faible, toutes circonstances qui tendent à diminuer la force électro motrice.
L'oxydation énergique du zinc ainsi qu'on sait et la force électromotrice élevée de l'élément seront atteintes par Tadjonction de l'oxydant non au zinc mais au charbon.
Nous pouvonsde la môme manière dissoudre aussi les métaux nobles c'est-à-dire les faire passer à l'état d'ions. Une pile Platine — Solution deNaCl. — Or ne nous donne aucun courant et celui-ci prend naissance quand nous ajoutons au platine un peu d'eau de chlore, ce qui provoque la dissolution de l'or. La tendance élevée du chlore à l'ionisation l'emporte et vainc la répugnance de l'or à passer à l'état d'ions. L'addition de chlore à l'orne nous fournirait aucun courant (Le platine n'est pas attaqué) et l'or ne subirait qu'une très lente oxydation.
On peut mettre en évidence l'énergie libérable dans d'au-
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trcs réactions pdr exemple dans les phénomènes de dissolution en les couplant avec de3 réactions d'oxydation ou de réduction (i). C'est ainsi que l'élément
pT
Sol u lion «aturée
avec excès de sel
Pt.Pt
Eau pure
fournit un courant qui va de la solution saturée à l'eau pure en passant par l'électrode oxygène. En résumé la réaction finale de l'élément est la saturation de l'eau pure par le sel solide. Comme cette réaction peut être réversible l'énerg-io électrique nous fournit immédiatement la quantité de travail disponible dans la réaction. Nous avons d'ailleurs déjà considéré ces phénomènes, mais à un autre point de vue dans le chapitre sur les piles doubles déconcentration (p. 201).
Potentiel de formation aux électrodes. — Dégagement libre de V oxygène et de F hydrogène. — Réactions pendant le débit d'un courant (2). — Nous ne devons pas oublier qu'à une électrode quelconque en présence des ions correspondants et siège d'une chute de potentiel e, nous avons dans l'eau des ions H', OH' ou 0'. Une telle électrode pour qu'il y ait équilibre devra être chargée d'hydrogène et d'oxygène de telle manière que les différences de potentiel Hydrogène-ions, Hydrogène, Oxygène-ions, Oxygène deviennent égales à s. (Voyez la remarque p. 252, et la discussion p. 173). Ce phénomène est particulièrement important pour les électrodes platinées dont le pouvoir dissolvant pour les gaz est élevé et pour lesquelles par suite on peut parvenir rapidement aux états qui correspondent à l'é-
(1) Ostwald Luther, Hand-und Hilfsbuch, p. 388.
(2) Voyez Nernst, Theorelische Chemie. 3» édition, p. 673 et Fredenhagen^ Zeitschr. f. anorgan. Chemie, 29, p. 396, 1902.
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qnîlilire. Pour une électrode platinée ferri -ferreuse nous pourrons appliquer les relatîoiu :
2Fe +2H :;:^2Fc- +HÎ
et 2Fe-+^' 7-*"2Fe"-f 0'
Si les ions fer dî-et trivalents ont une concentration N" on a. 6éi«ctrod6-éiectroiyu =+0,99 ce qui permet pour une concentration déterminée en ions 0' et H' de calculer les concentrations de Toxyg-ène et de Thydrogène dans l'électrode. A concentration constante des ions fer ces concentrations doivent varier naturellement si on fait varier les concentrations des ions H' ou 0' et comme on peut le voir facilement la variation doit être telle qu'à une charg'e élevée en oxygène corresponde une charge faible en hydrogène et inversement. Il est bien évident que pour des concentrations trop élevées les gaz ne restent pas dans Télectrode mais se dégagent. Admettons que ceci ait lieu quand Toxygène ou l'hydrogène ont la pression d'une atmosphère nous pourrons dire que tout oxydant pour lequel on a
Êr ékclrode-éloclr.lylo^ 1^,42 OU 6h> 1^',14
dégagera l'oxygène d'une solution N d'ions H' jusqu'à ce que par la variation des concentrations intervenantes sa chute de potentiel soit devenue 1^,42 ou i ^",14. En effet l'oxygène a la pression d'une atmosphère dans une solution normale en ions H' à la valeur 1,42 ou 1,14, D'un autre côté un réducteur dont la différence de potentiel 6c éi«rirodiuéi«:iroiyi« est <0,277 ou ce qui revient au môme 0*',0 dégagera l'H d'une solution N. en ions H'. Ceci nous montre que les oxydants et les réducteurs on solution aqueuse ne sont stables et accessibles aux mesures que dans des limites restreintes en dehors desquelles ou ne peut arriver qu'à des états de transitions auxquels nos formules no peuvent s'appliquer. C'est le cas par
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exemple des solutions dcspersulfates qui se transforment en sulfates avec dég-a^ement d'oxyg'ène et n'atteignent que pour une très faible concentration le bas potentiel nécessaire à leur stabilité relative. Nous ne pouvons parler qae d'une stabilité relative car tous les oxydants et tous les réducteurs se transforment avec les ions H' et 0' ou les charges gazeuses correspondantes de telle manière que leur chute de potentiel tend vers la valeur que Toxygène de Tair possède vis-à-vis de la solution parce qu'il est présent en quantité inépuisable et qu'il a par suite une concentration invariable. Notre précédente électrode de fer ne sera par suite en équilibre stable à l'air que si elle est dans une solution dont la concentration des ions 0'- (ou OH') est telle que l'électrode oxygène de l'air possède par rapport à elle le potentiel 0*',99.'On suppose en outre ici que la concentration de l'hydrogène dans l'électrode demeure invariable. Gomme rigoureusement parlant celle condition ne serait remplie que si l'hydrogène existait dans l'atmosphère à la pression correspontlante, ce qui n'est sûrement pas le cas, nous arrivons à cette conclusion que nous ne sommes jamais en présence d'un état d'équilibre absolu. Cependant en pratique, comme la diffusion du gaz de l'électrode dans Tair environnant ne s'effectue que très lentement, aussi longtemps que sa pression ne dépasse pas trop une atmosphère, nous pouvons dans ces limites compter sur un état stable.
Ces considérations nous amènent à un résultat important. Les réducteurs pour lesquels e est <0^,0 ne seront plus stables en solution normale d'ions H* mais le seront encore dans une solution moins concentrée par exemple dans une solution contenant des ions OH'. En effet plus la concentration des ions H* est faible plus est élevée la chute de potentiel (comptée négativement) de l'hydrogène à la pression atmosphérique vis-à-vis de la solution, et plus est élevée aussi la valeur que peut atteindre la différence de potentiel du réducteur sans dég-ag-er d'hydrogène. Un grand nombre de métaux ordinaires
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par exemple le fer en fournissent un exemple. Le fer en solution neutre et normale d'ions Fe " x^ontenant par suite peu d*ionsH' ne dégagée pasd'hjdroKipène, ce qui a lieu aussitôt que par acidification la concentration des ions H' aug-mcnte. De même pour un oxydant, c'est-à-dire pour un corps à potentiel positif élevé: dans les solutions acides ils sont plus stables que dans les solutions alcalines dans lesquelles ils dég^ag-cnt bien plus rapidement de l'oxygène. Nous avons jusqu'à présent admis que les chutes de potentiels des oxydants et des réducteurs comme la solution ferri -ferreuse aux transformations desquels les ions H' ou OH' ne prennent pas part doivent être indépendantes de la concentration de ces ions, et doivent si leurs concentrations personnelles en ions restent les mômes, conserver les mômes valeurs en solution acide et en solution alcaline. L'expérience (entre de certaines limites) a justifié celte conclusion. La grandeur de la charge en hydrogène ou oxygène varie naturellement, comme nous l'avons établi précédemment, et correspond à la variation des concentrations en ions H* ou OH'. Nous pouvons donc si nous le voulons considérer comme piles déconcentrations à hydrogène ou oxygène tous les éléments galvaniques et en particulier ceux à électrodes platinées. En fait on ne peut pas toujours savoir avec certitude comment le courant s'établit; il est vraisemblable que ceci a lieu d'une manière différente suivant les cas Pour une électrode ferri-ferreuse on peut comme nous l'avons fait jusqu'ici admettre que le passage direct des ions Fe" en ions Fe"' fournit le courant, mais il n'est pas impossible que le courant en toutou partie résulte de la réaction des ionç Fe" sur les OH' (ou 0') d'après l'équation de la p. 265; l'électrode se trouve par suite charj^^ée d'oxygône qui, en formant des ions, fournit le courant. Pour les oxydants organiques comme la quinone, pour laquelle il n'y a pas d'ionisation mesurable, cette dernière manière de voir est vraisemblable.
De môme aux circonstances près pour la transformation à
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une électrode d'un réducteur en un oxydant, par exemple de Fe" enFe"; Thjdro^ène qui chargée alors Télectrode agit alors au point de vue force électromotrice.
Nous pouvons admettre avec une certitude suffisante que pour ce qui est des électrodes métalliques, cette voie détournée n'est pas suivie et que le passag*e direct du métal à Tétat d'ions fournit le courant.
Force électromotrice et équilibre chimique. —
Nous avons nommé « Potentiel électroljtique » d'une réaction (p, 253), en attribuant arbitrairement une certaine valeur à l'électrode au calomel, la chute de potentiel mesurée à une iîlcctrode où s'effectue une réaction susceptible de fournir une f. e. m. avec cette condition que les concentrations agissantes sont égales à 1.
Nous n'avons pu jusqu'à présent déterminer les valeurs absolues de ces potentiels électroljtiques. Nous allons voir si ces valeurs sont calculables au moyen des données purement chimiques.
Pour calculer P. E il nous faut connaître le travail maximum qu'on peut obtenir quand on fait passer les corps qui, à la concentration 1, prennent part à la réaction, du premier membre de Téquation dans le second ; ce passage doit avoir lieu isothermiquementjà concentration constante et être réversible sinon électriquement du moins au point de vue thermique. Imaginons que la transformation s'effectue électriquement le travail disponible est neFe, et comme d'après le deuxième principe toute autre quantité de travail doit lui être égale, nous avons :
_ A neF
A est calculable pour les gaz et les corps en solution étendue. Imaginons notre système
aX + ]3B + UeF (+) Z^ $D + sE...
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en équilibre, c'est-à-dire que les concentrations dans les deux membres sont changées de telle manière que le passage de droite à gauclie ou inversement n'exige aucun travail ; soient
C^, Cb , Cp, Cj ces concentrations et a, /3 , S, e.., le
nombre des molécules réagissantes (voyez p. 253), on a, d'après la loi de l'action des masses
G* Cp ...
/^ ' =^' (^' ®^^ ^* constante de l'équilibre).
Pour obtenir A, nous pouvons employer les lois des gaz qui sont applicables aux solutions (v. p. 151) et calculer le travail nécessaire (ou disponible) pour faire passer les corps existants dans l'un des membres de l'équation de la concentration 1 aux concentrations C^, C^ ; nous amenons ensuite ce système en équilibre sans travail à l'état correspondant au second membre aux concentrations C^, C,... et finalement nous calculons le travail qui est nécessaire pour faire passer le système à la concentration 1. Le travail produit total (T est toujours la température ambiante) cstlc travail cherché A. En faisant le calcul on a,
A = RTln.K' et P.E (absolu) = î^ In K'
Depuis ce que nous avons vu p. 253 nous pouvons écrire d'une manière générale
e (absolu) = — r, (In .,. ^ — \- In --; — )
HT/, ^^,, GVCv.A
où C^, Cb Cd, Gjj représentent les concentrations quelconques des corps correspondants.
La constante d'équilibre K' pour une réaction particulière
fw^
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qui se produit à une électrode n*est expérimentalement pas détcrmînable puisque une réaction chimique résulte toujours de la superposition de deux réactions, Tune de réduction, l'autre d'oxydation et jamais d'une seule. Nous ne pouvons par suite dans une recherche quelconque par voie chimique déterminer que la constante d'équilibre correspondant aux deux réactions simultanées qui ont lieu aux deux électrodes. Nous ne pouvons donc malheureusement pas, par la détermination d'une constante d'équilibre, connaître la chute de potentiel particulière correspondant à une électrode; mais nous pouvons par ce moyen, connaissant les concentrations des corps qui se transforment aux électrodes, calculer la f. e. m. d'une pile qui elle correspond bien à la somme de deux différences de potentiel particulières (abstraction faite évidemment d'une différence de potentiel éventuelle entre les liquides). Nous avons simplement
:=: — - ( In K + ln rr^—r. \
K est la constante d'équilibre des réactions simultanées de l'élément, x la f. e. m. totale de la pile et sous le signe logarithme In nous avons les produits des concentrations des corps qui se transforment aux deux électrodes.
Nous rappellerons ici que la formule dcHelmholtz (p. 150) fournit un deuxième moyen de calculer la f. e. m. d'un élément quelconque à partir des chaleurs de formation Q et des
coefficients de température j~ •
L'équation précédente établie en 1880 par van't Hoff a été récemment soumise à la vérification expérimentale par Knûpfer (i)à l'instigation de Bredig. Nous nous y arrêterons quelque peu.
(1) Voyez Nernst, Theoretischc Chemic, II* édition, p. 59^, 1898.
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On a étudié la transEonnalion chimique double réversible. TlGlgolide + KSC Azdissous ^^ TlLGAzwUde + KCldissoDs-
Comme la quantité du corps solide ne joue aucun rôle et que sa concentration peut être considérée comme constante, nous ne nous inquiéterons que des corps présents en solution. En supposant une dissociation totale la dilution étant suffisante nous avons eu solution K', SCAz', Tl', Cl'. Si la réaction tend vers la g^auche Tl' et Cl' disparaissent en quantités é^ç'ales et il apparaît en quantités ég'ales aussi Tl* et SCAz'. Les K' ne prennent aucune part à la réaction ; la condition d'équilibre par suite est :
Cfi- . Cq. Cçr 1^
Nous ferons remarquer que Ct,..Cc,. = s n'est pas autre cliosc que le produit de solubilité d'une solution de chlorure de thallium saturée et Ch..C8ca.' = S', celui d'une solution saturée de sulfocyanate de thallium ; si bien que la constante d'équilibre est éjBfale dans ce cas au rapport des deux produits de solubilité et pourrait être calculée par eux. En fait la constante d'équilibre a été déterminée en agitant une solution de KCl avec du sulfocyanure de thallium solide et une solution de (^AzK avec un excès de chlorure de thallium ; de la concentration en Cr et SCAz' des solutions obtenues on a déduit la valeur 0,85 à 39«,9, 1,24 à 20«, 1,74 à 0«,8 pour la constante d'équilibre de la réaction précédente.
Connaissant cette valeur de K nous pouvons pour des concentrations quelconques connues en Ci' et SCAz' déterminer la force éleclromotrice de la réaction à39<>,9, 20'',0*,8. Posons
— -— — ^ r= rr, la formule prend la forme :
S(.Az '
RT
T /, .... 1\ RT K — ( InK +ln - 1 r-i — - In —
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Pour pouvoir mesurer expérimentalement cette force électroraotricc nous devons imag'iner un élément tel que la réalisation de cette réaction produise un courant.
L'élément suivant répond à cette condition ;
Amalgame de thallium — TlGl solide — Solution deCAzSK — Amalgame de Thallium — Solution de KCl; G AzSTl solide.
Si par exemple le courant dans cet élément passe de gauche à droite à travers la solution, des ions Tl' et SGAz' apparaissent et des ions Tl' et Gl' disparaissent, il y a simplement changement des concentrations des ions Gl' et SGAz' et la force clectromolrice doit par suite dépendre de leur rapport.
11 y a entre les valeurs de?: calculées au moyen delà constante d'équilibre K et les valeurs mesurées un accord satisfaisant :
MILLBVOLT
TBMPKRATIRR
r, CALCOLB
T. OBSERVÉ
Remarquons de plusqu^on peutconsidérer cette pilecommc une pile déconcentration par rapport aux ions Tl' et calculer sa force électro motrice d'après les règles données pour ces piles.
La formule nous fournit en outre une relation intéressante.
(1^ Zeitschr f. pliysik. Chein., 26, p. 255, 1898 et Zeitschr. f. Elcktrocheiiiie, 4, p. 544, 1898.
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Faisons o =: K, c'est-à-dire employons les concentrations de réquilibrc dans la pile, n :=0 alors puisqu'à Téquilibre chimique doit correspondre Téquilibre électrique et nous pouvons utiliser cette circonstance pour démontrer électriquement que Tétat d'équilibre est atteint.
Cohen (1) a le premier utilisé cette méthode pour la détermination des points de transformation. A la température ordinaire SO* Zn cristallise avec 7H*0, à une température un peu plus élevée avec 6H^0 ; nous préparons la pile de concentration suivante (Elément de transformation) :
•7' ^ Solution SO*Zii suturée avec Solution SO*Zn »«lnrée Vin.»
Ziinc — excès de SO Zn, 7H'0 solide — avec eicès SO'Zn bH»0 solide "~ ^*"^
les solubilitésdes deux hydrates étant différentes nous obtenons un courant par fermeture de l'élément. Pour pouvoir préparer un tel élément il faut que l'hydrate inférieur métastable puisse exister quelque temps au-dessous de la températurc de transformation. (On peut au reste se libérer de cette condition par un artifice.) Au fur et à mesure que la température s'élève (lentement pour que les solutions restent saturées) et s'approche du point de transformation la force électromotrice diminue puis devient nulle, quand ce point est atteint puisqu'en ce point les deux courbes de solubilité se coupent.
D'après ce que nous avons vu précédemment pour les piles de concentration nous pouvons prévoir ces faits.
De ce fait que la différence de potentiel s'annule à la température de transformation ou plus g-énéralement au point d'équilibre de deux systèmes, nous pouvions immédiatement conclure que entre un métal fondu et un métal solide au point de fusion il ne saurait exister une différence de potentiel ; une pile constituée par un éleclrolyte,une électrode fondue et une électrode solide du môme métal ne peut à la température de fusion nous fournir un courant;la chaleur de
(1) Zcilschr. f. phvMk. Chem ,14, p. 53 et 535, 1894.
fusion pas plus que celle de dissolution (voy. p. 222) ne peut être finalement considérée comme la source directe de Ténergie électrique. Les mesures expérimentales ont vérifié cette conclusion (i).
Une pile de la nature précédente à une température difiPérente de celle de fusion pour laquelle Tune ou l'autre phase est en équilibre instable nous fournira un courant parce que les deux phases ne sont plus maintenant en équilibre mais que Tune peut se transformer dansTautre avec mise en liberté d'une certaine quantité d*énerg'ie.
Vitesse de formation des ions^ Influence de la nature de Félectrode, — Nous n'avons pas jusqu'ici considéré la rapidité avec laquelle s'effectue le passag-e à Tétat d'ion ou le passag'e inverse, mais nous l'avons supposé implicitement infiniment grande Dans le fonction^ nemcnt de la pile Daniell par exemple, la f. e. m. ne dépend que de la concentration des solutions, la température étant supposée constante. Nous attribuons au zinc qui fournit les ions des propriétés constantes indépendantes de l'intensité du courant. On peut maintenant se demander s'il n'est pas des cas dans lesquels la vitesse de formation n'est plus aussi grande et prend des valeurs tout à fait différentes suivant les circonstances? Qu'arriveraît-il pour une pile Daniell si soudain la vitesse de formation des ions zinc s'annulait ?
Cela voudrait dire tout simplement que le zinc se comportant maintenant comme un métal noble, l'élément lui-même ne fournirait plus aucun courant et que si, à l'aide d'une autre f. e. m. on envoyait un courant dans la même direction il devrait se dégager de l'oxygène au zinc.
Sd général les phénomènes qui peuvent avoir lieu à une
(1) Lash. Miller, Zeilschr. f. pbysik. Clieui., 10, p. 450, 1892.
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électrode par le passage d'un courant sont nombreux, et c'est celui qui correspond à la plus grande f. e. m. qui se produit; cependant pour cela nous devons supposer aux ions une vitesse de formation infiniment grande, et l'exactitude de cet énoncé disparaît dans le cas de tout phénomène qui ne peut se réaliser assez rapidement.
En fait une électrode de platine dans une solution deKCAz nous fournit le cas cherché. Comme F, Glaser (i)ra montré, le platine se dissout, lentement il est vrai, dans le CAzK avec dégagement d'hydrogène et ne se comporte pas par suite comme un métal noble vis-à-vis de celte solution. Dans un élément : Platine — Cyanure de potassium — Sulfate de cuivre — Cuivre, on devrait, par analogie avec le Daniell» avoir un courant accompagné de la dissolution du platine. Ceci ne se produit cependant pas et si on envoie au moyen d'une autre f. e. m. un courant du platine au cuivre à travers la solution aucune dissolution n'a lieu, il y a séparation de cyanogène ou aussi d'oxygène. Actuellement l'explication probable de ces phénomènes peut, à notre point de vue, être cherchée dans la vitesse d'ionisation du platine qui doit être extrêmement petite.
Les recherches de Hittorf (2) sur le chrome peuvent s'expliquer de la même manière. Suivant les conditions (solvant, température, etc.), le chrome se dissout à l'anode comme di, tri ou hexavalcnt. En solution sulfurique étendue, par ex. à température moyenne le chrome se dissout comme bivalent. A lOO*» dans une solution d'un sulfate alcalin le chrome se dissout à Tanode et donne de l'acide chromique. Dans le premier cas la réaction est spontanée et peut fournir du travail, le chromo joue le rôle d'un métal ordinaire voisin du zinc; dans le second il faut fournir du travail pour effectuer la dis-
(i) Zciischr. f. FJcktrocheinie, 9. p. 11, 1903. [i) Zeitschr. f. pliysik Cliemie, 29, p. 720, 1898.
solution et le chrome se comporte comme un métal noble; nous sommes ici amenés, d'une manière particulièrement nette, à voir que, ainsi qu'on pouvait d'ailleurs le prévoir, ce n'est pas le corps réagissant qui règle la F. c. m. mais bien la réaction qu'il subit et nos calculs ne peuvent nous fournir des résultats exacts qu'autant que la réaction admise est bien celle qui se passe réellement.
Nous pouvons dire que dans le premier cas, la vitesse de formation de l'ion bivalent est très grande, et dans le second si petite que la seconde réaction, la formation d'ions hexava- Icnts se produit.
Nous avons là une réelle transmutation, transformation d'un métal vulgaire en un métal noble, mais dans un sen.s tout différent des conceptions des alchimistes.
Nous ne savons encore rien de plus précis sur les conditions auxquelles est lié ce changement de vitesse réactionncl.
En outre les recherches de Ihle (1) sur l'action catalyliquc de l'acide azoteux et le potentiel de l'acide azotique, constituent un cas typique des phénomènes considérés plus haut. Un élément : Zinc — Sulfate de zinc — Acide azotique — Platine fournit, si l'acide est exempt d'acide azoteux, une f. e. m. de 0,7 environ, et de Thydrogène se dégage au platine. Si on ajoute au platine de faibles quantités d'acide azoteux, le dégagement d'hydrogène cesse et en même temps laf. e. m. s'élève environ à un volt. L'explication est la suivante : l'acide azotique est un oxydant, c'est-à-dire possède la faculté de fournir des ions OH' en se décomposant lui-même en oxyde inférieur d'azote ; cependant celte vitesse de formation des ions OH' est pratiquement nulle dans les circonstances ordinaires, et par suite l'acide ne constitue pas un oxydant; dans l'électrolyse, il se comporte alors comme un acide quelconque et dégage de l'hydrogène au pôle négatif.
(1) Zeitschr. f. physik Ch«iii., 19, p. 577, 1896.
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L*addition dWide azoteux élève notablemeDt la vitesse de formation des ions OH' et ce phénomène correspondant à une f. e. m. plus élevée se produit au lieu de la séparation d'bydroiscène et la f. e. m. s'élève.
Nous ne devons pas nous étonner particulièrement de ces faits car nous savons quel rôle important la vitesse de réaction joue dans les diverses réactions chimiques, et nous connaissons un nombre suffisant de cas dans lesquels cette vitesse peut varier considérablement parles cataljsateurs. L'absence de semblables cas dans les réactions électrochiroiques devrait au contraire nous étonner.
Les observations de Fôrster(l) et Vœg-e (2) sur la réduction du chlorate de potasse appartiennent également aux phénomènes que nous étudions ici. Le premier a trouvé que, à densité du courant élevée, ce sel en solution, alcaline ou neutre n'était pour ainsi dire pas réduit si la cathode était constituée par du platine, du plomb, du nickel ou du zinc; la réduction était au contraire très forte pour une cathode en fer doux et modérée avec le cobalt. Vœg'e trouva également qu'en solution acide la quantité réduite dépendait delà nature de 1 électrode.
Cette influence de la nature de l'électrode a encore été établie dans la réduction de la caféine, du camphre, de l'acétone (3), et fait remarquable suivant la cathode employée, la réduction s'arrête à différents termes pour le même dépolarisant.
L'acide azotique peut aussi d'après Tafel (4) être réduit quantitativement en hydroxylamine avec une cathode mercurielle alors qu'une cathode en cuivre recouvert de cuivre sponi>'ieiix ne fournit que de l'ammoniaque, et une cathode en cuivre poli jusqu'à 15 0/0 d'AzH^O. Nous reviendrons sur
(1) Zeitschr. f Eleklpoch., 4, p. 386, 1897.
(2) Journal of physik. Chemislry, 3. p. 577, 1899.
(3) Tafel el Schmitz. Zeitschr. f. Slektroch., $. p. 281, 1902.
(4) Zeitschr. f. anorg. Ghem., 31, p. 289,1902.
ces' phénomènes d'une importance considérable dans la tcch« •nique, à la fin du chapitre sur rEIcctrolvseet la Polarisation.
Citons encore quelques observations de Luther (1) qui, d'ailleurs, n'apparlieiuient à ce chapitre que d'une manière apparente.
Luther trouva que l'adjonction d'une faible quantité d'un corps soluble susceptible de plusieurs degrés d'oxydation à un réducteur ou un oxydant soumis à la mesure permet d'effectuer plus facilement celle-ci et est sans influence sur la chute de potentiel. La chute de potentiel d'une électrode de platine dans une solution chromique de chrome est très difficile à mesurer par suite vraisemblablement de la lenteur de la réaction
CrO*'-}-8H + 3F(-«) :;:^Cr •• +4H20.
En ajoutant une trace de sel de fer la difficulté disparaît.
Fe*** La concentration ^-rr- s'établit de telle manière que la chute
de potentiel correspondante devienne é|çale à celle correspondant aux degrés d'oxydation du Chrome employés. Comme la vitesse de la réaction
Fe--+F(+):;::^Fe---
est relativement grande, l'électrode de platine est devenue maintenant beaucoup plus impolarisable. Une adjonction de cette nature ne peut bien entendu fournir un courant durable. On peut conclure facilement des exemples qui précèdent et dont on peut d'ailleurs facilement augmenter le nombre que l'action cataljtique de traces peut jouer un rôle considérable dans l'électrochimie. Il est vraisemblable que l'avenir nous
(1) ZeitschP. f. physik Chein. 36, p. 400, 1901.
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réserve de remarquables découvertes dans ce domaine à peine exploré.
Formation d'ions positifs et négatifs. — Quoique nous n'ayons parlé que des corps susceptibles de fournir seu* lement des ions positifs, comme les métaux, ou seulement négatifs comme le chlore, le brome, liode, Toxyiscène, il n'est pas injustifié de se demander si un corps dans certaines circonstances ne peut passer à Tétat d'ions négatifs et dans d'autres à Tétat d*ions positifs. Il existe en effet un certain nombre d'indications en faveur de l'existence de semblables cas. L'électrolyse d'une solution d'acide sélénieux ou sélénique fournit à la cathode du sélénium métallique, ce qui rend vraisemblable l'existence d'ions sélénium chargés positivement. Considérons au contraire une solution d'acide sélenhydrique ou de séléniure de sodium, nous serons amenés à admettre des ions sélénium chargés négativement. Le soufre et le sélénium ont des propriétés semblables, et on ne peut assurer complètement que les halogènes ne peuvent fournir toujours que des ions négatifs. L'indication de ces propriétés intéressantes suffit pour le moment.
ELECTROLTSE ET POLARISATION (1)
Nous parvenons maintenant à des phénomènes qui se produisent, quand on amène un courant électrique dans un électrolyle qui se trouve entre deux électrodes inattaquables comme le platine, Tor, le charbon, etc. Depuis long'temps on sait que le couranlemployé provoque une décom position deTélectrolytc auxél ctrodes, et que sa force électromotricc subit un affaiblissement. Ces deux phénomènes sont évidemment en relation; pour décomposer un électrolyle par exemple HGl en hydrogène et chlore il faut suivant les circonstances une plus ou moins grande quantité de travail, etc/est le courant électrique qui la fournit. Quand unafFaiblisscment de cette nature se produit pour la force électromotrice on dit qu'il y a polarisation. Onest resté longtemps dans l'ignorance de la nature exacte de ce phénomène, et ce sont seulement ces dernières années qui en ont fourni l'explication .
Si, dans lesconditions précédentes, on faitpasser un courant, si on l'interrompt alors et si on réunît les deux électrodes de platine parl'intermédiaire d'un galvanomètre, celui-ci indique un courantdesens inverse du précédent, courant qui diminue rapidement de plus en plus. C'est le a courant de polarisation » et sa force électromotrice porte le nom de « force
(1) Conitulter sur ce chapitre la thèse de M. E. Rothé (Contribution à letude de la polarisation des électrodes) ; Gauthiei^Yillars^ 1904 (N. d. T.).
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éleclromotricc de polarisation ». De la discussion qui va suivre il résultera que cette force repose sur la tendance des ions composants neutres libres à revenir à Tétat d'ions.
Pour un circuit dans lequel soiit présentes une force électromotrice t:, et une pile polarisable, la loi de Ohm prend la forme :
TTj est la force électro motrice inverse de polarisation, R la résistance du circuit et I l'intensité.
Méthodes de détermination de la polarisation (1). — Comme ainsi que nous l'avons mentionné déjà, la force électromotrice de polarisation n'est pas une {grandeur constante, mais changée rapidement de valeur après l'enlèvement de la
Fig. 29.
force électromotrice primaire, il convient de la déterminer pendant sa période d'activité. La fiisç-ure suivante représente un procédé qui peut servir à la mesure (2). i, 2, a. i est un des circuits, 2, e, b, a, 2 l'autre. 1 est une source d'électricité, 2 la pile polarisable. e un électroraètre de compensation, h une force électromotrice connue et variable à volonté, a est un interrupteur à diapason vibrant rapidement! ou mieux un interrupteur double mil par un moteur). Le dispositif est tel
(1) Voyez : Ostwald Luther, physico-cheraische Messungen, p. 390.
(2) Le Blanc. Zbitschr. f. pliysik. Ghem. 5, 469, 1890.
DÉTERMINATION DE LA POLARISATION
que al ternati veinent a ferme le i^^ circuit et ouvre le second , puis ferme le second en ouvrant le premier, etc.
On arrive de cette manière à ce que les deux circuits fonctionnent sans cependant se g^êner l'un l'autre ; on mesure ainsi la force électromotrice de polarisation dans les conditions où Ton serait si le premier circuit était continuellement fermé. Il suffit maintenant de faire varier h jusqu'à ce que Télectromètre ne donne plus de déviation, bestalors la valeur cherchée.
La force électromotrice de polarisation consiste de même que celle de l'élément galvanique en deux différences de potentiel particulier. Celles-ci ont leur sièg'e aux deux électrodes. Pour les mesurer indépendamment Tune de l'autre, on se sert de la méthode de Fuchs, avec le dispositif suivant
fti
Fig. 30.
(fig*. 30) : Un double tubeenU est rempli del'électroljtedont on veut étudier la polarisation, a et 6 sont des électrodes indifférentes réunies avec la source Q qui fournit le courant polarisant. Si on doit mesurer la chute de polcntiel à une électrode 6, on plonge dans l'électroljte e, en c lepelittubeA de verre N adjoint à l'électrode normale (p. 244) et' rempli de solution de KGl (mieux encore ou effectue la réunion de l'électrode accessoire par un capillaire qui évite l'action de la chute de potentiel à Télectrode à mesurer) ; puis on réunit h avec le platine qui plonge dans le mercure de cette électrode normale en intercalant M. On obtient ainsi un élément constitué par deux électrodes et deux électroljtes ; un dispositif
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pour la mesure nous permet de coanattre la force électromotrice de cet élément, et par suite de mesurer la chute de po« tentiel existant entre b et e,sî on connaît la chute de potentiel de rélectrode normale et en tenant s'il y a lieu compte de la différence de potentiel au point de contact des deux liquides.
Nous opérerons de même si nous voulons connaître la différence de potentiel entre a et e.
Par l'emploi d'un courant polarisant dont on fait croître la force éleclromolricc graduellement depuis zéro, on observe que la force du courant de polarisation est tout d'abord très voisine de la première. Quand celle-ci croît, l'écart au|?^mente de plus en plus entre les deux; il y a cependant toujours une faible augmentation du courant de polarisation. En fait le « maximum de polarisation » cherché souvent n'existe pas.
Valeurs de décomposition. Pile à Hydrogène et Oxygène. Décomposition primaire et secondaire de Veau. — Il y a cependant un autre point caractéristique pour les différents électroly tes : un courant durable et une décomposition continue de Télectrolyte n'a lieu que par l'emploi d'une force électromotrice déterminée. Si nous intercalons dans le circuit une force électro motrice plus petite que celleci, une secousse due au courant peut bien être observée au q'alvanomèire, mais celui-ci revient bientôt au repos des perturbations de nature secondaire seront vues bientôt); ces phénomènes ne se produisent plus quand la force électromolnce employée a atteint la valeur indiquée. On se rend le mieux compte des faits en portant dans un système de coordonnées les intensités ou les densités de courant en ordonnées et les forces électromotriccs correspondantes en abscisses. On obtient ainsi des courbes (voyez plus loin, fig". 31) ayant des coudes plus ou moins nets(i).
(1) Il faut ou éviter la chute de potentiel dueà la résistance de l>' cctrolyte ou en tenir compte dans le calcul.
SO*Zn
volt
Br*Zn
SO*iNi
Cl*Ni
(AzO>)»Pb
AzO'Ag
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Ces valeurs caractéristiques ont été déterminées par Le Blanc pour un grand nombre d'électrolytes, la plupart en solution normales, et désignées sous le nom de valeurs de décomposition. Pour les solutions d où se précipitent des métaux ces valeurs se laissent établir avec une grande précision, celle-ci est moins bonne pour les autres sels, pour les bases et les acides. Nous verrons que ces propriétés s'expliquent d'elles-m^^.mes. Pour les solutions d'oùseprécipitentdes métaux les valeurs de décomposition sont les suivantes (1):
(AzO')*Cd = 1,98 volt.
SO^Cd =2.03 — Cl-'Cd = 1.88 —
SO*Co =1,92 — œCo =1,78 —
Les valeurs de décomposition du sulfate et du nitrate d'un même métal sont presque semblables, on le voit pour le cadmium et d'autres recherches Tont montré pour les alcalins. On voit aussi que ces valeurs sont différentes pour les différents métaux.
Les résultats pour les bases et les acides peuvent se résumer en Texistence d'une valeur de décomposition maxima, qu'ils offrent pour la plupart, et qu'aucun corps ne dépa.sserait. Cette limite est environ 1,67 volt. Parmi les acides quelques-uns seulement montrent des valeurs de décomposition plus basses et différentes entre elles.
Acides Acides
SO*H* =: 1,67 volt Ac. pvrolarlriquc ^= 1,57 volt
AzO»H =1,«9 — CCiacb^il =1,51 —
PCHM» =1,70 — MCI =1.31 —
CHn:iCO-H =1,72 — Az'H =1,29 —
CHCI*CO«H = i,m — Ac. oxalique = 0,95 —
Ac. maloniquc = 1,()9 — ilBr = 0.94 —
C10*H = 1,65 — Hi = 0,52 —
Ac. tartrique droit =r 1,62 —
(1) Zeitschr. physili. Chem., 8, p. 299, 1891.
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Bases Bases
NaOH =1.69 volt ^„,.. „/N\ . ^^ ,
KOH =4.67 - (CHVAzHfç) =i.68volt
(CH^/AzOnT-jj =4,74 -
AzH^OH = 4.74
CH«AzH*-r = 4,75
Les sels des alcalis etdes terres alcalines dérivés d'acides fortement dissociés à valeur de décomposition maxima ont à peu près la même valeur de décomposition 2,20 volt. Les valeurs de décomposition sont plus faibles pour les chlorures, bromures et iodures, mais indépendantes de la nature du métal alcalin. Ici se montrent des propriétés additives qui résultent de rindépendance réciproque des chu tes de potentiel à chaque électrode; les diflFércnces entre les valeurs pour les combinaisons halo'ncèncs des alcalis de Thydrog'ëne et des métaux sont à peu près égales; la différence entre les acides BrH et CIH ég^ale celle entre NaBr et NaCl.
Le sel d'un acide peu dissocié, par exemple Tacélate de soude, ou le sel d'une base faiblement dissociée par exemple le sulfate d'ammoniaque ont toujours une plus faible valeur que le sel d'un acide ou d*iuie base fortement dissociée; en supposant qu'il s'agit seulement d'acides on de bases ayant une valeur de décomposition maxima. Les sels halogioés de l'ammonium montrent aussi de plus faibles valeurs de décomposition que les sels alcalins correspondants ; les différences entre les sels correspondants sont au reste égales.
Pour ce qui est de l'influence de la dilution pour les acides et les bases on a trouvé que tous ceux pour lesquels il se dégage de l'hydrogène et de l'oxygène aux électrodes ont une valeur de décomposition indépendante de la dilution. Sont exceptés tous les acides à valeur de décomposition inférieure à la valeur maxima. L'acide chlorhydrique en offre un bon exemple :
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2N HCl -j- a pour valeur de décomposition 4,26 voll.
Il convient de remarquer en outre que quand la valeur maxima de décomposition est atteinte, la solution d'acide chlorhydrique n'est plus décomposée en hydrogène et chlore, mais en hydrogène et oxygène.
Les recherches précédentes ont été faites avec des électrodes de platine. Par l'emploi d autres corps indifférents comme Tor ou le carbone, les valeurs de décomposition particulières varient môme si leurs rapports restent les mômes.
Pour obtenir une connaissance plus complète du phénomène de la polarisation,- Le Blanc (1) détermina tout d'abord dans les solutions d'où se précipitent des métaux, la chute de potentiel isolée que la cathode (où le métal se précipite) indique par la mise en circuit d'une F. e. m. croissante depuis zéro. Le résultat extrêmement simple fut le suivant : la chute de potentiel à la cathode au point de décomposition de la solution est égale à la différence de potentiel du métal libre vis-à-vis
. N de la solution. Une solution de sulfate de cadmium -- p. ex.
sera décomposée à 2^,02, et pour cette valeur l'électrode sur
laquelle se dépose le métal a une différence de potentiel de
0^,16 vis-à-vis de l'électrolyte ; le cadmium métallique plongé
(1) Zeitschr. physik. Chem., 12, p. 333, 1893.
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dans la môme solution indique ég^alemcnt 0^,16. Dans beaucoup de solutions, par exemple dabs AzO^Ag-, rélcclrodc déjà au-dessous de la valeur de décomposition (0^,70) montrait la valeur que donne l'argent pur dans une solution d'azotate d'argent. Ce fait résulte de la grande tendance des ioos argent à se précipitera Tétat de métal électriquement neutre.
Il put ensuite être établi que la matière de Télectrode indifférente est sans influence sur la valeur de la chute de potentiel. L'emploi d'or, de platine, de carbone, ou au moins d'uu métal plus noble que celui contenu dans la solution, est sans aucune action. De là résulte qu'on ne peut attribuer aux électrodes, ainsi qu'on avait coutume de le faire « une attraction .spécifique pour l'électricité ».
Le processus de dissolution et de précipitation d'un métal doit donc être considéré comme complètement réversible.
Nous pouvons nous faire l'idée suivante de ces phénomènes. Quand nous ploni^cons une électrode indiflFércnte dans une .solution métallique une faible quantité d'ions doit passera 1 V'tat métallique et se déposer sur l'électrode. Cette réaction dure jusqu'à ce que la tendance des ions à se déposer soit compen.sée exactement par l'attraction électrostatique : par cotte réaction en ett'et l'électrode se charge positivement, la solution nég-ativement. La quantité précipitée dépendra par suite aussi de la tendance des ions à demeurer dans cet état. Nous avons toujours parlé précédemment de la tendance des métaux à pas.ser à l'état d'ions ; nous parlons maintenant, ce qui nous est évidemment permis, d'une tendance dos ions à rester sous cette forme.
fréquemment on emploiera aussi l'expression d'mtensitê d'adhérence ; elle exprime de nouveau la tendance des ions à conserver les charges électriques. Numériquement ces expressions seront représentées par la f. e. m. nécessaire pour amener l'ion à l'état neutre.
Il doit donc exister à l'électrode une chute de potentiel détorminoo. Sur l'électrode nous avons un métal, dans lasolu-
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lion des ions métalliques. La chute de potentiel n'a aucunement besoin d*étre la même (et cela n'est presque jamais] que celle du métal massif plong'é dans la solution. Le métal déposé sur l'électrode n'a en cflFet pas la concentration du métal massif. Cette conception paraît au premier abord étrange car on est accoutumé à envisager la concentration d'un métal comme invariable. Cela n'est pourtant vrai que dans une certaine limite. Si un métal n'est pas à l'état de couche moléculaire il n'agit plus comme un métal « massif >. Les recherches de Oberbeck (1) établissent ce fait. On dépose au moven de solutions métalliques les métaux correspondants sur une lame de platine; les lames ainsi préparées plongées dans les solutions métalliques correspondantes ont le même potentiel qu'une lame de métal massif pourvu qu'une certaine quantité ait été déposée ; au-dessous de cette quantité le potentiel est moins élevé, ce qui correspond à la concentration plus faible. Si nous nous rappelons que les gaz et les corps dissous ont une pression de dissolution, fonction de leur concentration, il n'y a plus à s'étonner de ce résultat.
Si nous intercalons maintenant une f. e. m. dans le sens où le métal doit se déposer de la solution, nous agissons contre l'attraction électrostatique et plus d'ions pourront se séparer ù l'état métallique. Par suite la concentration du métal solide croît, sa pression de dissolution (P) qui s'oppose à une précipitation ultérieure croît aussi et bientôt cette précipitation ne peut plus progresser. 11 faut alors pour cela intercaler une plus haute différence de potentiel. Le phénomène continue alors jusqu'à ce que la concentration du métal ait atteint son maximum, c'est îi-d ire jusqu'à ce que l'électrode se comporte comme le métal massif.
La précipitation continue du métal peut alors avoir lieu sans élévation ultérieure de la force électromotrice intercalée,
(1) Wied. Ann., 31, 33fi. 1887.
Le Blanc — Klectrocliiinie. tî*
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en supposant bien entendu que la pression osmotiquep des ions métal reste constante. Par l'emploi de courants plus forts celte dernière condition n'est plus remplie, p diminue graduellement et par suite la chute de potentiel s'élève.
Il faut remarquer maintenant que la précipitation des ions positifs à l'une des électrodes est inséparable de cell& d'ions négatifs à l'autre. Pour celle-ci tout ce qui précède s'applique ég"alement. S'il s'y libère de l'oxyg'ène p. ex., la pression du g-az ainsi mis en liberté croît, et quand celle-ci atteint sa plus haute concentration le maximum de sa pression de dissolution opposée à une décomposition ultérieure est atteint ; ceci a lieu quand la solution est saturée. Si la quantité libérée aug'mente encore, le gaz se dég'age dans l'air.
Nous comprenons maintenant pourquoi un électrolvte ne peut être décomposé d'une manière continue que à partir d'une force électromotrice déterminée, c'est-à-dire, quand, pour nous répéter encore une fois, les concentrations des corps neutres précipités aux électrodes ont atteint leur maximum ; nous comprenons, en outre, qu'une électrode sur laquelle un métal s'est déposé, a pour cette € valeur de décomposition )> la môme chute de potentiel que le métal massif. Nous voyons ég^alemcnt aussi, qu'il n'est nul lementnécesvsaire que le maximum de concentration soit atteinten même temps aux deux électrodes; ce point pourra l'être par l'une déjà audessous de la valeur de décomposition de la solution ; c'est le cas par exemple pour une solution de nitrate d'Arg-ent. La valeur de décomposition est à 0^,70 pour une solution normale. La chute de potentiel à l'électrode sur laquelle Targ-ent se sépare est cependant beaucoup au-dessus de ce point étant ég-ale à celle qui existe entre la solution et l'argent massif.
Les faits concernant la polarisation par les ions métallique*^ peuvent être considérés comme éclaircîs. Nous considérerons maintenant les phénomènes dans lesquels des corps gazeux ou dissous sont libérés. Ils sont un peu plus complexes, et ont renilu longtemps difficile la compréhension du phéno-
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mène de polarisation. Nous considérerons pour comprendre plus facilement d*abord la pile : Platine platiné entouré d'Hydrogène. — Eau (avec un électrolyte, par exemple SO*H*), — Platine platiné entouré d'Oxjg-ène. — Ces deux g-azsont k \b pression atmosphérique. Cette pile a (à 17») une force électromotrice d'environ 1^,07 et doit être considérée comme réversible ainsi que Le Blanc (loc. cit.) l'indiqua le premier. Si nous lui opposons une force électromotrice é|i^ale il y a équilibre ; pour une plus faible de Teau se forme au dépens de l'hydrogène et de l'oxygène présents aux électrodes ; pour une plus forte l'eau entre les électrodes est décomposée. Pour cette pile Smale (1) à l'aide de la formule de Helmholtz a calculé le coefficient de température connaissant la chaleur de formation de l'eau à la pression atmosphérique 68400 cal. à 17*, et la force électromotrice mesurée par la pile:
F«-Q=FT ^ ^ dT
FT
al
''''' *^%-0.001il
96540.290 dT
y = — — puisque la formule ne contient que la quantité
de chaleur thermique relative à Téquivalent. On a trouvé en
die moyenne pour — entre 0, et 68^0^,00141 puis Glaser entre
0, et 100^ 0\00143.
Comme Bose (2) l'a montré récemment la force électromotrice de la pile Hydrogène-Oxygène est de 1%14 à 25^ sous la
(1) Zeitschr. f. physik. Chem. 14, p. 577, 1894. Le calcul n'est pas mené toutà fait rigourcuseiuent et par suite une valeur un peu difTêreote de celle qui suit eût été obtenue.
(2) Zeitschr. f. physik. Chcni. 34, p. 701, 1900 ; 38, p. 1. 1901.
pression atmosphérique et les valeurs constamment plus faibles obtenues auparavant étaient dues à ce que la saturation gazeuse des électrodes correspondant à la pression n'était jamais atteinte; ceci n*a pas d'influence sur le calcul précédent, la pile doit en effet, quelle que soit la pression, conserver sa réversibilité.
Mettons maintenant l'hydrogène et l'oxygène sous une pression inférieure à la pression atmosphérique, les valeurs de la force électromotrice de la pile diminueront. Imaginons maintenant la pression des deux gaz devenue presque nulle, la force électromotrice devra se réduire aussi à une valeur extrêmement faible; nous pouvons naturellement dans ce dernier cas décomposer l'eau avec une force électromotrice tout à fait faible. Il suffira seulement d'introduire dans le circuit une force électro motrice un peu supérieure à celle de la pile. Nous voyons clairement que nous pouvons fairevarier de zéro à une certaine valeur l'énergie fournie par la formation de l'eau à partir de Thydrogène et de l'oxygène ou celle à employer pour la décomposer (les deux sont égales au sii^^ne près) en changeant la pression, c'est-à-dire la concentration des gaz existants aux deux piles. Au contraire les chaleurs de formation à pression constante (dans les limites d'application des lois des gaz), sont indépendantes de la pression, preuve décisive qu'il est impossible de calculer immédiatement l'énergie électrique à partir de l'énergie calorifique ; cependant ce calcul devient possible dès que l'on connaît le coefficient de température (variable avec la pression) de la force électromotrice.
Au premier abord ce fait que l'eau peut être déjàdécomposi'e par des quantités minimes d'énergie électrique paraît en désaccord avec le principe de la conservation de l'Energie. Le principe exige que pour faire passer réversiblemenl un système d'un état dans un autre il faut employer toujours la même quantité de travail. Et c'est bien ce qui a lieu en réalité. Si nous voulons transformer réversiblemenl de l'eau
VALEURS DE DECOMPOSITION 293.
en hvdrog'ène et oxygène sous la pression atmosphérique nous le pouvons d'abord en employant seulement deTéner^ie électrique pour cela. Nous prendrons la pile hydrogèneoxjg^ène décrite plus haut dans laquelle les gaz sont à la pression atmosphérique et nous lui opposerons une force électromotrice telle que celle de la pile soit juste dépassée. A ce moment nous décomposons Teau en oxygène et hydrogène à la pression atmosphérique àTaide seulement d'éneri^rie électrique. Mais nous pouvons effectuer la môme transformation par une autre voie. Prenons une pile hydrogène-oxygène dans laquelle les deux gaz sont à la pression 1/10 d'atmosphère. Comme la force électromotrice de cette pile est plus faible, pour transformer l'eau en oxygène et hydrogène à la pression 1/10 d'atmosphère, il nous faudra moins d'énergie électrique que précédemment. Le travail qui correspond à la différence de ces deux quantités d'énergie nous devons exactement le fournir encore pour comprimer les gaz de 1/10 d'atmosphère à une atmosphère, dételle manière que au total si les chemins suivis sont différents, les travaux fournis sont demeurés les mêmes.
Nous avons vu que par l'emploi d'électrodes platinées, la formation et la décomposition de l'eau peuvent avoir lieu réversiblement. Sous la pression atmosphérique déjà avec 1%14 l'eau peut être décomposée. Avec des électrodes de platine polies l'eau ne pouvait être décomposée qu'à 1*,67. Ce chiffre est bien le point de décomposition pour tous les acides et toutes les bases qui fournissent l'hydrogène et l'o.xygène comme produits de di'composition.On s'est longtemps étonné du point de décomposition dans ce dernier cas où n'intervenait cependant pour l'oxygène et l'hydrogène que la pression partielle de l'air. Il paraissait remarquable aussi que le point de décomposition fût dépendant de la nature des électrodes non attaquables employées.
Nous sommes maintenant en état de nous expliquer ces résultats. 11 faut avant tout insister sur ce fait que si nous-
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employons du platine ordinàîre ou de l'or (i)comme électrodes nous n'avons plus ajGFaire à des phénomènes réversibles. Les électrodes sont trop peu dissolvantes pour les gaz libérés. Avec des électrodes platinées nous avons équilibre entre les quantités de g-az dissoutes dans le liquide, dissoutes dans l'électrode et celles entourant l'électrode ; pour l'oxygène il y a peut-être formation d'un corps intermédiaire avec Peau. Si la force électromotrice employée suffit à vaincre celle de la pile, le g-az sera séparé aux électrodes, sa concentration augmentera par suite dans l'eau et dans l'électrode. Bientôt l'encicn état se rétablit, l'électrode cédant son excès de' gaz à l'espace environnant, qui peut être supposé très considérable et ne subir ainsi aucun changement de concentration; en même temps elle empoche une sursaturation du liquide. Le gaz séparé par une décomposition ultérieure atteint toujours le même état d'équilibre et par suite sa séparation peut toujours avoir lieu pour la môme force électro motrice.
Le phénomène est tout autre pour des électrodes de platine non platiné ou d'or. L'électrode n'a plus dans ce cas, pour aii^si dire, de capacité pour le gaz. Il manque là l'intermédiaire qui met en équilibre la concentration du gaz dissous dans le liquide, et celle du gaz qui entoure la partie extérieure de rélectrodc. Ceci admis les phénomènes observés par l'introduction d'une f. e. m. graduellement croissante doivent se manifester exactement comme l'expérience nous Ta montré. Nous commençons avec une faible f. e. m., comme la
(i) Si on emploie du charbon comme électrode sa nature joue un rôle important. Le charbon est toujours assex absorbant pour les gaz. Cotte propriété est appru|uée pour les électrodes positives des élénienls galvaniijues. Dans rélém«nl Leclanché par exemple, il se dégage sur lo charbon de l'hydrogène qui, ^ràce au charbon, se dégage rapidement dans lair et diminue par suile la faculté de polarisation de l'élément. Par un plus long fonctionnement le charbon ne peut plus suffire au dégagement cl l'élément se polarise. Si on lui accorde un peu de repos, l'hydrogène dissous présent <lans le liquide s'élimine, et l'éléiuent reprend sa force électromotrice plus élevée : il se « relève ».
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concentration initiale des gaz oxygène et hydrogène dissous dans l'eau est faible, il ne peut y avoir qu'une décomposition à peine sensible de l'eau. Pour chaque élévation ultérieure de la f. e. m. employée, il n'y aura d'eau décomposée que jusqu'à ce que la concentration du gaz restant dissous aux électrodes (ou celle d'un produit intermédiaire), soit celle qui au moyen d'électrodes platinées fournirait justement cette force électromotrice. On ne pourra arriver à une concentration plus élevée car on pourrait sans cela obtenir un mouvement perpétuel Par suite nous avons aussi observé toujours au galvanomètre un courant de charge qui cesse peu de temps après. La diffusion cause seulement des troubles; elle diminue toujours la concentration en éloignant le gaz de l'électrode, ce qui permet une nouvelle décomposition. Le galvanomètre nous en donne aussi connaissance en ne revenant pas au zéro complètement et en indiquant ainsi un courant minime il est vrai, le « courant résiduel >. Si graduellement, par l'introduction d'une f. e. m. plus forte, la concentration du gaz séparé s'élève de plus en plus, elle devient finalement si grande que le gaz se dégage au fur et à mesure de sa formation en surmontant la résistance qui s'oppose à la formation des bulles ou toute autre résistance de nature inconnue opposée au dégagementdu gaz dans le milieu environnant.
Une fois ce point atteint l'eau peut être décomposée sans autre élévation de concentration du gaz dissous à l'électrode, les bulles peuvent se déo^ager et nous observons le point dit de décomposition, c'est-à*dire le point au-dessus duquel Toau peut, môme sans diffusion, être décomposée d'une façon permanente. Il se manifestera d'autant plus nettement que la diffusion des constituants séparés aura moins lieu du voisinage immédiat de l'électrode dans le reste du liquide; en fait le galvanomètre donne parfois (pour les métaux) un saut réel au point de décomposition.
Nous voyons donc que le point de décomposition est atteint
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quand le dé(ipa<;rcnicnt rég-ulicr du f^az libéré peut avoir Heuj Gela ne veut pas dire cependant que ce dégagcemcnt doive avoir lieu dès le point de décomposition sous forme de bullesvisibles dont l'observation est d'ailleurs rendue hasardeuse par de multiples circonstances, ni que le point de décomposition doive coïncider avec celui où s'observe la première formation de bulles.
Ces propriétés ont été éclaircies particulièrement par les recherches de Goehn et Dinnenberg (1) et de Gaspari (2) qui firent clairement apparaître l'influence considérable qu'exerce la nature de Télectrode sur le moment où le dégagement a lieu. Les deux premiers auteurs déterminèrent les points de décomposition catodiques pour difl^érents métaux notamment dans l'acide sulfuriquc normal et trouvèrent que si on égale à zéro la chute de potentiel à l'électrode réversible platine, on a en volt les valeurs suivantes :
^h EwlroWe- Solution
Pd + 0,26 volt. Ni — 0,14 volL
Pt 4- 0.00 » Cu — 0,19 «
Fe —0,03 » Al —0,27 «
Au — 0,05 » Pb — 0,36 »
Ag — 0,07 » Hg — 0,44 »
Seul le palladium facilite la séparation de l'hydrogène et ceci doit être sûrement attribué à la formation d'un alliage ; pour tous les autres la mise en liberté de l'hydrogène est notablement contrariée, il y a « surtension » et celle-ci paraît être d'autant plus grande que le métal considéré a une tendance moindre à l'occlusion. Si on détermine, comme Gaspari Ta fait, la force électromotrice qu'il faut cmploj-er pour obtenir un dégagement gazeux visible on obtient des valeurs plus élevées dans le même ordre. Les plus élevées
(1) Zeitschr. f. physik. Chem., 38. p. 609, 1901.
(2) Zeitschr. f. physik. Ghcm., 30, p. 89, 4 899.
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correspondent au Zn (0,70) et au Mercure (0,76). Ces nom» bres sont intéressants éj^alement pour la dissolution purement chimique des métaux dans les acides. Du tableau de la page 246 on peut calculer que le zinc tend à déplacer l'hydrog'ène de l'acide sulfurique pour des concentrations normales en ions avec 0^,77. Mais comme l'excès de tension s'é-» lève à 0^,70, le Zinc ne se dissout que très lentement dans un mélange de SO^Zn et SO*H^ normal en ions H' et Zn". Par l'augmentation des ions zinc, c'est-à-dire, par l'adjonction de sulfate de zinc on peut arrêter la dissolution, par concentration de l'acide on peut la rendre plus énergique.
Au zinc commercial correspond un excès de tension plus faible ; de là sa dissolution plus facile. S'il est amalgamé il devient plus difficile à attaquerce qui est relié à une élévation de la valeur delà surtension ; le zinc pur ne subit par Tamaligamation aucun changement essentiel.
De même que l'hydrogène, l'oxygène offre dans sa sépara* tion des surtensions variables avec la nature de l'électrode. Cœhn et Osaka (1) employaient comme éloctrolyte KOH ; comparativement à une électrode normale à hydrogène entouré du même liquide ils mesurèrent le potentiel anodique etobtinrent les valeurs suivantes pour les points de décomposition :
Au ^,75 Cu 4.48
Pt (poli; 1,67 Fe i,47
Pd 1,65 Pt (platine) . . . 4,47
Cd 1,65 Co 4,36
Ag 1,63 Ni (poli) 1,35
Pb 1,53 iNi (spongieux; . 1,28
Nous remarquerons tout d'abord que le point de décomposition indique aussi dans ce cas le point de dégagement
(1) Zeitschr. f. anorgan. Cheiu., 34, p. 86. 1903.
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visible d'oxygène et ensuite que rordre de succession des métaux est tout autre que pour Thydroja^ène. Par suite dans la décomposition industrielle de Teau l'emploi de Ni pour les anodes permettra à production ég^ale une moins grande dépense d*énergie. Dans la régénération électroljtique du chrome (1) on a constaté que l'oxjdMtion sulfurique du sesquioxyde s'accomplissait avec un rendement beaucoup plus faible en employant des anodes de platine qu'en employant toutes choses égales d'ailleurs des anodes de plomb. La sur^ tension correspondant au plomb empêche en grande partie le dégagement inutile de Toxygène et le travail du courant se concentre sur Toxy dation de l'oxyde de chrome.
Le brome et l'iode se séparent réversihlementsur le platinel D'après nos explications précédentes la force électromotrice de la pile hydrogène-oxygène dépend de la concentration des deux gaz, elle est à peu près la même si nous employons comme électrolytes un acide ou une base Cette force électromotrice se compose de la chute de potentiel a l'électrode hydrogène, et de la chute à l'électrode oxygène. Pour une concentration déterminée la première dépend de la concentration des ions hydrogènes, la seconde de celle des ions hydroxyles. Aussi comme d'après la loi de l'action des masses le produit des concentrations des ions H* et OH' est toujours constant quels que soient les autres corps présents dans la solution, il arrive que même quand les valeurs des chutes particulières varient fortement par le changement de l'élcctrolyte, leur somme n'en conserve pas moins la môme valeur (2). Abstraction faite des solutions de sels métalliques qui peuvent être réduites par l'hydrogène et de celles de chlorures, bromures, iodures etc., susceptibles d*une oxydation
(t) Le Blanc, Zeitsrhr. f. Elektrochem.. 7. p. 292, 1900. (2) Pour plus de détail voyez Glaser, Zoitschr. f. Elektrocbem., 4, p. 353, 1898.
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par Toxy^ène libre, seuls les ions de Teau jouent un rôle quand on emploie d*aussî faibles courants que ceux qui servirent à déterminer les valeurs de décomposition ; Ips ions de Télectrolyte dissous ne jouentaucun rôle et sous cette réserve nous pouvons énoncer la proposition suivante : Dans Vélectrolyse a lieu une décompûsition primaire de Veau. Le passag-e du courant s'effectue par tous les ions présents dans le liquide ; cependant aux électrodes a lieu le phénomène qui peut se réaliser le plus facilement, et très souvent celui-ci est justement la séparation d*ions H' et OH'. Dans Télectrolyse du SO*K- par exemple il n'y a aucunement lieu de s'imaginer une précipitation du potassium et du radical SO* pour faire réa|;ifir ensuite ceux-ci sur Teau. Le fait que tout acide ou toute base, pourvu qu'ils n'aient pas un point de décomposition moins élevé, sont décomposés à 4^,07 montre évidemment qu'il s'ag'it ici toujours du môme phénomène. S'il y avait une action secondaire (séparation du radical avec action ultérieure sur Teau), on devrait s'attendre à ce que les points de décomposition ne soient pas les mômes pour tous, mais varient suivant la rapidité de l'action. Pour une concentration déterminée avec des courants plus intenses, la possibilité d'une décomposition primaire de l'eau dépendra évidemment de la vitesse de reformation des ions H' et OH' au dépens de l'eau non dissociée et si celle-ci est assez grande cette décomposition pourra avoir lieu. Nous reviendrons d'ailleurs sur ce point. Nous insisterons encore ici particulièrement sur ce faitquela conception actuelle suivant laquelle les ions amenés par le courant aux électrodes s'y séparent d'abord; les constituants ainsi libérés réagissant ensuite sur l'eau ou d'autres corps, ne paraît pas conforme à la réalité. Dans l'électrolyse d'un électrolyte quelconque ilya plusd*ions précipités à chaque électrode, qu'il n'en arrive par migration (p. 68) ; c'est là une remarque simple qui montre déjà qu'entre le passage du courant et la décomposition aux électrodes il n'existe nullement une relation aussi étroite que celle qui
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leur est attribuée jusqu'ici. Il faut donc qu'il y ait eu de précipitée une partie des ions présents aux électrodes à Torigine, ions qui n'ont pas subi de mijo^-rations.
La conception suivante déjà citée brièvement est évidemment préférable à notre point de vue : Le passag-e du courant et la séparation aux électrodes ne sont pas en relation étroite; tous les ions présents prennent part à la conductibilité, cependant seront toujours précipités d*abord à Télectrode ceux dont la mise en liberté exig-e le moins de travail et il peut se faire que des ions qui n'ont qu'un rôle à peine mesurable dans la conductibilité, aient le rôle principal dans la (lécomposition aux électrodes pourvu qu'ils puissent ensuite être reformés assez vite.
L'exemple suivant conviendra parfaitement pour montrer la simplicité de cette nouvelle conception vis-à-vis de l'ancienne. Nous électrolysons avec un courant pas trop fort entre deux électrodes de platine une solution aqueuse-acide suffisamment concentrée de sels de K, Gd, Ca et Ag* mélang-és. Par le passag-e du courant il arrive à la cathode en même temps des ions K", Gd", H", Ga", Ag"*. Le résultat expérimental est que d'abord seul l'Arg-ent est précipité : puis après quelque temps quand la quantité d'ions Ag- devient insuffisante pour la densité de courant, la précipitation du cuivre commence; ensuite vient le cadmium et finalement l'hydrog-ène. L'expression la plus simple imaginable pour le résultat expérimental n'est-elle pas ici donnée par cette phrase? Viennent d'abord se séparer (réaction primaire) les ions qui cèdent le plus facilement leur électricité ; les autres doivent prendre patience jusqu'à ce qu'après l'élimination des premiers, leur tour vienne. La réaction s'effectue ainsi sans aucune difficulté.
Voyons maintenant l'autre manière de concevoir le phénomène. En môme temps se séparent le potassium, le cadmium, l'hydrog-ène, le cuivre et l'argent ; par suite le potassium peut maintenant séparer l'hydrogène de l'eau, comme aussi le cadmium du sel de cadmium, le cuivre du sel de cuivre,
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l'argent du sel d'argent (on ne peut en effet admettre qu'il se trouvera toujours immédiatement auprès du potassium une particule d'Argent prête à la précipitation, mais bien plutôt que le potassium devra précipiter les particules métalliques quelconques présentes) ; puis l'hydrogène peut précipiter le cadmium du sel de cadmium, le cuivre du sel de cuivre, l'argent du sel d'argent ; puis le cadmium précipite le cuivre du sel de cuivre et l'argent du sel d'argent, et enfin le cuivre doit précipiter l'argent du sel d'argent ! On ne peut pourtant pas regarder cette conception comme si m pie, aussi à quoi bon admettre toutes ces réactions secondaires, que personne n'a observé puisque sans elles on peutattcindrc le môme résultat.
Ces discussions nous permettent de comprendre facilement les valeurs numériques obtenues dans la polarisation entre électrodes de platine non platinées. Considérons d'abord les corps pour lesquels l'eau est décomposée. Les bases et les acides doivent donner les mômes valeurs puisque comme nous l'avons déjà dit les produits des concentrations des ions H' et OH' aux électrodes et par suite aussi les sommes des chutes particulières de potentiel conservent la môme valeur. Dans l'électrolyse de sels nous devons obtenir des valeurs plus hautes, puisque à l'électrode oii l'hydrogène se sépare il se forme une base et par suite une accumulation d'ions' OH, d'où unediminution de concentration des ions H" et élévation de la chute de potentiel. De môme pour l'autre électrode où un acide prend naissance ce qui diminue la concentration des ions OH'. Moins la base et l'acide sont dissociés, et plus faible sera l'élévation ; c'est bien ce qui a été observé.
Comme c'est toujours l'ion dont la précipitation exi^rc la plus faible force électromotrice qui est précipité, en dehors des ions H' et OH' supposés présents en quantité suffisante, les autres ions n'interviennent que si la force électromotrice nécessaire à leur précipitation continue est plus faible. C'est pourquoi la valeur de décomposition des arides halogènes d'où ne se sépare pas d'oxygène est plus basse que celle des
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acides qui sont dans ce cas. £t pendant que pour les bases et les acides qui sont décomposés en hydrogène et oxyg-ène la valeur de décomposition est indépendante de la concentration puisque le produit des concentrations des ions hydrog'ènc et hydroxyle conserve la même valeur, pour les acides halog'ènés il y a élévation quand la concentration diminue puisque les ions hydrogène et halog-ène diminuent en Qombre.
Par suite de cette dernière circonstance le nombre des ions OH' s'élève toujours. Finalement on atteint une dilution pour laquelle Toxyg-ène peut être dégag-é d'une manière continue plus facilement que l'halogène et l'acide doit présenter alors le point de décomposition de l'eau. Nous avons vu ce cas réalisé avec Tacide chlorhydrique.
Jusqu'ici nous avons toujours dit que dans la courbe de tension d'un élcctrolyte soumis à un courant on ne trouvait qu'une valeur de décomposition dissociable au moyen d'une électrode accessoire en une chute de potentiel anodique et en une chute de potentiel catodique. Cependant de nouvelles mesures de Nernst (1), Glaser (2), Bose (3), Coehn (1. c.) et d'autres ont montré que dans certaines circonstances une méthode plus perfectionnée permettait de découvrir plus d'un point de décomposition.
Pour cela il convient de constituer un circuit comprenant l'électrode à étudier, une autre quelconque, un galvanomètre et une force électromotrice variable à volonté ; on la combine en outre avec une électrode accessoire impolarisable et pour établir la courbe reliant l'intensité (ou mieux la densité du courant) et la tension on prend comme valeur de celle-ci la forme électromotricc de la pile (Electrode — électrode accessoire) étudiée. Les propriétés de la troisième électrode n'interviennent pas parce que pour une solution donnée à une
(i) Berl. Ber 30, p. 1547, 1897.
(2) Zeitschr. f. Eleklroch. A, p. 3o:i, 1898.
(3j Idem, 5, p. lo3, 1898.
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densité de courant déterminée (^rapportée naturellement à l'électrode étudiée) correspond toujours la même force électromotrice de la pile accessoire et on peut séparer mieux qu'auparavant les réactions de la cathode et de l'anode cn> faisant varier Télectrode étudiée. On a pu tout d'abord établir que pour une solution normale acide il y avait, en employant des électrodes de platine, deux tensions de décomposition anodiques eh = 1,14 et 1,67 et seulement une cathodique ehr=0>,0.
Comment pouvoir expliquer cette valeur inférieure de la tension anodique de décomposition de Teau. D'accord avec notre précédente hypothèse que la décomposition à 1,67 était ainsi que l'expérience le montre une conséquence de phénomènes de sursaturation, variable avec la nature de l'électrode, nous pouvons dire que les électrodes ordinaires de platine possèdent quoique à un degré faible la réversibilité peut-être par suite d'un composé intermédiaire de l'oxygène et de l'eau ; des mesures précises peuvent alors faire reconnaître clairement une décomposition durable immédiatement audessus de 1^,14, valeur de la formation réversible ;
40H' 4- 4F (-f ) -:::^ 4 (oh) z^ 2h*o+o2
(à la pression atmosphérique et pour la concentra tionN. en H ' ). La première valeur de la tension de décomposition anodique correspondrait à une réaction réversible, la deuxième à la cessation des phénomènes de sursaturalion, et ceci expliquerait pourquoi la première valeur est expérimentalement indépendante de la nature de l'électrode ce qui u'esl pas, comme nous le savons, le cas pour la seconde; pour celb-ci la réaction pourrait se représenter par le schéma :
— ►- H^O 4- O* (dissous parlicllemenl à une 40H' + 4F (+) Z^ 40H -<~ " ^ "T" ^ conceulralion).
—-►0* (îà la pression atmosphérique).
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La réaction indiquée par une seule flèche ne peut avoir lieu que dans un sens et cause la perte d'énergie libre.
Contrairement à ce qu'on aurait pu attendre on n'a pas jusqu'à présent pu découvrir un point de décomposition réversible en solution N. en H. pour £h =0^,0 pour les métaux qui présentent une surtension notable pour la séparation de l'hydrogène.
On a cherché à expliquer les deux points de décomposition d'une autre manière en se basant sur l'hypothèse certainement justifiée qu'il y a dans l'eau outre des ions OH' des ions 0' (v. p. 254, Rem.).
11 ne nous paraît cependant pas qu'il soit nécessaire d*invoquer la si faible concentration des ions O' pour l'explication de ce cas particulier des phénomènes éleclrolytiques (pour plus de détails voir les publications particulières).
Des recherches toutes récentes de Grâfenberg (1), Brand (â), et de Luther et Inglis (3) ont montré que la f. c. m. d'une pile — Ozone — Hj^drogèneà la pression atmosphérique à la température ordinaire dans une solution acide N. est de 1^,66 et que celte pile est réversible. Le potentiel anodique £** ;= -j- 1,06 constitue ainsi un troisième point caractéristique correspondant au phénomène réversible et indépendant aussi de la nature du métal (noble) de l'anode ; ce point coïncide fortuitement pour le platine avec le deuxième point de décomposition décrit précédemment. On ne peut actuellement savoir suivant quel mode se produit la formation (ou la décomposition) de l'ozone.
La découverte des savants précédents (p. 302) de points de décomposition inférieurs à 1*,G7 est d'un grand intérêt; l'acide sulfurique p. ox. élcctrolysé avec des électrodes de platine présente quatre points £t, Eir^cir.,.io-.Suiuiiun = i',^4, 1%67, 1*95,
(1) Zoilsclir. f. Klcklrochemio. 8, p. 297, 1902.
i2) Dru. le. Ann., 9, p. WiS, 11)02.
(.■>) Zuilschr. f. ph\ .sik. Clicin., 43, p. 203, 1903.
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^fi ; à partir de chacun d'eux rélectroly'se subît une bru^iic augmentation. Les bases offrent des phénoroèues semblables; ce fésultat'amène à penser que, outre les ions OH'J d'autres encore'prennent part ïï réleclroljse ct.il paraît admissible que' la valeur i*,95 soit liée à des ions SO*' prenant part à Télectroljse, et la valeur 2^,6 aux ions HSO*. En outre il résulte de ceci que la vitesse de reformation des ions H' ou OH' aux dépens de Teau non dissociée ne peut pas être considérable car sans cela ces valeurs n'auraient pu être trouvées et nous arrivons à concevoir que Foxyiiçène dégagé (ou rhj'drog-ène) par des courants énergiques est en grande partie d'oxvgène seconduit, produit par Taction sur Tcau des radicaux mis en liberté.
Nous donnons ci-dessous les points de décomposition de quelques acides (en dehors de 1^,14).
POINT
3* POiHr
Ac. Azotique . . .
Phosphorique
Formique. . .
Acétique . . .
PropioDique .
Butyrique . .
Vaiérique. . .
Taririque. . .
Benzoïque . .
saturé
Phtaiiquc. . .
Les recherches de Dose (l. c.) fournissent une vérification relative de cette hypothèse que chaque point de décomposition, c'est-à-dire la discontinuité des courbes de tension indique l'apparition d'une nouvelle réaction chimique.
Il utilisait comme électrolyte HGl 0,965. N. auquel on ajou- Le Blanc. — Éleclrochimie. 20
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tait des quantités croissantes de KBr. Pour une forte concentration en Br' il obtint seulement un point de décompositioa celui des ions Br', et pour une faible concentration il n'obtint ég'alement qu'un point, mais celui qui correspondait aux ions Cl'. Une seule concentration en Br' (0,0001 n. KBr,
ffcHnaat : 9.9€S ffCl.
I. i.o XBs
iraoM .
et Okt 0.3 OA 4* Ai at oso^ifij^ tt t5 /.♦ mit
Fig. 31.
courbe IV) donne deux points, l'un pour Br' l'autre pour Cl'. La fig^ure suivante (fig. 31) donne une idée nette des phénomènes observés.
Signification de la force électromotrice pour les séparations électrolytiques et la préparation de nouveaux composés. — Chaque métal ayant un point de décomposition particulier il en résulte (Le Blanc), ainsi que Ta vérifié Freudenberg (1) que Ton doit réussira séparer quantativement par une augmentation graduelle de la force
(1) Zeitsclir., physik Cliein., 12, p. 97, 4893.
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électromotrice les différents métaux d'un mélangée de sels métalliques (i). Par exemple pour un mélang-c de sels de cuivre et de cadmium on choisit la f. e. m. de t^plle manière que, insuffisantepour précipiter le cadmium, elle suffise à précipiter le cuivre qu'on peut ainsi extraire quantitativement de la solution. Quand tout le cuivre est séparé, le courant cesse de lui-même de telle sorte que l'observation de l'électroljse et sa surveillance sont inutiles. Il est vrai que plus la précipitation du cuivre est complète plus la force nécessaire il sa séparation croft d'après la formule connue
RT , P
7r=— In -; rieF p
comme cette augmentation pour une solution initiale 0,i N. tombée àO,l X ^0"^ N. (limite de sensibilité analytique) n'atteint pas 0\3 pour un métal monovalent et est moitié moindre pour un métal bivalent, l'inconvénient qui en résulte n'a pas de conséquence, si les pressions de dissolutions ne sont pas trop différentes. Après séparation du cuivre on aufç-
(i) Il faut remarquer que déjà vers 1880, M. Kiliani avait indiqué la possibilité d'entreprendre des séparations électrolytiques en graduant la Torce électro motrice. Il a réalisé ainsi la séparation de l'argent et du cuivre par ce procédé. Il fut conduit à cette opinion par la diiîérence des tonalités thermiques que montre chaque métal et calcula sur ces données directement l'énergie chimique nécessaire à la précipitation de chaque métal en particulier. Le calcul ainsi que nous l'avons vu ne doit pas être conduit de cette manière. Cette circonstance fit. peut-être passer sa proposition inaperçue (les travaux de Kiliani ne m'ont été connus que plus tard) mais moins encore que le manque général de clarté des phénomènes de la polarisation. On ne savait nullement que le métal peut être précipité d'une façon permanente seulement audessus d'une force éleclromotrice déterminée et que au-dessous ne se séparent que des trpces impondérables analytiquement négligeables.
Bien plus on inclinait à croire que même pour les forces électromotrices plus faibles des quantités très sensibles de métal étaient déposées. D'après cette opinion la séparation de deux métaux par régla^'C de f. e. m. devait paraître un résultat plutôt accidentel que nécessaire.
mente la f. e. in. et le cadmium se précipite. Ce mode opérai toire a permis d'effectuer un certain nombre de séparations qui n'avaient pu être réalisées en agissant seulement sur la densité de courant et non sur la force électro motrice. Dans toutes les électrolyses on doit avoir ce fait présent à Tesprit. Il peut se produire d'ailleurs dans certains cas des complications ducs à la formation d'alliages ou de combinaisons chinîiques qui s'opposent alors à une séparation complète.
Outre les solutions neutres et acides celles de composés doubles avec Toxalate d'ammoniaque ou le cyanure de potassium se prêtent particulièrement bien à dételles séparations. Dans celles-ci réussissent des séparations qui ne peuvent s'effectuer en solutions acides. C'est le cas par exemple du platine i|ui ne peut être en solution acide séparé des métaux à pression (le dissolution voisine comme l'or, l'argent, le mercure et Test facilement en solution de cyanure de potassium. Ce fait est dû à la formation d u sel complexe 2K* — Ft (Cy^)' dont l'ion négatif n'est que très peu dissocié en Pt'*"' et 6Cy'. Par suite de cette concentration extrêmement faible des ions le platine n'est pas précipité par le courant avec une force électromotrice sufHsantc pour les autres métaux dont les ions sont présents en plus grande quantité.
On utilise souvent dcsemblablcs procédés dans la pratique, par exemple dans le raffinage électrolytique de l'or. Si on emploie comme électrolyte une solution étendue chaude d'acide chlorhydrique, l'or brut de l'anode se dissout ainsi que les métaux du platine mais ceux-ci s'accumulent dans la dissolution à l'état d'ions complexes pendant que l'or seul se reprécipite à la cathode.
Jusqu'à présent, ainsi qu'on vient de le voir, on n'a changé que la densité de courant dans les séparations quantitatives dos métaux. Etant donné un mélange de sels de Zn,Cu,Ag en
(1) Wohlwill, Zeitsohr. f. Elektrochern., 4, p. 402, 1898.
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solution acide, puisque à Télectrode c'est toujours la réaction qui exig'o le moins de travail qui a lieu, on doit donc séparer d*abord Targ'ent si la densité de courant est toujours réglée de telle sorte qu* il y ait encore assez d*ions argent présents a l'électrode même pour une très haute force électromotricc. Mais il faut interrompre le courant au moment exact, sans cela le métal le plus facile ensuite à séparer se dépose. L'argent et le cuivre étant précipités l'hvdrogène arrive à son tour. Pour obtenir en même temps dans la solution acide le zinc il fautaugmentcr la densité de courant pour que Icsionshydrogène soient insuffisants et que les ions zinc puissent prendre part à la précipitation Evidemment il est toujours plus rationnel, quand cela est possible, de régler la force électromotrice; on n'a plus besoin alors de surveiller de prèsl'électroljse. Jusque dans ces dernières années la séparation électrolytique a été traitée tout à fait empiriquement, sans connaissance précise des conditions théoriques.
Les halogènes comme les métaux (mais pas sans précautions particulières) peuvent être séparés les uns après les autres ; Specketer (1) et Muller (2) ont donné sur ce sujet des indications précises.
Dans la description des phénomènes de polarisation nous avons eu jusqu'à présenten vue essentiellement des électrodes insolubles sur lesquelles les produits de Téleclrolyse plus particulièrement l'hydrogène et l'oxygène venaient directement se séparer. Nous allons maintenant considérer des cas dans lesquels les corps séparés par l'électrolyse peuvent réagir soit sur l'électrode, soit sur les autres corps présents dans son voisinage. Nous pouvons nous faire une idée générale do ceci par les considérations suivantes.
Quand le dégagement d'oxygène ou d'hydrogène est cm-
(1) Zeitschr. f. Eleklroch.. 4, p. 539, 1898.
(2) Borl. Ber., 35, p. 950, 1902.
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péché à l'électrode nous parlons toujours de dépolarisation, de réduction cathodique ou d*oxjdation anodique ; la force éiectro motrice nécessaire à une électrolyse durable est toujours plus faible dans ce casetnous pouvons nous en rendre compte par la détermination du point de décomposition. L'hydroiscène ou Toxyg^ène ne peuvent plus s'accumuler à une concentration trop élevée, et réagissent sur le corps correspondant dès qu*ils ont atteint une concentration plus faible. Plus un dépolarisant (ou un mélange de dépolarisant) est énergique, plus la concentration de Toxygène ou de Thydrogènc qui réagit sur lui est faible et par suite aussi plus la force électromotrice nécessaire est faible. Dans beaucoup (le cas même la réaction se produit d'elle-même et l'élément par suite fournitde Ténergieélectriqueparson fonctionnement.
La vitesse d'absorption de l'oxygène ou de l'hydrogène joue naturellement un grand rôle. Un oxydant par exemple qui paraît beaucoup plus fort qu'un autre pour de très faibles Intensités peut très bien pour de fortes intensités paraître notablement plus faible. On peut dire très généralement:
La diminution de concentration de Vhydrogène ou de Voxygène séparés mesure l'énergie électromotrice d'un oxydant OH c/'uîi réducteur.
Nous admettons ici que Thydrogène et l'oxygène sont réellement mis en liberté puis réagissent. Ceci est exact dans la plupart des cas mais non dans d'autres. Chacun admet en effet par exemple pour une anode de Zinc dans une solution d'acide sulfurique la formation primaire des ions Zn* et l'action secondaire de l'oxygène séparé sur le zinc paraît bien invraisemblable. La manière précédente de voir estcependant admissible s'il s'agit de concevoir clairement l'établissement du potentiel de l'électrode en supposant qu'il y a équilibre c'est-à-dire que toutes les chutes de potentiel présentes à l'électrode sont réellement égales. (Voyez aussi p. 26-4-266).
On a employé dans la pratique industrielle avec plus ou moins de succès les oxydants et les réducteurs dans l'électro-
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Ijrse pour diminuer la force électromotricc et économiser par suite Ténerg'ie. Il faut tout d'abord pour obtenir un résultat réelque les dépenses occasionnées ncdépassentpasTéconomie réalisée parla diminution d'énerg'ie nécessaire. Hôpfner dans un procédé d'extraction électroly tique du cuivre très bien étudié emploie une solution de NaCl 4~ FeCl^ qui dissout lecuivre du minerai à Tétat de chlorure pendant que le fer passe à Tétat ferreux. Cette solution cuivreuse dépose son cuivre dans la partie cathodique d'un électrolyseur puis dans la partie anodique le fer se réoxjde, repasse à l'état de FeCP et le cycle se continue. L'action réductrice du FeCl* évite la séparation du chlore g'azeux et la tension élevée qui lui correspond.
L'emploi d'anodes solubles répond également au même but, l'économie d énerg-ie.
Particulièrement en chimie organique à partir d'un même corps initial on peut par simple oxydation obtenir des corps différents qui dans les mêmes circonstances possèdent un potentiel d'oxydation différent. Employons d'autre part dans l'électrolyse un tel corps comme réducteuranodiquc ; suivant le potentiel anodique le premier degré d'oxydation, lesecond, le troisième ou même plus peuvent seulement apparaître. La détermination des points de décomposition peut nous être dans ce cas d'une grande utilité. Chacun de ces points annonce une nouvelle réaction et si nous voulons éviter le produit qu'elle fournitil faut mener l'électrolyse avec une tension inférieure à cette valeur.
Coehn (1) en maintenant la force électromotrice entre les deux points de décomposition correspondant à KOH a pu en faisant passer à l'anode un courant d'acétylène réaliser quantitativement la formation d'acide formique, dont la synthèse absorbait alors tout le travail du courant.
Pour une force électromotrice plus élevée apparaissent des
(l)Zeitschr. f. Eleklroch., 7, p. 681, 1901.
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mélanges de corps, parmi lesquels l'oxygène et les acides formique et carbonique.
Cette préparation de Tacide formique n a d'intérêt que parce qu'elle nous montre un moyen d'obtenir un corps sans produits secondaires gênants. La force électromolricc restreinte permet d'employer seulement de faibles densités de courant ; la production par unité de temps est-par suite faible surtout par rapport auxdimensions des appareils, etc., et ceci exclut la possibilité d'une application industrielle avantageuse de cette réaction.
D'autres recherches semblables ont été effectuées avant Cohen en particulier par Haber (1) qui parvint le premier à démontrer que pour une même électrode, on pouvait obtenir différents corps en maintenant le potentiel à une valeur donnée, variable pour chacun d'eux.
Devant ces faits si nous nous reportons maintenant à l'influence catalytique (p. 274) de la nature de l'électrode sur ta formation de nouveaux produits nous arrivons à attribuer les propriétés particulières des métaux au potentiel différent des électrodes pendant le passage du courant; de la différence des « surtensions » qui est particulière aux métaux, nous pouvons conclure à la différence du potentiel. Un travail récent de Russ (2) nous donne une explication de ceci. Il montre que à potentiel égal la vitesse de réduction varie pour les différents métaux, ce qui montre clairement l'influence spécifique de la matière de l'électrode. Il étudia particulièrement l'action dépolarisante du nitrobenzène, du p nitrophénol, de l'hypochlorite, de la quinhydrone pour des électrodes de platine, d'or, d'argent, de fer et de nickel. Il put en outre constater rinfluence particulière du « passé » de l'électrode sur la réaction électrolylique.
(i)Zeitschr. f. Elekiroch , 4. p. o06, 1898. Zeitschr. f. physik. Cheni. 32, p. 193, 1900.
(2) Dissertation. Karlsruhe, 1903.
ÉLEGTROLYSE AVEC COURANT ALTERNATIF
L*électrode devenait plus active par une polarisation cathodique continue ; la vitesse de la réaction de dépolarisation y devenait plus grande. Cette activité croissante se manifestait de telle manière que partant d'une intensité donnée et d'un potentiel élcctrodique déterminé par un fort dégagement d'hydrogène, l'intensité allait croissant pendant que le potentiel diminuait et le dégagement d'hydrogène cessait ou faiblissait. L'état actif était peu stable: une courte interruption du courant rétablissait l'état initial.
Nous arrivons ainsi à cette conclusion que dans les réactions élcctroly tiques non seulement le potentiel joue un rôle mais aussi qu'il y a une influence catalytique de la matière de l'électrode.
Les travaux de Lorenz par exemple ont montré que des phénomènes analogues à ceux des solutions aqueuses s'observent pour l'électrolyse des s.els fondus (1).
Electrolyse avec courant alternatif {2). — Si on emploie au lieu de courant continu le courant alternatif symétrique on comprend immédiatement que avec des électrodes réversibles on ne pourra observer aucun changement dans la solution électrolysée puisque ce qu^une phase du courant produit est détruit par la phase suivante.
Au contraire dans l'électrolyse de systèmes comme: Cuivre — Solution acide desulfate de soude — Cuivre — la quantité <le cuivre mise en solution dépend du nombre de périodes du courant employé; quand ce nombreest petit la diffusion ou la con- V3ction écartent de l'électrode une fraction plus ou moins
(i) Le Blauc et Brode: Electrolyse des alcalis fondus. Zeitschr. f. Electroch. 8. p 697,1902.
(2) Le Blanc et Schick : Communication au 5* Congrès de chimie appliquée Voir aussi les intéressantes recherches de Drochel (Journ. î. prakt. Cliemie., Volumes 29, 34, 38), dans le détail desquelles nous ne pouvons entrer ici.
grande des ions envoyés en solution à la première action du courant, de telle sorte que dans la phase suivante le courant rencontre trop peu d^ions Cu" et doit décharg^er des ions H' et Na. Avec une densité de 0,046 Ampère par cm^ les recherches montrèrent que par 1000 périodes par minute il n j avait plus guère de cuivre passé en solution. De même dans Télectrolyse du système : Platine — SO*H- — Platine. Audelà de ce nombre la quantité d*Oxvgène et d'hjdrogène devient pratiquement nulle.
Quoique en disent certains brevets le courant alternatif ne convient nullement pour préparer les combinaisons peu soin blés.
Deux électrodes de cadmium donnent par exemple un rendement théorique en CdS dans une solution deS'O^Na* avec le courant continu et dès 1000 périodes par minutes le rendement tombe à quelques pour cent. On pourrait peut-être penser que le rendement en GdS dépend de la vitesse de formation du précipité solide qui empêcherait alors la précipitation du cadmium sur Télectrode ; ceci n'est pas car le CdS fraîchement séparé et se trouvant sur la cathode est détruit aussitôt par le courant continu et disparaît sans que rhydrogène apparaisse si la densité du courant n'est pas trop élevée; l'hydrogi-ène n'apparaît qu'après la disparition du CdS. La vitesse de reformation des ions Cd" au dépens du CdS solide est bien assez grande et le système: Cadmium — Na^S-03 dissous — Cadmium se conduit comme le système étudié précédemment:
Cu — Solution de XaHSO* — Cu
Des phénomènes tout différents se produisent si on électrolyse p. ex. une solution de CAzK avec deux électrodes de cuivre. Même avec 1000 périodes par minute, le cuivre se dissout quantitativement ou à peu près à l'état d'ions cuivreux pendant qu'une quantité équivalente d'Hydrogène se
VALEURS DE DÉCOMPOSITION ET SOLUBILITES
dégage, et on obtient par suite le môme résultat qu*avec le courant continu. La quantité de cuivre diminue, il est vrai, quand augmente le nombre de période mais pour 38000 par minute et une densité de courant de 0,046 A. par cm^ elle atteint encore 33 0/0. La formation d*ions complexes constitue la plus vraisemblable explication de ces faits. Les ions Cu' forment en effet avec Cj^K ou les ions GAz' un ion complexe dont le cuivre ne peut plus être séparé à la catode. Si le nombre de période est assez faible pour permettre la formation de l'ion complexe au dépens de tout le cuivre dissous dans une phase, la phase suivante ne pourra pas reprécipiter de métal. Plus le nombre de période croît et plus la proportion de métal reprécipitable augmente. On conçoit par suite que cette méthode pourra permettre de déterminer la vitesse de réaction des ions jusqu'ici inconnue.
Valeurs de décomposition et solubilités. — Nernst (1) a montré que les tensions pour lesquelles les ions d'un sel sont précipités en solution normale forment la limite supérieure de la solubilité du sel. Gomme la valeur de décomposition 6c Electrode -Solution de Tion iodc est -}- 0,8G, celle de Tion argent -f- 1,05, l'iodure d'argent ne pourrait pas exister en solution normale puisque dans une telle solution il se décomposerait spontanément avec 0^,26 — bien plus pour que son existence soit possible, sa solubilité doit être extrêmement faible, ce que montre en effet l'expérience. Si on calcule la solubilité pour laquelle la tension de décomposition est nulle, c'est-à-dire celle pour laquelle le sel .serait à la limite exacte de stabilité, on obtient une valeur beaucoup plus grande que celle observée en réalité. D'après Bodlander (2) on peut (ainsi que Luther l'avait déjà indiqué) calculerd'avance les valeurs
(1) Berl. Ber, 30, p. 1547, 1897.
(2) Zeitschr. f. physik. Gheiu., 27, p. 55, 1898.
exactes de la solubilité en considérant la valeur de décomposition du sel solide.
La composition d^une solution saturée d*un électroljte en présence d'un excès de corps solide ne varie pas pendant Télectrolj^se et nous pouvons dire que Télectrolyte solide sera scindé seulement en les produits qui naissent pendant Télectrolvse et nous pouvons regarder la tension de décomposition comme une mesure de la solidité avec laquelle les ions étaient réunis dans le corps solide.
La tension de décomposition Eg est égale à
Es ^0,0575 log- (—\ "ek_|- 0,0575 log (~^
Pk «ek se rapportent au cation, ne,, Pa à Tanion ; p représente la concentration exprimée en équivalent et égale pour les deux ions dans la solution saturée.
Les tensions particulières de décomposition dxi cation Eh ot de Tanion Ea pour la concentration normale sont
Ek ^ 0,0575 log Pk ^'^^ , Ea:== 0,0575 log Pa ^^- (^'
et de (t) et (2) on tire
Es -.Ek + Ea — 0,0575 log 29 "*• "^^
Si Fanion et le cation sont monovalents nci^:=r>ie,= 1 on a : Es::^Ek+Ea— 0,ii51ogp.
Pour les élnctrolvtes fortement dissociés et peu solubles, p exprime la solubilité, et on peut par suite au moyen do celte grandeur, quand Eh ctEa sontconnus, calculer l'énergie qui devient libre lors de la formation du corps solide à partir des ions. Inversement ces trois grandeurs Eg Ek Ea per-
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mettent de calculer p. £h et £a sont faciles à déterminer expérimentalement, et dans beaucoup de cas au moins en première approximation on peut considérer Es comme proportionnel à la chaleur de formation Q (en cal. par équivalent) :
Les valeurs calculées ainsi et celles observées montrent une concordance remarquable eu é^ard aux sources considérables d'erreurs.
Nous signalerons encore une règ-le souvent applicable trouvée expérimentalement et dont le bien fondé théorique peut se déduire également des formules précédentes : Pour différents se's du même métal {ou du même acide) la solubilité est d'autant plus grande que la tendance du reste acide (ou du métal), à passer de l'état électriquement neutre à l'état d*ions, est plus considérable.
On a récemment cherché à relier toute une série de propriétés des corps aux tensions de décomposition (1).
(1) Abegg et Bodlander, Zeitschr. anorg. Chem., 20, p. 453, 1899.
APPENDICE
Comme Tusage des accumulateurs s'est extrêmement répandu, nous exposerons rapidement les réactions chimiques qui les caractérisent.
Sous le nom d'accumulateurs on comprend des dispositifs qui permettent d'accumuler, sous forme d'énergie chimique l'éncrg-ie électrique, celle-ci pouvant de nouveau être reprise à volonté. On peut employer tout élément réversible comme accumulateur; si nous envoyons dans un élément Daniell un courant électrique qui va du cuivre au zinc à travers la solution, le cuivre passe en solution, le zinc se précipite en un mot nous accumulons l'énergie sous forme chimique (1).
En pratique l'accumulateur au plomb est presque exclusivement employé. On l'obtient en prenant comme électrodes deux feuilles de plomb recouvertes d'une couche spécialement préparée d'oxyde de plomb ou de sulfate de plomb. Si maintenant on envoie un courant en employant comme électrolyte SO^H^ à 20 0/0, il se forme au point d'entrée de l'électricité positive dans l'acide du bioxyde de plomb (ou un
(1) Pour plus de détails sur la préparation et le traitement des accumulateurs nous renvoyons à Heim « die akkumulatorcn », Leipzig, Oskar Leiner, et à Elbs « die akkumuiatoren » Leipzig, Johann Ambro- .sius Barth.
hjdrate) et su point d'entrée de réfedridlé néjjjfatîye do plomb
métallique spong'îeux. Quand la quantité d*éleciricité amenée est suffisante, l'accumulateur est charj^é. Dans la décharg'e le métal aussi bien que le peroxyde passent à Tétat de sulfate. La réaction chimique consiste donc dans la transformation pendant la charg-e du sulfate de plomb présent aux électrodes en peroxyde d'un côté, en plomb métallique de l'autre ; pendant la décharge ces deux corps fournissent de nouveau du sulfate. La tonalité thermique correspondante a, d'après Streintz (4) la valeur suivante :
PbO*-h2SO*H2Ag 4-Pb = 2PbS0^ -h 2H'0 -h Ag 4- 87000cal .
La force électromotrice de l'accumulateur calculée en admettant une complète transformation en énergie électrique est lv,885, valeur qui coïncide bien avec celle trouvée expérimentalement en employant de l'acide sulfurique étendu. De cet accord il résulte en outre que la force électromotrice doit être à peu près indépendante de la température (p. 156) conséquence vérifiée également par Streintz. L'exactitude de la réaction précédente fut démontrée par une recherche de Dolezàlek (2) qui montra que toutes les propriét«5s de l'accumulateur sont d'accord avec cette formule ; il étudia spécialement la relation qui existe entre la force électromotrice et la concentration de l'acide et établit que les valeurs fournies par des considérations ihermodYnamiques s'accordaient parfaitement avec celles données par l'expérience et par suite que l'accumulateur (pour de faibles densités de courant) travaillait réversiblement.
La théorie des réactions de l'accumulateur donnée d'abord
(1) Wiener Monastshefte fur Chemie, 15, p. 28.;, 1894.
(2) Wied. Ann., 65, p. 89i, 4898.
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par Le Blanc (1) d'après la théorie* des ion^ cadre complètement avec ces données*.
'L'accumulateur étant chargée et prêt pour rusa|j|^c, Téleclrode positive est recouverte de peroxyde de plomb et la nég-ative de plomb spongieux ; entre les deux se trouve l'acide sulfurique. Nous pouvons admettre que PbO* en contact avec l'eau forme en présence des ions OH' des ions Pb tétravalents qui par le fcmctionnement de raccumulateur passent à l'état bivalent ; d'une manière analogue l'électrode positive deTaccumulateur fournit des ions ï^", qui d^ môme que ceux de Ma |)assent à Télat bivalent et cette réaction est la source la plus importQjite de la force électromotvice de V accumulateur. Les ions tétravalents utilisés sont remplacés par le peroxyde solide ; les ions Pb ' bivalents formés ne restent pas en solution mais se réunissent aux ions SO'" contenus dans le liquide pour donner le sulfate de plomb, peu solublc, le produit des concentrations des ions Pb" et SO* ayant une faible valeur.
A l'électrode nég'ative le plomb métallique passe à Tétat d'ions bivalents, réaction qui a lieu sans chute de potentiel appréciable.
Il se forme làaussi du SO*Pb solide au dépens des ionsPb" el SO*'. Mais nous pouvons éclaircir par la théorie des ions non seulement cette transformation du peroxyde de plomb el celle du plomb métallique en sulfate mais encore la diminution graduelle de la force électromotrice d'un accumulateur en travail. La grandeur de la chute de potentiel dépend à l'électrode positive de la concentration des ions Pb tétravalents el bivalents (p. 253), et à l'électrode négative de la concentralion des ions Pb bivalents pour un excès de Pb métallique. Avec le temps la concentration des ions tétravalents diminue et colle des ions bivalents augmente, comme le montre le raisonnement suivant. A l'électrode de peroxyde de plomb nous
(1) 4 ' rdilion alloiiianrlo (le ce livre, p. 223, 189o.
avons une solution saturée de ce corps, c'est-à-dire que le produit de la concentration des ionsPb" et delà quatrième puissance de la concentration des ions OH' (1) aune valeur constante; il doit y avoir d'un autre côté entre ces ions et ceux de Tacide sulfurique des rapports déterminés, c'est ainsi que le produit des concentrations des ions H' et OH' doit avoir une valeur égale à la constante de dissociation de Teau. Pendant la décharge de l'accumulateur il se forme d'une part, comme nous l'avons vu, du sulfate de plomb aux électrodes ; mais d'autre part lésions OH' qui se forment continuellement grâce au peroxyde solide ne peuvent subsister et se combinent aux ions H' venant de l'acide sulfurique pour former de l'eau. Par suite il y a constamment une diminution des ions H' et SO'*' ; la diminution des premiers a pour effet de faire augmenter la concentration des ions OH' et par suite celle des ions Pb" doit diminuer ; la diminution des ions SO^' permet une augmentation des ions Pb" car nous avons là aussi une solution saturée de sulfate de plomb, et cette dernière réaction a lieu aussi à l'électrode négative. Quand tout le peroxyde solide est utilisé, alors la force électromotrice tombe extrêmement vite à de très faibles valeurs.
Dans l'accumulateur déchargé aux deux électrodes se trouve aussi du sulfate de plomb et par suite des ions Pb " bivalents La réaction pendant la charge consiste simplement à l'électrode par laquelle l'électricité positive pénètre dans le liquide, dans la transformation des ions Pb bivalents en ions tétravalents et dans leur passage à l'état métallique à l'autre électrode. Les ions Pb* utilisés sont fournis par le PbSO* solide ; lésions Pb" qui se forment se combinent aux ions OH' présents pour donner le peroxyde ou son hydrate dès que le produit des deux concentrations (pour la puissance voir plus haut) a atteint la valeur correspondant à une solution
(1) A un ion Pb correspondent en effet l ions OH'.. Le Blanc. — Électrochimic. 21
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saturée de peroxyde de plomb. Graduellement tout Je sulfate de plomb se transforme d'un côté en peroxyde, de l'autre en plomb métallique. La force contre-électromotrice de Taccumulaleur croît pendant la charg'e étant donné qu'il se produit pendant celle-ci le phénomène inverse de la déchargée. La concentration des ions bivalents Pb" décroît aux deux électrodes parce que la concentration des ions SO^' présents s'augmente g-raduellement de nouveaux ions formés par le sulfate de plomb solide, et la concentration des ions Pb" tétravalents croît, celle des ions H' qui fournissent de l'eau non dissociée avec les ions OH' augmentant. Les ions OH' se réunissent bien pour former le peroxyde avec les ions Pb" qui prennent naissance mais leur concentration doit diminuer à mesure que les ions H* aug-mentent et plus la concentration des ions OH' est faible plus élevée sera celle des ions Pb". S'il n'y a plus assez d'ions Pb" bivalents il se sépare à l'une des électrodes des ions hydrogène, à l'autre des ions hydroxyles, et l'apparition d'un abondant dégagement d'hydrogène et d'oxygène indique que l'accumulateur est surchargé. Pour obtenir un dégagement d'hydrogène et d'oxygène important étant donnée la constitution de l'accumulateur (les gaz mis en liberté peuvent s'y accumuler à de hautes concentrations, ou autrement dit les électrodes ont une surtension importante) il faut une force électromotrice un peu plus élevée que celle nécessaire à la charge; pour des électrodes de platine en solution sulfuriquc de 2 volts on a un violent dégagement de gaz et si tel était le cas de l'accumulateur nous ne pourrions pendant la charge éviter des pertes considérables d'énergie.
Celte théorie de l'accumulateur et de ses réactions s'appuie principalement sur la présence récemment démontrée par Ëlbs et Rixon (1) de quantités relativement considérables dans
(1) Zcitschr. f. Elccklrochemie, 9, p. 2GT, 1903.
Tacide sulfurîque employé de plomb tétravalent (et par suite aussi dePb") à l'état de (SO*)^ Pb (jusqu'au gr. 17 par litre).. Une recherche spéciale a démontré que l'équilibre correspondant à l'équation
Pb (so^)'2 -H m^o :^ PbO'î + an^so*
était atteint toujours en 45 heures environ quand on agite du PbO* fraîchement préparé dans l'acide sulfurique. La présence de cette quantité non négligeable de Pb tétravalent explique d'une manière plausible la décharge spontanée de l'accumulateur ; le plomb tétravalent migrerait de la plaque péroxydée à laquelle il se reformerait constamment, vers la plaque en plomb spongieux où il serait réduit.
Cette formation d'ions tétravalents et bivalents pendant le fonctionnement de l'accumulateur ne doit pas être considérée comme seule agissante; la présence d'ions PbO** (Liebenow) et leur transformation réversible en PbO^ ordinaire est également possible. Dans la description des états d'équilibre, par exemple dans les mesures de potentiel la source réactionnellc de la force électro motrice est indi£Férente ; mais dans la description du cours d'une électrolyse on doit simplement insister sur la réaction prédominante. Quelle est cette réaction ?cela dépend des vitesses de réaction correspondantes et on doit chercher à l'établir dans chaque cas particulier. Dans celui qui nous intéresse actuellement la mise au premier plan des ionsPb" semble correspondre aux faits et il n'en est pas de même pour les ionsPbO'^' dont la concentration paraît négligeable en solution acide devant celle des premiers.
Tableau I (Voir page 15) EqaiTalants d'énergie
HO
JOCLK
CALOKIB (1)
«LO- •RAMXàTftB
UTU-ATHO- •PBBtB
9,681. lO-t
ULOVATT- ■BCU
GBBTAL-BirBI
3,8fô.lQ-« 1,359
Tableau II (Voir page 39)
E Equivalents éleclrochimiques : poids en mgr. de corps &éparé par 1 ampère seconde.
H — -- gr. — 1 — heur» =
0,0373 équivalent grammes.
CATIO.XS
IqiiialnU
li 1 CATIONS
Mn
1/2 Ba
2 561 ,Na
1/2 Pb
1/2 Ni
1/2 Cd
Ug
1/2 Ca
1/2 Se
1/3 Cr
Aff
1/2 Se
1/2 Fc
1/3 Fc
1/2 Te
1/3 Au
Tl
1/2 Co
1/2 Zn
Cu
1/2 Sn
1/2 Cu
1/4 Sa
(1) La calorie (IS» gr. cal.) est prise ici égale à 4.189.10' Erg soivant la convention aiioptée au dernier congrès international de chimie appliquée de Berlin. La valeur employée dans ce livre s'en écarte un peu.
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