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PROPRIÉTÉS GÉNÉRALES. — CLASSIFICATION
654. Définition. — Nous savons déjà qu’on ne saurait assigner une démarcation tranchée entre les métalloïdes et les métaux (t. I, § 47 et 58). Cette distinction est néanmoins utile et justifiée par une différence g’énérale de fonction des composés que forment les uns et les autres et par un ensemble de propriétés physiques. Les métalloïdes forment avec l’oxyg'ène des composés offrant en g-énéral un caractère acide, tandis que les métaux, s’ils peuvent donner naissance à un oxyde acide, fournissent tous un oxyde basique. Les métaux sont électropositifs à l’égard des métalloïdes et la même opposition s’observe entre les composés oxygénés des premiers et ceux des seconds.
Les métalloïdes forment tous avec l’hydrogène des composés en rapport avec leur atomicité, c’est-à-dire saturés à l’égard de l’hydrogène, tandis que les rares combinaisons connues que forme l'hydrogène avec les métaux ne représentent pas des combinaisons saturées. Aux combinaisons hydrogénées des métalloïdes correspondent très nettement des combinaisons métalliques et
II. — Chimie minérale
MÉTAUX
c’est la raisonpour laquelle on a assimilé l’hydrogène aux métaux.
Toutes les combinaisons que forment les métalloïdes entre eux et avec les métaux obéissent à la loi des proportions définies. Les métaux n’ont par contre entre eux que de très faibles affinités et les combinaisons qu’ils produisent ou plutôt leurs alliages se font, en général, en proportions très variables.
Parmi les propriétés physiques qui appartiennent aux métaux se trouvent en première ligne l’éclat métallique, la malléabilité, la ductilité, la ténacité, l’opacité, la conductibilité calorifique et électrique, une résistance plus ou moins complète à la volatilisation ; mais aucune de ces propriétés isolées, sauf peut-être celles qui tiennent à l’état d’agrégation, ne suffit pour caractériser un métal. Ainsi l’iode, l’arsenic, le tellure sont doués d’un éclat métallique ; l’arsenic, le carbone grapbitoïde sont opaques comme les métaux. Cette opacité du reste n’est que relative chez les métaux; en effet l’or, l’argent, qu’on peut réduire en lames très minces, sont translucides. Quant à l’éclat métallique, les métaux peuvent en être dépourvus lorsqu’ils sont sous forme pulvérulente; mais dans ce cas ils prennent de l’éclat sous le brunissoir, c’est-à-dire lorsqu’on les frotte avec un corps dur.
La conductibilité électrique et calorifique n’appartient pas non plus exclusivement aux métaux : le carbone qui a subi une température élevée, notamment le charbon de cornues, est très bon conducteur de la chaleur et de l’électricité.
En résumé on peut définir un métal : 1° Chimiquement, comme un élément pouvant remplacer, par des réactions simples, l’hydrogène d’un acide ; par exemple par son action sur les acides ou par celle de son oxyde ;
2° Physiquement, comme un élément doué d’un ensemble de propriétés physiques, ensemble dont sont plus ou moins dépourvus les métalloïdes; les principales de ces propriétés sont celles ([ui ont trait à la cohésion moléculaire.
655. Cohésion moléculaire des métaux. — Les propriétés physiques que nous réunissons sous ce nom et qui ne se rapportent qu’aux métaux pris à l’état compacte sont la malléabilité, la ductilité, la ténacité, l’élasticité.
La malléabilité est la propriété que possède un métal de se réduire en feuilles minces sous le marteau ou par le passage au laminoir.
COHÉSION MOLÉCULAIRE DES MÉTAUX
La ductilité est le pouvoir de s’étirer en fils par le passage à travers la filière.
Ces deux propriétés ne sont pas corrélatives Tune de l’autre comme on pourrait le croire et le cuivre, par exemple, qiîi est plus malléaMe que le fer, est moins ductile que ce dernier.
La ténacité est la résistance qu’offre un métal à la rupture par . tension. On mesure cette ténacité par le poids sous lequel se rompt un fil métallique d’un diamètre déterminé. La ténacité d’un métal peut varier beaucoup avec la température ; ainsi le zinc très peu tenace à froid ne peut être laminé que vers 130° et redevient fragile vers 200°.
Les métaux les plus malléables sont l’or et l’argent. On pent les battre sous le marteau en feuilles d’une ténuité telle que le moindre souffle les emporte et qu’elles présentent une épaisseur d’un millième de millimètre.
Pour réduire un métal en lames plus ou moins minces, on fait usage du laminoir. Cet instrument est formé de deux cylindres
Fig. 1G8.
parallèles horizontaux en acier A (fig. 168), dont on peut faire varier l’écartement à l’aide des vis B et auxquels on imprime un mouvement de rotation en sens inverse. Le métal à laminer est d’abord coulé en plaque que l’on amincit sur un de ses côtés de manière à lui permettre de pénétrer dans l’écartement des cylindres. La rotation de ceux-ci entraîne alors la plaque dont l’épaisseur devient égale à l’écartement. On fait repasser la plaque entre les cylindres dont on diminue chaque fois l’écartement, jusqu’à ce qu’elle ait atteint l’épaisseur voulue.
Dans cette opération, il se produit un travail moléculaire qui est accusé par un écbauffement considérable et par une grande
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(limiiiiilion de léiiacilé du méLal, qui est alors écroui; aussi ne pourrait-on poursuivre le laminage si l’on ne restituait de temps à autre au métal la clialeur perdue et en môme temps sa cohésion première. Pour cela, on le recuit^ c’est-à-dire qu’on le cliaufl’e et qu’on le laisse refroidir lentement. L’écrouissage a pour elï'et de rendre le métal dur et cassant.
La filière, qui permet d’étirer les métaux en fils, est une plaque d’acier percée d’une série de trous dont le diamètre va en dimi-
Fig. 169.
nuant et à travers lesquels on fait passer successivement une tige métallique en exerçant sur celle-ci une traction suffisante par son enroulement sur le tambour B (fig. 169).
Lorsqu’on veut obtenir certains métaux en fils très fins,- le platine par exemple, on a recours à un artifice qui consiste à engager un fil de ce métal, amené déjà à une certaine ténuité, dans un cylindre d’un autre métal, d’argent par exemple, dans l’axe duquel on a foré un trou du diamètre du premier fil ; en faisant ensuite passer ce cylindre à la filière on le réduit en un fil très fin dans l’axe duquel se trouve un fil de platine encore plus fin, qu’on peut mettre à nu en dissolvant l’argent dans l’acide azotique dilué.
Dureté. — On observe de grands écarts dans la dureté des différents métaux ; tandis que le potassium est mou comme la cire à la température ordinaire et que le plomb est rayé par l’ongle, le chrome raye le verre. La présence de certaines substances, soufre, phosphore, arsenic, peut augmenter considérablement la dureté des métaux.
CRISTALLISATION DES MÉTAUX
Élasticité. — L’élasticité des métaux est la tendance qu’ils possèdent à reprendre leur forme première, lorsque par une force quelconque on a déplacé leurs molécules de leur position d’équilibre. Elle varie souvent beaucoup avec la température : celle de l’arg-ent augmente un peu de 0 à 100°, puis diminue de 100 à 200°; celle de l’acier est maximum à 15 ou 20° ; celle du fil de fer ordinaire est plus grande à 100° qu’à 10°. L’acier recuit offre peu d’élasticité, tandis que cette propriété est très développée dans l’acier trempé, c’est-à-dire refroidi brusquement après avoir été porté vers 300°. Il devient en même temps plus dur et plus fragile. La trempe exerce sur le bronze une action toute opposée ; cette opération le rend plus mou, plus ductile et moins élastique.
Densité des métaux. — Les métaux usuels présen
tent une assez forte densité. Les métaux alcalins sont plus légers que l’eau ; les métaux les plus denses sont l’or et le platine. On trouvera dans le tableau de la page 8 l’ordre de densité des métaux. ^
La densité des métaux varie avec leur état moléculaire ; elle augmente notablement par l’écrouissage.
657. Cristallisation des métaux. — La plupart des métaux peuvent être obtenus sous forme cristalline et quelques-uns se rencontrent ainsi dans la nature, notamment l’or, l’argent et le cuivre natif. Le bismuth, l’antimoine, le zinc, le plomb, le sodium peuvent être obtenus cristallisés par voie de fusion ; l’expérience réussit très bien avec le bismuth. Le zinc et le cadmium peuvent cristalliser par sublimation.
Beaucoup de métaux se déposent sous forme cristalline au pôle négatif lorsqu’on électrolyse la solution de leurs sels dans des conditions convenables de concentration et d’intensité du courant; on obtient ainsi le plomb, le thallium, Létain, etc., en petits cristaux. On arrive au même résultat lorsqu’on déplace un métal par un autre, par exemple le plomb par le zinc.
Le platine, l’or, l’argent, le palladium, le cuivre, le fer, le plomb cristallisent dans le système cubique. L’antimoine, le bismuth, le zinc, le magnésium' appartiennent au système rhomboédrique ; l’étain au système quadratique, ainsi que le sodium et le potassium.
Cassure des métaux. — A la cristallisation des métaux se rattache l’aspect que présente leur cassure. Le bismuth, l’antimoine.
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le zinc, la fonte lamelleiise offrent une cassure lamelleuse nettement cristallisée ; la tonte grise, une cassure cristalline grenue. Le fer doux de bonne qualité est fibreux et, par suite, très tenace; mais cette structure peut se modifier peu à peu par des actions mécaniques, tels que des cbocs répétés ; elle devient alors grenue et le fer devient cassant. L’étain offre également une structure fibreuse prismatique et ce métal fait entendre un bruit particulier (cri de l'étain) lorsqu’on le plie.
Certains alliages offrent une cassure conchoïde qui indique l’absence de cristallisation ; tel est l’alliage de 1 partie du cuivre avec 2 parties de zinc.
658. Couleur. — La plupart des métaux sont blancs, plus ou moins gris ou bleuâtres; mais il en est qui possèdent une couleur plus caractéristique : le cuivre est rouge ; l’or est jaune. Mais comme l’a montré Bénédict Prévost, ce n’est là que la couleur résultant d’une première incidence de la lumière blanche. Si on l’observe après une série d’incidences presque normales entre deux plaques polies parallèles d’un même métal, la couleur propre de ce métal s’accentue. L’or paraît alors avec une couleur rouge; le cuivre est rouge écarlate. L’argent qui nous paraît d’un blanc pur nous renvoie alors les rayons jaunes et le zinc devient d’un bleu indigo.
Nous avons déjà dit que l’opacité n’est pas absolue. L"or et l’argent, les plus malléables des métaux, réduits en feuilles très ténues sont translucides et leur couleur vue par transmission est alors complétaire de la couleur réfléchie : l’or laisse passer une lumière verte ; Pargent, une lumière violette. On observe la même opposition lorsqu’on regarde une liqueur tenant en suspension de l’or réduit ; un semblable liquide est jaune par réflexion et verdâtre par transparence.
En fusion, les métaux sont généralement blancs ; néanmoins le cuivre émet une lumière bleu-verdâtre et l’or une belle lumière verte.
Réduits en vapeur à une température très élevée, beaucoup de métaux présentent une couleur et un spectre caractéristiques. La vapeur d’étain est bleue ; celle du cuivre est verte ainsi que celle de l’argent, avec une nuance différente ; la vapeur de l’or est bleue; celle du sodium est jaune.
Action de la chaleur. — Nous avons déjà fait con
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naître la capacité calorifique des métaux (t. I, p. 71) et nous n’insisterons pas ici sur les phénomènes de dilatation ne voulant nous occuper que des changements d’état que les métaux éprouvent sous l’influence de la chaleur.
Fusion. — Les métaux sont tous solides à la température ordinaire, sauf le mercure qui ne se solidifie qu’à — 39'’, 5. Le césium fond à 2(j°-2T ; le gallium à 30'’, 1 ; le ruhidium à 38°, 5 ; le potassium à 62‘’5 ; le sodium à 95'’6 ; le lithium à 180'’ (1).
Les moins fusibles des métaux sont l’iridium et le platine qui exigent la température produite par le chalumeau oxy-hydrique. On trouvera du reste dans le tableau suivant la température de fusion des principaux métaux.
Volatilité. — Presque tous les métaux sont volatils à une température plus ou moins élevée. Le mercure bout à 360'’, mais possède déjà à la température ordinaire une certaine tension de vapeur. Le cadmium bout à 860'’, le zinc à 932'’ et le magnésium à peu près à la même température et ces métaux se purifient par distillation ainsi que les métaux alcalins. L’argent se volatilise sensiblement quand on le maintient en fusion et ce métal aussi a pu être distillé. Le cuivre et l’or émettent également des vapeurs lorsqu’on les chauffe au delà de leur point de fusion.
660. Propriétés chimiques des métaux. — Les plus importantes à considérer sont celles qui ont trait à l’oxydabilité des métaux. Cette oxydabilité se manifeste par l’action directe de l’air ou de l’oxygène secs, par l’action de l’eau ou par l’action combinée de ces deux agents. Au même ordre de phénomènes appartient l’action des métaux sur les acides étendus et sur les alcalis.
Action de l’oxygène sec. — L’oxygène ou l’air secs provoquent l’oxydation de tous les métaux, sauf l’argent, l’or et les métaux du groupe du platine. Mais le potassium est presque le seul métal qui s’oxyde ainsi à basse température. Pour les autres, il faut chauffer plus ou moins ; le lithium, métal alcalin, peut être fondu à 180'’ dans l'oxygène sec sans être altéré. L’étain et le plomb fondus se recouvrent d’une pellicule d’oxyde; le mercure
(1) C’est ici, à part le gallium, la série des métaux alcalins et il est digne de remarquer que le point de fusion de ces métaux est d’autant plus élevé que leur poids atomique est plus faible. La même remarque s’applique au groupe du magnésium dont le premier terme, le glucinium (p. at. = 9), fond à la température de l’argent et le dernier, le cadmium (p. at. = 112), déjà à 320°; ainsi qu’au groupe cuivre, argent, mercure.
Propriétés physiques des métaux.
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ACTION DES MÉTAUX SUR LES ACIDES ÉTENDUS
s’oxyde vers 350°. Le cuivre s’oxyde au rouge mais cette oxydation s’arrête bientôt si on ne renouvelle la surface métallique eu enlevant mécaniquement l’oxyde formé. Maintenu en fusion à l’air, l’antimoine finit par s’oxyder complètement, ce qui est dû à ce que l’oxyde formé se volatilise. La combustion du cadmium, du zinc, du magnésium est aussi totale, ce qui est dû ici à la volatilité du métal lui-même; aussi est-ce dans ce cas la vapeur métallique qui brûle, de sorte que la combustion a lieu avec tlamme.
L’état d’agrégation d’un métal a une grande influence sur son oxydabilité. Le fer, qui ne s’oxyde qu’à une température élevée lorsqu’il est compacte, devient pîjropïiorique , c’est-à-dire qu’il s’oxyde instantanément à l’air avec incandescence, lorsqu’il est très divisé, par exemple tel qu’on l’obtient lorsqu’on réduit l’oxyde ferrique par l’hydrogène.
L’argent ne s’oxyde à aucune température dans l’oxygène, mais il éprouve une oxydation superficielle dans l’ozone. Ce métal, ainsi que l’or et le platine fournissent des oxydes par voie indirecte; mais ces oxydes, comme l’oxyde de mercure, sont réduits par la chaleur seule. Le palladium, le rhodium et le ruthénium sont dans le même cas que le mercure, c’est-à-dire qu’ils peuvent fixer l’oxygène dans certaines limites de température.
Action des métaux sur l’eau. — Le potassium, le sodium, le lithium décomposent l’eau à la température ordinaire en dégageant de l’hydrogène et en donnant les hydrates correspondants. Le magnésium, le calcium et quelques autres ne décomposent l’eau vers 100° que lorsqu’ils sont très divisés ; àl’état compacte il leur faut une température bien plus élevée ; le zinc (1) et le fer effectuent cette décomposition au rouge sombre ; l’étain et le titane au rouge vif; le cuivre au rouge blanc. Les métaux précieux ne décomposent l’eau à aucune température : ce sont l’argent, le mercure, l’or et les métaux du platine.
Action des métaux sur les acides étendus. — Nous avons déjà vu, en étudiant les principaux acides, comment ils se comportent à l’égard des métaux en général. Nous ne voulons que rappeler ici l’action que peuvent exercer les métaux sur les acides
(1) Le zinc peut décomposer l’eau à froid lorsqu’il est associé à du cuivre (t. I, p. 51 1 , note), ce qui montre l’influence que peut exercer sur les propriétés d’un métal la présence d’un autre métal, avec lequel il forme alors un couple voltaïque.
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sulfurique et clilorhydrique étendus. Tous les métaux décomposant Teaii ù, froid ou au rouge sombre se dissolvent dans ces acides avec dégagement d’hydrogène et nous savons déjà qu’il est inutile d’attribuer cette réaction à l’action du métal sur l’eau et que c’est l’acide lui-même qui est décomposé (t. 1, p. 139).
L’acide carbonique agit, quoique moins énergiquement, à la manière de l’acide sulfurique étendu.
Action sur les alcalis. — La plupart des métaux susceptibles de fournir des oxydes acides ou indifférents peuvent se dissoudre dans, les alcalis avec dégagement d’hydrogène :
3n 4- 2KHO -f- H^O SnO^K^ + 2112.
De ce nombre sont le zinc, le chrome, l’étain, le titane, l’aluminium, etc.
Action de l’air humide sur les métaux. — Beaucoup de métaux inaltérables à l’air sec se recouvrent plus ou moins rapidement d’une couche d’hydrate ou de carbonate lorsqu’on les expose à l’air humide. C’est qu’ici intervient l’action combinée de l’oxygène, de l’eau et de l’acide carbonique de l’atmosphère, ou de certaines vapeurs acides accidentelles. C’est à l’action de l’air humide qu’est due la formation de la rouille sur le fer. Le phénomène, qui ne se produit au début qu’avec une grande lenteur, devient beaucoup plus rapide dès qu’il s’est formé une couche de rouille. Il est alors complexe. D’une part, le fer forme avec la couche de rouille un couple voltaïque dans lequel l’élément électropositif, le métal, décompose l’eau pour s’emparer de son oxygène, tandis que l’hydrogène est mis en liberté et s’unit partiellement, à l’état naissant, à l’azote de l’air pour former de l’ammoniaque ou son carbonate qu’on peut retrouver dans tout échantillon de rouille. D’autre part, l’acide carbonique de l’air agit d’une manière active en produisant de l’hydrogène et du carbonate ferreux, sel très oxydable et qui se convertit à l’air en oxyde ou hydrate ferrique et acide carbonique. La porosité de la rouille facilite du reste cet ensemble de réactidns qui finissent par transformer toute la masse du métal. Il n’en est pas de même de beaucoup d’autres métaux qui s’oxydent dans les mêmes circonstances ; mais la couche d’hydrate ou de carbonate qui s’est formée protège le reste du métal. Le zinc, l’étain, le plomb sont dans ce cas et les deux premiers métaux sont employés, déposés en couches sur le
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fer pour protéger ce dernier contre la rouille. On arrive encore h ce résultat en recouvrant le fer par un vernis, par une très mince couche de matière grasse ou par de la plombagine.
Action des métalloïdes sur les métaux. — Nous avons déjà fait connaître cette action en nous occupant des métalloïdes euxmêmes.
CLASSIFICATION DES MÉTAUX
661. La première classification sérieuse qui ait été faite des métaux est due à Thénard qui se fondait sur leur ox};dabilité dans les diverses circonstances exposées plus haut. Telle qu’elle avait été établie par Thénard, elle s’appuyait sur des faits mal observés et sur une connaissance encore imparfaite des propriétés d’un grand nombre de métaux. L’aluminium notamment et le glucinium étaient mal connus et classés parmi les métaux décomposant l’eau vers 100'’. Or l’aluminium, ainsi que le glucinium, ne décompose l’eau à aucune température. L’aluminium se rapproche par là des métaux nobles tandis qu’il s’en écarte par la stabilité de son oxyde. La classification de Thénard a été successivement modifiée par Régnault et par Deville pour la faire mieux cadrer avec les faits.
Mais, même ainsi modifiée, cette classification quoique respectant certaines analogies importantes n’est pas toujours en harmonie avec les progrès de la science. Tandis qu’elle réunit quelfois des métaux très dissemblables, elle néglige des analogies chimiques importantes entre d’autres métaux. Le zinc y est séparé du magnésium, l’osmium des métaux du platine, le cuivre du mercure qui se trouve par contre à côté de ces derniers. Le thallium n’y est rapproché d’aucun des métaux avec lesquels il offre des analogies.
Berzelius rangeait les métaux suivant leur degré électro-positif; en tête se trouvaient les métaux alcalins, puis alcalino-terreux; le platine. For, occupaient les derniers rangs. Cette gradation correspond, sauf rectification à l’ordre des métaux rangés suivant le degré de chaleur qu’ils dégagent en s’unissant à la même quantité d’oxygène ou de chlore. Il est évident que cet ordre doit être sensiblement celui résultant de la classification de Thénard, puisque celle-ci est basée sur l’affinité pour l’oxygène.
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La seule classification rationnelle des métaux serait celle qui se déduit de leur atomicité, comme est la classification des métalloïdes. Pour ces derniers, elle est donnée, au moins d’une manière relative, par leurs combinaisons avec l’hydrog-ène. Les rares combinaisons que forme l’iiydrog-ène avec les métaux ne sont pas en rapport avec leur atomicité; mais on connaît des combinaisons des métaux avec les radicaux monatomiques d’alcools. Ces combinaisons conduisent bien à la connaissance de l’atomicité, malheureusement elles sont encore trop peu nombreuses.
Les combinaisons que forment les métaux avec les éléments halogènes établissent-elles réellement l’atomicité du métal? Deux exemples montreront qu’il n’en est pas forcément ainsi. Le fer s’unit à deux atomes ou à trois atomes de chlore ; il apparaît donc comme diatomique ou triatomique. Le cuivre d’après ses combinaisons avec le chlore, GuCl et CuCP^ devrait fonctionner comme monatomique ou comme diatomique.
Si maintenant nous prenons la densité de vapeur du chlorure ferrique, nous verrons que la molécule de ce composé n’est pas FeCP mais bien Fe^Gl® et que celle du chlorure ferreux est Fe^GP, comme celle du chlorure stanneux est Sn^GP et non SnGP. Le double atome de fer est donc tétratomique ou hexotomique et ces deux atomes doivent être unis dans la molécule, échang’eant deux atomicités dans le chlorure ferreux et une atomicité dans le chlorure ferrique.
Cl2 = Feiv^Pei'' = Gl2 et =
On peut donc conclure de la connaissance du poids moléculaire de ces chlorures que le fer est tétratomique (1).
De même la molécule du chlorure cuivreux n’est pas Gu’Gl, mais bien Gu^GP ou Gl — Gu'"— Gu"— Gl, d’après sa densité de vapeur. Le cuivre est donc diatomique dans le chlorure cuivreux aussi bien que dans le chlorure cuivrique.
L’arg-ent est monatomique dans l’oxyde d’arg-ent et dans le chlorure d’argent, mais ne se trouve-t-on pas ici dans le même cas
(I) Le chlorare d’aluminium correspond d’après sa densité de vapeur à la formule AI-C16 (Deville et Troost) ; mais d'après les dernières recherches de MM. Nilson et Petterson cette molécule se dissocie à une température élevée et sa densité de vapeur devient moitié, c’est-à-dire correspond à la formule AlCP. L’aluminium au moins dans son chlorure en vapeur serait donc triatomique et non tétratomique.
CLASSIFICATION DES MÉTAUX
que pour le chlorure cuivreux et sa formule ne doit-elle pas s’écrire Ag’^Gh au lieu de Ag'Cl ? Nous n’avons pas les moyens de connaître le poids moléculaire de ce composé, la question ne peut donc être directement tranchée, mais les analogies entre les chlorures d’argent, mercureux et cuivreux permet de penser que l’argent est diatomique et que son chlorure est Ag^CP, soit ClAg'' — Ag"Cl, quoiqu’on ne connaisse pas le chlorure AgCP. On ne connaît du reste pas non plus l’iodure cuivrique.
Tout en conservant pour le chlorure d’argent la formule AgCl, nous croyons donc pouvoir ranger l’argent à côté du cuivre.
Quelle est l’atomicité du plomb? Si l’on n’envisageait que son chlorure, on serait évidemment porté à l’envisager nettement comme diatomique ; mais il ne serait pas impossible qu’il fût tétratomique comme l’étain et que la molécule de son chlorure doive s’écrire Pb'^CP. Ce qui démontre la tétratomicité du plomb c’est l’existence du plombo-tétréthyle Pb(C^IP)^, du chlorure de plombotriéthyle Pb(C^IP)^Gl et du dichlorure Pb(G^H“)^GP.
On voit en résumé que nos connaissances sont encore insuffifisantes pour trancher dans bien des cas la question de l’atomicité et qu’une classification basée sur cette valeur est encore plus ou moins hypothétique.
Si nous envisageons la molécule des chlorures comme représentée par les formules les plus simple, nous voyons un même métal manifester plusieurs atomicités. Mais dans ce cas, laquelle employer pour classer le métal? Le thallium paraît monatomique dans le chlorure thalleux, comme le potassium dans le chlorure de potassium, et les nombreux cas d’isomérie que présentent les composés thalleux avec les composés de potassium doivent, avec d’autres considérations encore, le faire envisager comme métal alcalin. D’autre part, le chlorure thallique TIGP paraît rapprocher le thallium du bismuth ou de l’or. Enfin, si nous n’envisagions que les propriétés physiques du thallium et de quelques-uns de ses composés, nous serions portés à le rapprocher du plomb, comme le font quelques chimistes.
L’or fournit des combinaisons monatomiques et triatomiques ; mais ces dernières sont les plus caractéristiques. Le bismuth ne se rattache à l’or que par sa triatomicité; on pourrait le classer parmi les métalloïdes.
Ne pouvant donc entièrement nous baser sur l’atomicité, nous
CLASSIFICATION DES MÉTAUX
adopterons la classification suivante qui ne s’écarte pas beaucoup de celle de M. Mendeleef (t. I, p. 106) et qui, tout en cherchant à respecter cette donnée, encore mal définie, respecte en outre d’autres analogies; nous mettons en tête de chaque g-roupe le métal dont le poids atomique est le plus faible.
Ces groupes sont ;
1° Métaux alcalins : monatomiques.
2° — alcalino-lerreux : diatomiques.
3° Groupe du magnésium : diatomiques.
40 — du cuivre (comprenant l’argent).
50 U, — du fer : métaux di- et tétraiomiques . h. — du manganèse et du chrome.
6° a. — de l’aluminium : métaux tri- ou iétratomiques.
b. Métaux des terres rares.
70 — triatomiques.
8° — tétr atomiques. — a. Groupe du plomb.
du titane.
9° Groupe du molybdène.
du platine, du palladium.
du vanadium : métaux pentatomiques.
Lithium.
b. Chrome.
VÏII. a. Étain.
Sodium.
Plomb.
Potassium.
Manganèse.
b. Titane.
Rubidium.
ÉTAT NATUUEL DES MÉTAUX. — EXTRACTION
662. On ne rencontre que peu de métaux à l’état de liberté dans la nature, c’est-à-dire à l’état natif. L’or et le platine le sont presque toujours. Le cuivre, le mercure et l’argent le sont quelquefois; le fer plus rarement.
Les métaux se trouvent généralement engagés dans des combinaisons oxygénées, sulfurées, arséniées, chlorurées, etc. Voici les principales classes de minerais ou minéraux propres à leur extraction.
Oxydes ou hydrates. — Fer, cuivre, étain, titane, manganèse, chrome, aluminium.
Sulfures. — Cuivre, fer, mercure, plomb, nickel, zinc, bismuth, argent, molybdène.
Arséniures et arséniosulfures. — Fer, nickel, cobalt, cuivre. L’arsenic de ces minerais est quelquefois remplacé en tout ou en partie par l’antimoine. Tellurüres. — Or, bismuth, plomb.
Séléniures. — Cuivre, argent, thallium, plomb.
Carbonates. — Zinc, fer, cuivre, calcium, magnésium, sodium, potassium. Silicates. — Aluminium, fer, zinc, nickel, magnésium, métaux alcalins. Sulfates. — Métaux terreux et alcalino-terreux.
Chlorures. — Argent, plomb, métaux alcalins.
Le traitement métallurgique à faire subir aux minerais, pour les métaux usuels, varie avec la nature des minerais et avec le métal. En principe, les minerais oxydés sont traités par le charbon à une température plus ou moins élevée. Lorsque le minerai est un sulfure ou un arséniosulfure, on le soumet au grillage dans un four à réverbère. Cette opération transforme le soufre en anhydride sulfureux qui se dégage, l’arsenic en anhydride arsénieux qui se sublime, le métal enfin en oxyde qu’il ne reste plus qu’à réduire par le charbon dans des fourneaux appropriés, dont la disposition varie avec la nature du métal.
Le traitement chimique des minerais est précédé d’un traitement mécanique qui comporte en premier lieu un triage à la main pour séparer le minerai riche du minerai pauvre. Le minerai riche peut entrer de suite en traitement ; celui qui est mélangé de gangue est soumis au broyage, qui permet un nouveau triage à la main. Pour séparer ensuite les parties les moins riches de la gangue, on les soumet au bocardage, opération qui a pour but de
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Igs pulvériser à. Ftiicle il uii pilon miiiii d une lete eu fer et niu pâr une roue liydrciuli(jue. tiC uiiiiemi bocurde est liucileuieut soumis à la lévigation par un courant d’eau qui entraîne les parties terreuses, c’est-à-dire la gangue, et laisse le minerai plus lourd.
Le potassium et le sodium s’obtiennent en réduisant leurs carbonates par le charbon à une température élevée. Mais les métaux alcalino-terreux ou terreux ne peuvent être isolés de cette façon; leurs oxydes sont irréductibles par le potassium ou le sodium; il faut alors traiter non leur oxyde mais leur chlorure par le sodium, ce qui est parfaitement conforme aux données thermiques relatives à la formation des oxydes et des chlorures (669).
Les chlorures de ces métaux peuvent encore servir à préparer les métaux en les soumettant à l’électrolyse sèche, c’est-à-dire pendant qu’ils sont fondus. Ce procédé est même le seul qui permette d’isoler le lithium.
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663. La plupart des métaux peuvent s’unir entre eux lorsqu’ils sont amenés en fusion et il en résulte un mélange plus ou moins homogène ou des combinaisons définies possédant encore certains caractères généraux des métaux constituants, tels que l’éclat métallique, la conductibilité calorifique et électrique, tandis que d’autres propriétés sont plus ou moins modifiées, comme la dureté, la malléabilité, la couleur. Ces mélanges ou combinaisons portent le nom à' alliages et constituent en réalité, au point de vue pratique, des métaux nouveaux.
Les alliages diffèrent des combinaisons chimiques en général en ce que le caractère métallique y est conservé tandis que dans ces dernières les propriétés extérieures des éléments composants sont complètement détruites : les caractères des gaz hydrogène et oxygène ne se retrouvent pas dans l’eau, non plus que ceux du chlore et d’un métal dans un chlorure métallique.
Certains métaux peuvent s’allier entre eux en toutes proportions; mais dans bien des cas, il faut envisager l’alliage obtenu comme une combinaison définie dissoute dans l’excès de l’un des métaux. Certains alliages se font avec élévation de température; il y a donc dans ce cas combinaison. En outre, dans un mélange, les propriétés physiques doivent être la moyenne des propriétés
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(le chaque élément constituant. Or il n’en est pas généralement ainsi au moins pour certaines propriétés, comme la densité et le point (le fusion.
Il est (les métaux qui ne s’allient entre eux qu’en faible proportion . Ainsi si l’on mélange du plomb et du zinc fondus, ces métaux se séparent en deux couches suivant leur densité et on ne trouvera que 1,6 p. 100 de zinc dans le plomb et 1,2 p. 100 de plomb dans le zinc. De même, le zinc ne peut dissoudre que 2,4 p. 100 de son poids de bismuth et ce dernier, 14,3 p. 100 de zinc. Cette dissolution réciproque limitée est semblable à celle que présentent certains liquides comme l’eau et l’éther.
Les alliages formés par le mercure porlent le nom à.' amalgames ; nous les étudierons plus spécialement à l’occasion du mercure; nous voulons seulement remarquer ici que c’est avec eux qu’on observe le mieux les phénomènes thermiques qui accompagnent leur production. Les uns se font avec élévation de température et par suite il y a combinaison ; d’autres se font avec abaissement de température du au passage de l’état solide à l’état liquide du métal qui se dissout dans le mercure.
664. On obtient les alliages en fondant les métaux ensemble ou séparément et les mélangeant ensuite dans les proportions voulues. Afin d’empêcher l’oxydation des métaux à leur surface pendant leur fusion, on les recouvre d’une couche de poussier de charbon ou quelquefois de borax. Si l’un des métaux est volatil, comme le zinc, on ne l’ajoute à l’autre métal que lorsque celui-ci est fondu et on en ajoute un léger excès pour compenser la perte qui a lieu par volatilisation.
La composition des alliages est loin d’être toujours homogène, surtout lorsque la solidification s’est faite lentement. Il se sépare alors de la masse fondue des alliages cristallisés, de composition définie. Pendant que cette cristallisation s’effectue il se produit un arrêt dans l’abaissement de température et un thermomètre plongé dans le métal restera stationnaire ; il se produira un nouvel arrêt lorsque le reste du métal se solidifiera. -Si pendant le premier arrêt on décante le métal resté liquide, on isolera l’alliage cristallisé. Ce phénomène, qu^on désigne sous le nom de liquation et qu’on observe très bien avec les amalgames, se produit dans un ordre inverse lorsqu’on chauffe certains alliages qui se séparent alors en une partie fusible et une partie moins fusible;
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celle dernière étant enlevée peut éprouver une nouvelle liquation. C’est par cette opération, qui porte alors le nom de pattinsonage, qu’on enrichit en argent les plombs argentifères.
On évite en partie la liquation dans la préparation des alliages par une solidification brusque ; mais ce procédé n’est pas applicable lorsqu’on prépare de grandes masses d’alliages, par exemple dans la coulée des canons de bronze. Dans ce cas on exerce sur l’alliage fondu une pression considérable en coulant à la partie supérieure des pièces une grande masse d’alliage qui porte le nom de masselotte et qu’on détache ultérieurement des pièces.
665. Propriétés physiques des alliages. — Les propriétés primitives des métaux qui éprouvent le plus de modifications par leur alliage sont la dureté, la couleur, la ténacité, la ductilité, la densité, la fusibilité. La dilatabilité et la conductibilité sont sensiblement la moyenne de celles des métaux constituants. L’utilité des alliages tient précisément à leurs propriétés physiques spéciales.
Dureté, ténacité, etc. — Les alliages sont généralement plus durs que les métaux constituants ; ainsi l’argent monétaire est plus dur que l’argent fin et que le cuivre pris isolément ; il en est de même des alliages d’or et de cuivre. C’est pourquoi l’argent et l’or sont rarement employés à l’état de pureté. D’autre métaux sont trop durs et trop cassants pour pouvoir être employés à certains usages, comme le bismuth et l’antimoine ; le plomb par contre est trop mou. En associant le plomb et l’antimoine on arrive à obtenir l’alliage dur et résistant qui constitue les caractères d’imprimerie.
Le plomb lui-même, quoique le métal usuel le plus mou, peut communiquer de la dureté à certains métaux. L’adjonction de quelques centièmes de plomb au laiton lui donne assez de dureté pour qu’il ne graisse plus la lime. On augmente de même la dureté du bronze par l’addition d’un peu de zinc.
D’autre part, la ténacité et la ductilité sont généralement diminuées dans les alliages : l’or devient dur et cassant par l’adjonction d’antimoine ou de plomb. Le cuivre perd de sa ductilité par son alliage avec l’étain ; le bronze des tamtams est fragile à froid et au rouge vif, mais malléable au rouge sombre.
Cristallisation. — Certains alliages sont cristallisables, mais ce n’est pas une preuve absolue qu’il y a combinaison. Il existe un
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alliage d’antiaioine etd’élaiii Sb^Zn^, Talliagc de Cooke, qui cristallise eu prismes rliomboïdaux ; mais on peut y faire varier le zinc dans la proportion de 43 à G4 p. 100, sans que la forme cristalline en soit modifiée. 11 en est de même pour la forme cristalline des alliages d’or et d’étain, l’or variant entre 27 et 43 p. 100.
On connaît beaucoup d’amalgames cristallisés ; d’autres sont pâteux.
Densité des alliages. — La densité des alliages est presque toujours différente de la moyenne de la densité des métaux cons-
tituants, moyenne donnée par la formule D = a^b ou ^ ^
et B étant la proportion centésimale de chaque métal ; a et 6, la densité de ces métaux. La densité de l’alliage est tantôt plus forte, tantôt plus faible. Dans le premier cas, l’alliage se produit avec contraction et dégagement de chaleur ; dans le second cas il n’y a pas de phénomène thermique appréciable.
ALLIAGES MOINS DENSES QUE LA MOYENNE
/Argent.
n Fer.
1 Plomb.
( Cuivre.
Argent avec. . . . Cuivre.
Cuivre avec Plomb.
Zinc avec Antimoine.
. \ Plomb.
( Antimoine.
/ Bismuth.
Fer avec ' Plomb.
( Antimoine.
Fusibilité. — Les alliages sont toujours plus fusibles que le moins fusible des métaux qui y entrent et bien souvent leur point de fusion est inférieur à celui du métal le plus fusible.
L’alliage SnPb, qui renferme 37 p. 100 d’étain, fond à 241°; l’alliage SnTb, avec 63 p. 100 d’étain (soudure des plombiers) fond à 186°. Si au premier de ces alliages on ajoute son poids de bismuth, le point de fusion s’abaisse à 94° ; c’est \ alliage fusible de d’Arcet ; enfin on connaît un alliage fusible à 66 — 70°, \ alliage de Wood qui outre les trois métaux de l’alliage de d’Ar-
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cct renferme du cadmium. Raj3pelons qu’on a pour les points de fusion de ces métaux : Ph, 322°; cadmium, 320°; bismuth, 264°; étain, 228°.
On voit que c’est surtout le bismuth et le cadmium qui augmentent la fusibilité des alliages.
Un alliage de 3 parties de sodium et de 1 partie de potassium est fusible à la température ordinaire.
666. Propriétés chimiques. — Les alliages sont en général moins oxydables que l’un ou l’autre des métaux pris isolément. Un alliage de fer et d’aluminium est moins oxydable que le fer. Néanmoins lorsque l’un des métaux alliés donne un oxyde à caractère acide et l’autre un oxyde basique, l’oxydabilité de l’alliage est augmentée. C’est ce qui a lieu notamment pour l’alliage de plomb et d’étain qui par son oxydation donne du stannate de plomb; cet alliage s’oxyde en brûlant comme de l’amadou quand on le fond à l’air. De même l’alliage de Cooke Sb^Zn^ décompose l’eau à 100° ce que ne fait pas le zinc seul quand il est compacte.
L’alliage de cuivre et de zinc n’est pas attaqué par l’acide sulfurique étendu. L’argent allié à l’or ne se dissout dans l’acide azotique que si sa teneur est au moins double de celle de l’or. Si cette teneur est inférieure et si l’on veut enlever l’argent à l’or, il faut donc enrichir l’alliage en argent ; c’est ce que l’on nomme inquartation parce qu’on pensait d’abord qu’il fallait ainsi abaisser au quart la proportion de l’or.
L’acide azotique attaque plus lentement les alliages de cuivre et d’argent que les deux métaux isolément.
Dans d’autre cas, il pourra y avoir dissolution d’un métal inattaquable par lui-même. Ainsi le platine insoluble dans l’acide azotique étendu ou concentré se dissout dans cet acide en même temps que l’argent lorsqu’il est allié à ce dernier.
667. Principaux alliages usuels. — Nous les décrirons plus particulièrement en nous occupant des métaux qui dominent dans chacun d’eux et nous nous bornerons à faire connaître ici leur composition.
ALLIAGES DE CUIVRE
Bronze
Cu
Su
des monnaies
des canons
des tam taras
des télescopes
DES MÉTAUX
Nous avons donné dans le tome I les caractères généraux des chlorures, bromures et iodures, ainsi que des sulfures, phosphures, arséniures, etc. Nous n’y reviendrons pas, non plus que sur la nomenclature et la classification des oxydes métalliques (t. 1, § 49 et 52) ; mais nous devons ajouter ici quelques mots sur leur fonction et sur leurs réactions fondamentales.
OXYDES MÉTALLIQUES
668. Oxydes métalliques. — Nous avons vu plus haut comment se comportent les métaux tà l’égard de l’oxygène.
Les oxydes que l’on prépare habituellement par union directe du métal avec l’oxygène sont les oxydes de zinc, de plomb, de cuivre.
Beaucoup d’oxydes s’obtiennent par la décomposition de leurs azotates sous l’influence de la chaleur. On prépare ces azotates en traitant le métal par l’acide azotique puis évaporant à sec (l’étain et l’antimoine donnent ainsi immédiatement l’oxyde qui est insoluble dans l’acide azotique). C’est en calcinant les azotates de cuivre, de mercure, de baryum, qu’on prépare ordinairement les oxydes de ces métaux. L’or et le platine sont les seuls métaux qui ne peuvent pas fournir d’oxyde par cette voie, inattaquables qu’ils sont par l’acide azotique.
Il y a d’autres sels qui laissent un résidu d’oxyde par la calcination. Tels sont surtout les carbonates ; on prépare ainsi la chaux et la magnésie ; le carbonate de baryum exige pour se transformer en oxyde l’intervention d’un courant de vapeur d’eau. Les carbonates alcalins sont indécomposables par la chaleur. Beaucoup de sulfates sont dans le même cas que les carbonates.
Enfin, les oxydes s’obtiennent par l’action de la chaleur sur leurs hydrates. Ceux-ci se préparent par l’action d’un alcali sur la solution des sels correspondants. Quelques métaux sont ainsi immédiatement précipités à l’état d’oxyde anhydre; les uns à froid, comme l’oxyde d’argent, les autres à chaud comme l’oxyde de cuivre. Les hydrates alcalins et celui de baryum sont indécomposables par la chaleur.
Propriétés physiques. — Les oxydes sont en général opaques, d’un aspect terreux et privés de l’éclat métallique. Ils sont mauvais conducteurs de l’électricité, sauf les peroxydes de plomb et de manganèse. Leur densité, sauf celle des oxydes alcalins, est inférieure à celle des métaux. Quelques oxydes naturels sont très durs (alumine). Beaucoup d’entre eux sont fusibles ; ceux de plomb et de bismuth au rouge naissant, ceux de cuivre et de fer au rouge blanc; l’alumine ne fond qu’au chalumeau oxy-hydrique ; quant à la chaux elle n’a encore pu être fondue à aucune température. En général ils sont moins fusibles que le métal. Seuls, les bioxydes d’osmium et de ruthénium, auxquels on peut joindre l’oxyde antimonieux, sont volatils.
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Los oxydes alcalins, alcalino-Lorreiix, de zinc, de cadmium sont incolores ; celui de zinc est jaune à chaud ; ceux des autres métaux sont g'cncralement colorés ou noirs.
Propriétés chimiques. — Les oxydes d’or, d’argent, de platine et do mercure sont réduits à l’état métallique par la chaleur.
Pour les autres, il faut tenir compte de leur degré d’oxydation. Il est des oxydes inférieurs qui sous rinfluence de la chaleur et de l’air peuvent passer à un degré supérieur d’oxydation. Il en est ainsi des protoxydes de manganèse et de fer qui se transforment en oxyde ; du protoxyde de plomb qui fournit le minium Pb^O' ; de l’oxyde antimonieux qui est converti en peroxyde d’antimoine.
Pour un métal qui forme plusieurs degrés d’oxydation il en est toujours un qui présente une stabilité plus grande et qui se forme à l’aide d’un oxyde inférieur en présence de l’air ou d’un oxyde supérieur que l’air intervienne ou non. Le minium chauffé au delà du point où il se forme est de nouveau converti en protoxyde de plomb ou litharge. La baryte se transforme à l’air, à une certaine température, en bioxyde de baryum qu’une température plus élevée détruit de nouveau. Le peroxyde et le sesquioxyde de manganèse sont ramenés à l’état d’oxyde Mn^O^ ; l’anhydride antimonique à l’état de peroxyde Sb^O^ ; l’acide ebromique est converti par la chaleur en sesquioxyde de chrome.
CliaulTés dans un courant àhydrogène^ les oxydes métalliques supérieurs sont tous ramenés facilement à un degré inférieur d’oxydation et à une température suffisante ces derniers sont tou« réduits à l’état métallique, sauf les oxydes alcalins, alcalino-terreux, de magnésium, d’aluminium, de chrome et de manganèse.
Le charbon produit les mêmes réductions que l’hydrogène ; lorsque la réduction n’a lieu qu’à une température peu élevée, il y a en même temps production d’anhydride carbonique, mais lorsque la température nécessaire pour effectuer la réduction est telle que l’anhydre carbonique lui-même est réduit par le charbon, il se dégage de l’oxyde de carbone (oxyde de zinc).
Tous les oxydes, sauf ceux des métaux terreux, sont décomposés par le chlore en produisant du chlorure métallique et de l’oxygène. Cependant la réaction peut être plus complexe et l’oxyde de mercure fournit ainsi à froid, non de l’oxygène, mais de l’anhydride hypochloreux. Eu présence de l’eau, le chlore donnera avec
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certains oxydes ou hydrates de Tacide hypochloreux ou ses sels, ou bien un oxyde supérieur.
Les oxydes qui, comme l’alumine, sont inattaquables par le chlore à toutes les températures peuvent être transformés en chlorures en faisant intervenir le charbon, qui joint son affinité pour l’oxygène à l’affinité du chlore pour le métal.
Les oxydes métalliques sont presque tous décomposés par le soufre à une température plus ou moins élevée. Un grand nombre d’entre eux, par exemple ceux d’argent, de plomb, de cuivre, de mercure sont convertis en sulfure avec dégagement d’anhydride sulfureux. Les oxydes de magnésium, d’aluminium, de chrome, les anhydrides stannique et titanique ne sont pas attaqués par le soufre.
L’action du phosphore a beaucoup d’analogie avec celle du soufre.
Les oxydes, ou plutôt les hydrates, alcalins et alcalino-terreux, sont solubles dans l’eau, mais ces derniers le sont peu ; la magnésie encore moins ; l’oxyde d’argent et quelques autres sont assez solubles pour colorer en bleu le papier rouge de tournesol.
669. Affinités relatives des métaux. — Le tableau suivant, dû en grande partie à M. Berthelot, résume les données relatives à l’affinité, exprimée en calories, des principaux métaux pour les halogènes, l’oxygène et le soufre. Les calories indiquées dans ce tableau sont celles qui se dégagent par l’union de 1 atome de chlore, brome ou iode ou bien de la quantité équivalente d’oxygène et de soufre, soit la quantité correspondant à 1/2 atome de ces éléments, avec 1 atome de potassium, d’argent, etc., 1/2 atome des métaux diatomiques, 1/3 d’atome d’aluminium, de bismuth, d’or, c’est-à-dire les quantités équivalentes. Les chiffres, sauf pour la deuxième colonne, se rapportent au composé solide; les rapports ne sont pas toujours les mêmes si l’on envisage les corps dissous, c’est ce que montrent les chiffres de la deuxième colonne comparés à ceux de la première.
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670. Nous nous sommes déjà occupés de cette importante classe de composés (t I, p. 85 et suiv. ). Nous croyons pourtant devoir rappeler ce que nous devons entendre par sels et comment on peut représenter leur constitution.
Dans la théorie dualistique, les sels sont envisagés comme formés par l’union d’une hase anhydre avec un acide anhydre. Dans la théorie unitaire, on ne préjuge pas l’arrangement des atomes et on fait dériver les sels des acides proprement dits par substitution équivalente de l’hydrogène par un métal, substitution qui s’effectue dans les hydracides comme dans les acides oxygénés.
Dans le premier cas le sulfate de potasse est représenté par la formule SO^K^O (ou SO^,KO en équivalents, ce qui n’indique pas la nature bibasique de l’acide sulfurique); dans le second cas
NOTATION DES SELS
ce sel devient le sulfate de potassium SO'd^^ La formule dualistique du sulfate potassique acide est SOMvHO ou plutôt S0^K■^0-|-S0^^^^0, puisqu’on admet que l’oxyde de potassium s’y trouve tout formé ainsi que l’eau ; sa formule unitaire est SO^KH.
Nous savons déjà (t. I, p. 125) que l’argument tiré par Berzelius à l’appui de la théorie dualistique de la décomposition électrolytique du sulfate potassique repose sur une interprétation erronée. Ce sel se décompose en réalité comme le sulfate de cuivre, le métal se portant seul au pôle négatif et le reste SO'" au pôle positif. Si dans les circonstances ordinaires ce n’est pas du potassium, mais de la potasse qu’on observe, cela est dû à la réaction secondaire du potassium sur l’eau ; et c’est aussi en vertu d’une réaction secondaire qu’il y a de l’acide sulfurique SO^IP au pôle positif, avec dégagement d’oxygène.
On fait souvent usage pour les sels d’une autre notation, dans laquelle on fait intervenir le radical de l’acide, l’acide lui-même étant envisagé comme formé par ce radical uni à un ou plusieurs groupes OH, suivant son atomicité. Cette manière de représenter les acides exprime leur formation par l’action de l’eau sur les chlorures d’acides, c’est-à-dire les chlorures de leurs radicaux :
Az02.Cl-h H.OH=: AzO^.OH -h HCI S02.G12 + 2H.OH ^ S02(OH)2 + 2HC1 PO.CP + 3H.OH= PO(OH)3 +3HCI
Les sels de ces acides sont alors représentés par les formules
Az02.0K'
(Az02.0)2Ca"
(Az02.0)3Bi"'
S02.02Ca
(S02.02)3Bi2
,OK
OH
PO(OK
OH
(OK)2
(P0)2(02Ca)3
Ce n’est là, si l’on veut, qu’une notation de convention, mais elle a l’avantage de représenter aisément beaucoup de réactions. Elle permet en outre de faire ressortir la différence de fonction que peut jouer l’hydrogène dans un acide. Il est en effet des acides, et nous ne parlons ici que des acides minéraux, qui renferment de 1 hydrogène non remplaçable par un métal, tel est notamment 1 acide hypophosphoreux POHP qui renferme 3 atomes d’hydrogène et qui pourtant est monobasique, c’est-à-dire qu’un seul de ces atomes est remplaçable par un métal. C’est ce qu’exprime la
SELS
formule P1I“0(0II) ; 2 dos alomcs de l’iiydrogène appartiennent au radical de l’acide.
Les sels normaux ou neutres sont ceux dans lesquels tout l’hydrogène hydroxylique ou basique d’un acide a été remplacé par un métal ; les sels acides^ ceux qui renferment encore un ou plusieurs groupes OII. Quant aux sels basiques, leur constitution est liée à l’atomicité du métal, et nous avons vu comment on peut les représenter (t. I, p. dOO).
671. Sels doubles. — Ils dérivent de une ou plusieurs molécules d’acides polybasiques par le remplacement des atomes d’hydrogène basique par deux métaux différents. En voici quelques exemples, abstraction faite de l’eau de cristallisation.
Carbonate sodico-polassique CO^KNa=:CO:
,OK
-ONa
SQ3.0K 02.SQ
Hyposulflte de bismuth et de potassium. (S203)3Bi'"K3=;(S20)3||Q3p.^
Phosphate ammoniaco-magnésien POh\Ig"AzH^ — ^
Il existe une autre classe de sels doubles : ceux qui résultent de la fixation de plusieurs résidus d’acides sur un même métal polyatomique :
Chloro-iodure de mercure Acéto-azotate de baryum.
Acéto-azolate ferrique. . .
Acéto-chlorure basique. . ,
Hg''ClI
Ba'
O.AzQ2
(Fe2)vi
;(O.C2tPO)2
l(0.AzQ2p
/OH
(Fe2)vi (O.CHt^op (cp
672. Action de la chaleur et de l’électricité. — Chauffés, les sels hydratés commencent en général par fondre dans leur eau de cristallisation, mais il en est cependant beaucoup qui se déshydratent avant de fondre. Cette première fusion, lorsqu’elle a lieu, porte le nom de fusion aqueuse pour la distinguer de la fusion ignée qu’éprouvent les sels anhydres lorsqu’on les porte à
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' une température suffisante. Il s’en faut que tous les sels éprouvent cette fusion ; il en est qui sont infusibles par eux-mêmes, comme le sulfate calcique, mais la plupart de ceux qui sont infusibles le sont parce qu’ils se décomposent avant de fondre. Ainsi, sauf les carbonates alcalins et de baryum, tous les carbonates se décomposent par la chaleur. Les phosphates, borates, silicates, sont à peu près tous fusibles et d’une grande stabilité. Les sulfates alcalins sont fusibles, indécomposables par la chaleur, les sulfates alcalino-terreux sont infusibles et indécomposables ; tous les au 1res sulfates se décomposent lorsqu’on dépasse la température de ' décomposition de l’acide sulfurique lui-même. Les azotates sont tous fusibles, mais se décomposent aussitôt avec dégagement d’oxygène, puis de composés oxygénés de l’azote. En général tous les sels dont les acides sont décomposables par la chaleur se décomposent eux-mêmes. En résumé. Faction de la chaleur est très variable, suivant la nature de l’acide ou du métal.
Quant à Faction de l’électricité, nous n’avons plus à en parler.
673. Couleur des sels. — Elle peut dépendre de l’acide ou du métal. Les chromâtes sont jaunes ou orangés ; les manganates sont verts et les permanganates violets. Les azotites sont quelquefois jaunes ; la plupart des autres acides donnent des sels incolores lorsque le métal lui-même est dans ce cas. Les sels ferreux sont verts, les sels ferriques sont jaunes ou rougeâtres, les sels de cuivre sont bleus ou verts ; ceux du nickel, verts; ceux du chrome, verts ou violets, etc. Les sels de mercure sont généralement incolores; mais quelques sels basiques sont jaunes. Les sels d’urane sont jaunes avec une belle fluorescence verte.
Beaucoup de sels métalliques, colorés lorsqu’ils contiennent de Feau de cristallisation, sont incolores lorsqu’ils sont anhydres; le sulfate de cuivre par exemple est dans ce cas. Le chlorure de cobalt hydraté est rose ; le même sel anhydre est d’un bleu foncé.
674. Saveur. — La saveur des sels varie beaucoup avec la nature du métal. Les sels de plomb sont doux, ainsi que les sels de glucinium; ceux de sodium sont salés ; ceux de magnésium, amers; ceux d’aluminium, astringents. Les sels de feiq de cuivre, d’étain, possèdentune saveur métallique désagréable, dite styptique ou atramentaire ; etc.
Action de l’eau sur les sels. — Ce sujet a déjà été traité (t. I, § 107 à 118).
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675. Nous aurons à envisager successivement : 1“ l’action des métaux sur les sels ; 2° l’action des bases ; 3“ l’action des acides ; 4° l’action mutuelle des sels sur les sels. Les lois qui régissent ces trois derniers modes d’action sont connues sous le nom de lois de Berthollet.
Ces lois peuvent se résumer dans la proposition suivante :
Dans V action des hases et des acides sur les sels et dans l'action réciproque des sels les uns S2ir les autres, il y aura décomposition toutes les fois qu’il qjourra se former un produit plus volatil ou moins soluble que les corps réagissants.
Nous allons passer en revue les principaux cas qui peuvent se présenter, puis nous ferons ressortir les faits qui sont en désaccord avec ces lois, désaccord qui, comme l’a montré M. Bertlielot, tient aux phénomènes thermiques.
676. Action des métaux sur les sels. — D’une manière générale un métal sera déplacé de ses solutions salines par un autre métal toutes les fois que celui-ci sera plus oxydable que le métal du sel, ou, en d’autres termes, plus électro-positif. Cette affinité pour l’oxygène ou pour un autre élément électro-négatif étant mesurée par la chaleur de combinaison (en dissolution), on peut, connaissant celle-ci, prévoir s’il y aura ou non déplacement, le principe du travail maximum étant ici généralement applicable.
Il ne peut être question ici de l’action des métaux décomposant l’eau à froid, puisque c’est dans ce cas l’hydrate du métal réagissant qui prend d’abord naissance et qui agit suivant les règles que nous trouverons plus loin.
Si nous envisageons les métaux proprement dits, nous verrons, et ceci est d’accord avec les données thermiques, que le zinc et le fer déplacent le cuivre ; le cuivre, le mercure ; le mercure, l’argent. Le zinc et le fer déplacent également l’étain, le plomb, le bismuth et en général tous les métaux lourds.
Les expériences suivantes mettent ces faits en évidence. Si Tou plonge une lame de fer ou de zinc dans une solution cuivrique, elle se recouvre immédiatement d’un dépôt rouge de cuivre spongieux qui augmente rapidement, jusqu’à ce qu’il ne reste plus de
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cuivre dissous ; cette réaction est utilisée pour obtenir le cuivre de cément.
Le plomb se dépose de même sur le zinc en petits cristaux qui se réunissent en amas arborescents [arbre de Saturne). Idarbre de Diane s’obtient en introduisant un globule de mercure dans une solution d’azotate d’argent; le mercure se hérisse bientôt d’aiguilles brillantes constituant un amalgame d’argent.
Si, au lieu d’opérer sur des sels neutres ou légèrement acides, on opère sur des solutions alcalines de ces sels, ces déplacements pourront ne plus être les mêmes.
L’action d’un métal sur le sel d’un autre métal peut être dans certains cas limitée par une cause extérieure. Ainsi le déplacement de l’argent par le fer s’arrête rapidement par ce que le fer se recouvre d’une gaine imperméable d’argent. Le plomb qui déplace le cuivre de son azotate est à peu près sans action sur le sulfate de cuivre, parce qu'il se recouvre d’une couche de sulfate de plomb.
Mais un métal peut encore agir d’une autre manière sur certaines solutions métalliques. Ainsi, lorsqu’un métal forme plusieurs degrés de combinaisons et qu’on a affaire à la combinaison au maximum, en dissolution, celle-ci est ramenée au minimum par le métal lui-même ou par d’autres métaux oxydables. Le fer ramène ainsi le chlorure ferrique à l’état de chlorure ferreux; le zinc agit de même. Le chlorure cuivrique est ramené à l’état de chlorure cuivreux par le cuivre.
Citons encore l’action réductrice que peut exercer le métal sur l’acide du sel : ainsi l’azotate de plomb est ramené à l’état d’azotite basique lorsqu’on traite sa solution par le plomb.
Enfin, l’action d’un métal sur certaines solutions salines peut provoquer la formation de sels basiques au contact de l’air ; telle est par exemple l’action du zinc sur le sulfate de zinc ou sur le sulfate d’aluminium.
Le déplacement d’un métal par un autre peut aussi avoir lieu par voie sèche. Ainsi le fer déplace le plomb et l’antimoine lorsqu’on traite leurs sulfures fondus par ce métal.
677. Action des bases sur les sels. — Plusieurs cas peuvent se présenter suivant que la base réagissante est soluble ou insoluble, et suivant la solubilité ou l’insolubilité de la base engagée dans le sel.
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Toutes bases solubles. — II n’y a aucmio réaction apparente, mais il faut admettre qu’il se fait un partag’c de l’acide entre les deux bases proportionnellement à son affinité pour celles-ci et à leurs proportions relatives.
Quand la base ajoutée peut former avec l’acide du sel un autre sel insoluble, la réaction aura lieu. Ainsi la chaux, la baryte déplacent la potasse du sulfate ou du carbonate de potassium.
Bases solubles et sels à base insoluble. — Une hme mluhle déplace une hase insoluble : telle est la loi énoncée par Bertliollet.
2AzO'^ Ag + 2KIIO = 2AzQ3K Ag^O + II^O SO^Cii +2KHO=: +Gu(OH)2
Cette dernière réaction suppose que la potasse a été employée au moins en quantité équivalente au sulfate de cuivre. Si ce dernier sel était en excès, c’est un sulfate basique insoluble qui prendrait naissance. Cela a lieu pour tous les sels dont les métaux peuvent former des sels basiques.
Toutes bases insolubles. — Il n’est pas nécessaire qu'une base soit soluble pour qu’elle déplace une base insoluble.
Chaque fois que la base ajoutée aura plus d’affinité pour l’acide que la base combinée, c’est-à-dire donnera lieu à un plus grand dégagement de chaleur, le déplacement aura lieu. Ainsi la magnésie déplace tous les oxydes ou hydrates des métaux proprement dits ; il en est de même de l’oxyde manganeux ; l’oxyde de zinc déplace l’oxyde de cuivre et l’oxyde de plomb. L’oxyde ferrique, ou plutôt son hydrate, est déplacé par presque tous les autres hydrates métalliques.
Sels à base volatile. — Enfin, il y aura réaction si elle peut donner naissance à une base volatile. Si nous n’envisageons que les bases de la chimie minérale, nous ne trouverons que l’ammoniaque qui Soit dans ce cas.
L’ammoniaque est déplacée par toutes les bases énergiques. Si le sel est solide, l’ammoniaque se dégage déjà à froid; s’il est dissous^ elle restera en dissolution. Un grand nombre d’hydrates ou d’oxydes métalliques déplacent l’ammoniaque à chaud de la solution de ses sels. Cette décomposition, il faut le remarquer, est facilitée par la tendance à la dissociation des sels ammoniacaux.
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visager les mêmes circonstances que pour l’action des bases
Si l’acide du sel est soluble ainsi que l’acide réagissant, il y aura partage de la base entre les deux acides. Mais si l’acide combiné est volatil à la température ordinaire, il se dégagera. Ainsi les carbonates, chlorures, bromures, iodures, azotites, sulfites, ainsi que certains sulfures, sont décomposés par l’acide sulfurique à froid s’ils sont solides ; s’ils sont en dissolution, les acides mis en liberté resteront aussi plus ou moins complètement dissous suivant la concentration, mais pourront être expulsés par la chaleur. Dans le cas des hydracides halogènes et de l’acide azotique, il faudra soumettre le liquide à la distillation, les hydrates de ces acides ne se volatilisant qu’au delà de 100°.
Si l’acide du sel est insoluble ou peu soluble, il se précipitera complètement ou en partie. Ainsi l’acide borique est déplacé par l’acide sulfurique :
Bo^O'^Na^ + SO^H2 4- = SO W 4- IBoO^tF.
Si la solution est assez étendue pour que l’acide borique reste dissous, on pourra constater néanmoins qu’il est complètement mis en liberté. En effet, si l’on emploie la quantité d’acide strictement nécessaire pour former du sulfate de sodium, on verra que la solution colore le tournesol en rouge vineux et non en rouge pelure d’oignon, comme le ferait l’acide sulfurique s’il y en avait en liberté à côté de l’acide borique. Si donc on peut admettre dans certains cas qu’il y a partage de la base entre les deux acides, cela n’est pas général.
La silice est totalement déplacée de la solution des silicates par les autres acides, même par l’acide carbonique; néanmoins il peut en rester une certaine quantité en dissolution.
Inversement, si nous fondons du sulfate de sodium avec de l’acide borique, l’acide sulfurique (ou son anhydride) sera déplacé en raison de sa volatilité.
De même l’acide carbonique, qui déplace la silice par voie humide, sera déplacé par celle-ci par voie sèche.
Si l’acide réagissant forme avec la base d’un sel dissous un sel insoluble, celui-ci prend naissance. Tous les sels de baryum sont ainsi décomposés par l’acide sulfurique ou par l’acide fluosilicique et ces réactions sont fréquemment utilisées pour la préparation des acides. Tous les sels d’argent dissous dans l’eau sont de IL — Chimie minérale. 3
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meme décomposés par l’acide chlorliydrique. L’hydrogène sulfuré précipite beaucoup de métaux de leurs solutions salines à l’état de sulfures. Quand cette réaction n'a pas lieu, c’est que le sulfure qui devrait prendre naissance est lui-même décomposé par l’acide mis en liberté.
FeC12 + tPS = FeS-H2nCl.
Les acides brombydrique et iodhydrique, gazeux ou dissous, décomposent les chlorures, même les chlorures insolubles, en mettant de l’acide chlorhydrique en liberté. Nous savons que la cause de ces réactions s’explique par les phénomènes thermiques (t. I, p. 115).
Action mutuelle des sels sur les sels. — Si on
mélange deux sels qui ont un élément commun, il ne se produit aucune réaction, à moins qu’il n’y ait production d’un sel double (alun, par exemple).
Lorsque les deux sels n’ont aucun élément commun, ni acide ni métal, il y aura double décomposition s’il peut y avoir formation d’un sel insoluble. Ainsi il se produira du sulfate de baryum toutes les fois qu’on mélangera la solution d’un sel de baryum soluble avec un sulfate soluble. Il y aura production de chlorure d’argent chaque fois qu’on ajoutera un chlorure soluble à un sel d’argent soluble, neutre ou acide. Ces doubles décompositions sont fréquemment utilisées pour préparer les sels.
Si le mélange des deux sels ne donne pas de sel insoluble_, il ne se produit en général pas de réaction apparente. Néanmoins il s’établit un partage entre les éléments des deux sels. C’est ce que démontre déjà l’augmentation de solubilité d’un sel par la présence d’un autre sel composé d’éléments différents (tome I,
Si l’on mélange des solutions équivalentes de chlorure de sodium (2NaCl) et d’azotate de baryum (AzO'‘)^Ba, on devra avoir en solution, outre ces deux sels, de l’azotate de sodium et du chlorure de baryum. Ce fait peut se démontrer par la diffusion, car les quatre sels qui se trouvent ainsi en présence ne se dialysent pas avec la même rapidité; en sorte que si l’on soumet la solution à la dialyse et qu’on analyse au bout d’un certain temps le liquide du dialyseur et le liquide dialysé, on ne retrouvera ni dans l’un ni dans l’autre des quantités de chlore et d’acide azotique
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strictement équivalentes aux quantités correspondantes de sodium et de baryum (Gladstone).
Au reste le partage dont nous parlons peut directement s’observer dans certains cas où l’on emploie des sels colorés. Que l’on mélange des solutions de chlorure de sodium en excès avec du sulfate de cuivre qui est bleu, on obtiendra un mélange vert, couleur du chlorure cuivrique; inversement si le chlorure cuivrique vert est mélangé avec un excès de sulfate de sodium, la solution sera bleue.
De même il y a double décomposition entre l’acétate de sodium et le chlorure ferrique. La solution de ce dernier est jaune ; le mélange sera rouge brun, couleur de l’acétate ferrique. Le chlorure ferrique est également coloré en rouge de sang par l’addition du sulfocyanate de potassium.
Sels solubles et sels insolubles. — Il peut y avoir partage des éléments comme dans le cas de deux sels solubles. Si l’on fait bouillir du sulfate de baryum avec une solution de carbonate de sodium, on reconnaîtra aisément dans la liqueur filtrée la présence de sulfate de sodium, tandis que la partie insoluble renfermera du carbonate de baryum.
SO^Ba H- CO^Na2 SO^Na^ 4- CO^Ba.
La réaction n’est pas complète, mais elle l’est d’autant plus que le sel soluble a été employé en plus grand excès. Elle permet de reconnaître l’acide d’un sel insoluble, acide qui est combiné dans la solution, et la nature du métal dont une partie est convertie en carbonate, insoluble dans l’eau mais soluble dans les acides.
Les phosphates, borates, arséniates, silicates insolubles sont comme les sulfates insolubles attaqués en partie par les carbonates alcalins.
Voie sèche. — Les sels peuvent aussi réagir l’un sur l’autre par voie sèche, mais il faut que l’iin des deux au moins soit fusible. Les sulfates insolubles, les phosphates, les silicates, sont ainsi décomposés par le carbonate de sodium, et ils peuvent l’être complètement si le carbonate a été employé en quantité suffisante. C’est sur cette réaction qu’est fondée l’attaque des silicates pour leur analyse : la silice fournit du silicate de sodium soluble dans l’eau, tandis que le métal du silicate est converti en carbonate.
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Il y a encore échange par voie sèche lorsrpie les deux sels peuvent donner naissance à un sel volatil. Si l’on chauffe un mélange do carbonate de calcium et do sel ammoniac, il se dégagera du carbonate d’ammonium.
Un mélange de chlorure do sodium et de sulfate mercurique donnera de môme du sulfate de sodium et du sublimé corrosif ou bichlorure de mercure.
2NaCl -h SO'‘Hg rrr IIgC12 + SO^^NaS.
680. Exceptions aux lois de Berthoilet. — Ces lois ne sont pas aussi absolues que l’avait pensé Berthoilet, et l’on a depuis longtemps senti la nécessité, pour les interpréter, de faire intervenir les affinités réciproques dans les réactions entre les sels, les acides et les bases ; mais l’importance de ce facteur n’a pris corps que depuis que l’on sait mesurer l’affinité par la chaleur dégagée; c’est ce qu’a très bien fait ressortir M. Berthelot, qui a montré que si les réactions en question s’accomplissent, c’est qu’elles sont conformes au principe du travail maximum applicable dans ces circonstances, et que si les corps mis en présence ne donnent pas naissance à un système de corps dégageant plus de chaleur, il n’y aura pas réaction, qu’il doive ou non se former un composé insoluble.
Action des bases sur les sels. — L’addition de potasse ou de soude à un sel de calcium en précipite de la chaux, conformément aux lois de Berthoilet ; mais contrairement à ces lois l’ammoniaque ne produit rien de semblable. Nous en verrons aisément la raison si nous envisageons les données thermiques relatives aux corps en présence et à ceux qui peuvent se former :
La formation du chlorure de calcium dissous dégage pour 1/2 CaCP 93®“h8, celle du chlorure de potassium 100'^\8 et celle du chlorure d’ammonium 72°®b7 ; la potasse devra donc déplacer la chaux, ce que ne fait pas l’ammoniaque.
La potasse décompose le chlorure mercurique en précipitant do l’oxyde de mercure conformément à la loi de Berthoilet et aux données thermiques
Ha. Cl' (dissous) H- K*.0 (dissous) = Hg.O -+- 2K.C1 (diss. j
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Le système des corps du deuxième membre de l’équation dégage plus de chaleur que le premier et c’est lui qui se produit.
Si nous remplaçons le chlorure mercurique par le cyanure, nous n’observerons pas de précipitation, contrairement à la loi de Berlliollet. L’équation thermique suivante rend compte de cette exception
Hg.Cy-(3o®'^*,8) H-K'^.O dissous (164®®-’,6) — 200®^b4 Hg.O(31®^‘,0)-l-2K.Cy dissous (129®^b^) = 160®'^b4
et c’est au contraire l’oxyde de mercure qui se dissout dans le cyanure de potassium en mettant de la potasse en liberté avec production de 40 calories.
C’est par la même raison que la potasse ne décompose pas l’iodure mercurique dissous dans l’iodure de potassium.
Action des acides sur les sels. — L’hydrogène sulfuré précipite certaines solutions métalliques et non les autres. Dans les deux cas les lois de Berthollet sont en défaut ; dans le premier cas on voit un acide déplacer un acide plus fixe ; dans le second cas, il n’y a pas formation du sulfure insoluble. C’est que dans le premier cas la formation du sulfure solide dégage plus de chaleur que celle du sel dissous. Ainsi, la formation du sulfure de cuivre par l’oxyde et l’hydrogène sulfuré dégage celle
du sulfate de cuivre en partant de l’oxyde n’en dégage que 18,4 ; il y a donc précipitation.
La formation du sulfure de zinc par ZnO-f-H^S dégage. 19®»', 2
Celle du sulfate (ZnO-hSO^H^ étendu) 23 ,4
Celle de l’acétate (Zn0-1-2C2H^02 étendu) 17 ,8
Le sulfate de zinc ne doit donc pas être décomposé par l’hydrogène sulfuré, qui doit au contraire précipiter l’acétate de zinc ; c’est ce qui est conforme à l’expérience.
L'acide oxalique devrait précipiter le chlorure mercurique, puisque l’oxalate de mercure est insoluble. Cela n’a pas lieu néanmoins, j)uisque la formation de l’oxalate dégage moins de chaleur que celle du chlorure et c’est au contraire la réaction inverse qui a lieu. De même l’acide acétique ne précipite pas l’azotate d’argent malgré le peu de solubilité de l’acétate.
Action des sels sur les sels. — L’oxalate de potassium et le chlorure mercurique ne réagissent pas l’un sur l’autre malgré
MÉTAUX MONOATOMIQUES ALCALINS.
rinsolubilité de l’oxalale de mercure ; au coriLraire, le clilorurcr de potassium dissout l’oxalate de mercure.
C204Ig + 2KC1 = C20^K2 H- HgCl^.
En effet la formation du clilorure de potassium (2KC1) par la ;
potasse et l’acide chlorhydrique dissous, plus celle de l’oxalate |
mercurique dégagent moins de chaleur en tout) que celle
du chlorure mercurique (IlgO +2HC1 étendu) plus celle de l’oxalale potassique par la potasse et l’acide oxalique (47"“', 6 en tout); c’est donc ce dernier système qui doit prendre naissance, conformément à l’expérience et contrairement aux lois de Bertliollet.
MÉTAUX MONOATOMIQUES ALCALINS.
681. Le nom alcali vient de kali, nom arabe d’une plante croissant au bord de la mer et dont les cendres fournissent du carbonate de sodium. On désignait autrefois la soude sous le nom d’alcali marin et la potassé sous celui d’alcali végétal ou alcali du tartre ; le nom d’alcali volatil désignait l’ammoniaque.
On distinguait en outre les alcalis doux (carbonatés) et les alcalin i caustiques. j
Les métaux alcalins, prévus par Lavoisier, ont été isolés par H. Davy en 1 807.
Ces métaux sont nettement monatomiques. Outre le potassium et le sodium, on connaît aujourd’hui le lithium, le ruhidium et le césium. Le thallium peut être également rangé parmi les métaux alcalins, et nous lui avons conservé cette place que lui a i assignée Lamy en raison de la causticité de son hydrate et des ; nombreux cas d’isomorphisme que l’on observe entre ses compo- i sés et ceux du potassium. Mais le thallium se distingue des autres- I métaux alcalins par la faculté qu’il possède de fonctionner comme triatomique.
Nous étudierons également dans ce groupe les composés salins de l’ammoniaque.
L’argent, par ses combinaisons avec les halogènes, paraît également fonctionner comme monoatomique, mais ses analogies avec* le cuivre et le mercure, nous portent à le ranger à côté de ceux-ci malgré sa monatomicité apparente (661).
TRAITEMENT DES MINÉRAUX LITIIIFÈRES
LITHIUM. — Li = 7,01.
j 682. Historique. État naturel. — Découvert en 1817 par Arfvedson à l’état d’oxyde, le lithium (1) entre dans la constitution d’un certain nombre de minéraux. La tripJnjlline est un I phosphate complexe PO'^(LiNa)L (PO^)^ (FeMn)^ renfermant de j 1,6 à 3,7p. 100 de lithium; V ambhjgonite (PO'^f (A.P)* 3 Fl (NaLi)
I en contient 3,6 à 4,7 p. 100. Beaucoup de feldspaths et de micas
' sont lithifères; la pétalithe ou silicate alumino-lithique en renferme 1,3 à L7 p. 100. La lépidolithe ou mica rose de Bohême est le seul minéral lithifère abondant; il renferme de 0,6 à 2,7 de lithium.
On a aussi rencontré le lithium dans diverses météorites.
Le lithium est du reste un métal dont la diffusion dans la nature est très grande. On le rencontre dans une foule d’eaux minérales, surtout dans celles qui sortent des terrains primitifs. Berzelius a signalé sa présence dans les eaux de Carlsbad, de Marienbad et autres; M. Bunsen dans les eaux de Baden-Baden. Il est surtout abondant dans les eaux de Weal-Clifford (Cornouailles). En France les eaux les plus riches sont celles de Bourbonne-les-Bains; toutes les eaux d’Auvergne sont lithifères, ainsi que les eaux sulfureuses des Pyrénées, ces dernières, très peu minéralisées, n’en renferment que des traces. On l’a aussi rencontré dans les eaux de la mer et dans les lagoni de Toscane.
Il existe enfin dans les terres arables, et on le rencontre dans les cendres de beaucoup de végétaux, principalement dans le tabac. Il s’accumule aussi dans les eaux mères de la fabrication de l’acide tartrique ; sa présence dans les plantes explique sa présence dans le règne animal.
683. Traitement des minéraux lithifères. — Le procédé le plus avantageux pour retirer le lithium de la lépidolithe est celui qui a été recommandé par M. Troost. On fond dans un fourneau à vent 10 parties de lépidolithe pulvérisée, 10 parties de carbonate de baryum, 5 parties de sulfate de baryum et 3 parties de sulfate de potassium. Le produit de la fusion se sépare en deux couches, les silicates formés constituent une masse vi-
(1) De ).i9o;, piei're.
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trcuse qui occupe ]c fond du creuset, tandis que la couche supérieure, qu’on en détache facilement renferme le sulfate de haryum en excès, le sulfate de potassium et le sulfate de lithium. On épuise ces sulfates par l’eau houillante, puis on précipite la solution par le chlorure de haryum pour convertir les sulfates solubles en chlorures.
Le carbonate de lithium étant peu soluble, on peut précipiter la solution des chlorures, après concentration, par le carbonate potassique ou le carbonate ammonique. Mais il vaut mieux évaporer à sec la solution des chlorures et reprendre le résidu par l’alcool ordinaire qui dissout facilement le chlorure de lithium et laisse presque tout le chlorure de potassium. La solution du chlorure de lithium, encore impure, est alors précipitée par du carbonate de potassium ou évaporée de nouveau à sec. On reprend dans ce cas le résidu par l’alcool absolu additionné d’éther, qui dissout le chlorure du lithium pur.
Si l’on a affaire à un minerai phosphaté, il faut procéder différemment. On dissout la triphylline dans l’acide chlorhydric^ue bouillant, avec addition de temps à autre d’acide azotique; on évapore la solution à sec et on reprend le résidu par l’eau houillante. On précipite le manganèse et la magnésie, dissous avec les chlorures alcalins, par la chaux, au contact de l’air; puis la chaux par le carbonate ammonique et l’ammoniaque. On évapore à sec, on chasse le sel ammoniac, puis on extrait le chlorure de lithium par l’alcool (Hugo Muller).
LITHIUM MÉTALLIQUE
684. Préparation. — L’électrolyse n’avait permis à Davy que de constater l’existence du lithium métallique. Les procédés qui servent à isoler le sodium et le potassium ne sont pas applicables au lithium. Ce n’est qu’en 1855 que MM. Bunsen et Matthiessen sont parvenus à préparer le lithium en soumettant son chlorure fondu à l’électrolyse.
On maintient le chlorure de lithium en fusion dans un creuset de porcelaine ; une tige de charbon de cornue sert d’électrode positive ; une tige de fer d’électrode négative. En faisant passer le courant de cinq ou six couples Bunsen, il se dégage aussitôt du chlore au pôle positif tandis qu’il se forme un globule métallique sur la tige de fer. Pour éviter les pertes de chlorure de lithium par les pro-
CHLORURE DE LITHIUM
jections occasionnées par le dégagement de chlore, M. ïroost se sert d'un creuset de fonte de 12 centimètres de haut sur 5 centimètres de diamètre sur lequel s’ajuste un couvercle de fer percé de deux trous, l’im pour laisser passer le pôle négatif, l’autre traversé par un tube de I porcelaine plongeant dans le chlorure fondu et par lequel on introduit la baguette de I charbon, et au besoin du chlorure de lithium pour remplacer celui qui est décomposé
685. Propriétés. — Le lithium est un métal d’un blanc d’argent qui se distingue des autres métaux alcalins par son inaltérabilité à l’air sec; il se ternit seulement à l’air humide. Il est dur, malléable et ductile.
C’est le plus léger de tous les corps solides : densité = 0,59. Il fond à 180° et ne s’oxyde pas à cette température, même dans l’oxygène pur, aussi peut-on le fondre et le couler à l’air. Il ne brûle qu’au rouge, avec une flamme blanche.
Le soufre se combine au lithium avant 180°. Le chlore, le brome et l’iode s’y combinent à la température ordinaire.
Fondu, le lithium s’unit à beaucoup de métaux; il forme sur une lame de fer une couche analogue à celle que produit l’étain. Il attaque rapidement une lame d’argent, d’or ou de platine.
686. Poids atomique. — On a été longtemps dans l’incertitude sur ce poids atomique ; certains résultats étaient trop forts, d’autres trop faibles. En 1860, Dumas a annoncé le nombre 7,00 qui ne s’éloigne pas des résultats obtenus depuis. M. Diehl, en analysant le carbonate pur, est arrivé au nombre 7,026, chiffre aussi trouvé par M. Stas et qui devient 7,01 pour O = 15,96.
LITHIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
687. Chlorure de litïiium Li Cl. — Ce corps, dont on a vu le mode de préparation, est très soluble dans l’eau, dans l’alcool et dans l’alcool éthéré. Il cristallise dans le vide sec en octaèdres ou en cubes anhydres, très déliquescents, ou en prismes quadratiques pointés qui renferment 2I-PO (comme le chlorure de sodium à — 10°). Le chlorure de lithium fond au rouge et se volatilise en petite quantité ; en même temps il perd du chlore par
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oxydation partielle. Déjà pendant sa dessiccation il est partiellement décomposé par l’eau restante, avec dégagement d’acide chlorhydrique.
Le bromure et Viodure sont cristallisahles et déliquescents. Le fluorure est peu soluhle.
OXYDE DE LITHIUM ET LITHINE. — LPO et LiOH.
688. On a vu que le lithium ne se combine à l’oxygène qu’à une température élevée. On obtient l’oxyde de lithium en calcinant l’azotate dans une capsule d’argent. C’est une masse cristalline blanche ; il n’attaque pas le platine au rouge quand il est pur. Il se dissout lentement dans l’eau en donnant l’hydrate de lithium ou lithine LiOH. Cet hydrate est fusible au rouge sans décomposition; après refroidissement il se prend en une masse cristalline déliquescente. On l’obtient encore en solution en décomposant le carbonate par la chaux ou le sulfate par la baryte. Cette solution est très alcaline et onctueuse au toucher.
SELS OXYGÉNÉS DU LITHIUM
Les sels formés par les acides oxygénés des éléments haloïdes sont très solubles et généralement déliquescents.
689. Sulfate de lithium. — Le sulfate neutre SO^Li^ -i-H^O forme des cristaux hémiédriques dérivés du prisme clinorhombique (Troost); moins soluble à chaud qu’à froid, il présente un maximum de solubilité au-dessous de 0° (Kremers). On n’obtient le bisulfate SO''LiH qu’en dissolvant à chaud le sel neutre dans l’acide sulfurique de 1,6 de densité; il se sépare en prismes.
690. Azotate de lithium. — Il cristallise à 15° sur l’acide sulfurique en rhomboèdres isomorphes avec l’azotate de sodium. A 10°, il se dépose en aiguilles déliquescentes renfermant 2AzO^Li -f- 5bPO. Ce sel est très soluble dans l’alcool.
691. Phosphates de lithium. — Le phosphate PO^Li^ se distingue des autres phosphates alcalins par son insolubilité dans l’eau. On l’obtient en traitant un sel de lithium par une solution de phosphate de sodium en présence de soude. C’est un précipité cristallin grenu qui exige 2 500 parties d’eau pour se dissoudre et dont la solubilité est encore diminuée par la présence de l’ammoniaque. Par contre, il est soluble dans les sels ammoniacaux; cette solution est précipitée par les alcalis fixes.
BECIIERCIIE ET DOSAGE DU LITHIUM
Si l’on veut obtenir à l’état de phosphate toute la lithine contenue dans une solution, comme c’est le cas lorsqu’on veut la doser il faut évaporer la solution à sec avec du carbonate de sodium en excès, puis reprendre le résidu par de l’eau ammoniacale (W. Mayer).
Le phosphate de lithium est soluble dans les acides. Si l’on évapore sa solution nitrique il reste du phosphate acide soluble et déliquescent, POMPLi.
692. Carbonate de lithium CO'LP. — On l’obtient en précipitant un sel de lithium par un carbonate alcalin. On verse par exemple une solution de chlorure de lithium dans une solution de carbonate ammonique avec excès d’ammoniaque, puis on porte à l’ébullition pour chasser le carbonate ammonique en excès, qui augmente sa solubilité. C’est une poudre grenue très peu soluble dans l’eau et à peu près autant à froid qu’à chaud. 100 parties d’eau en dissolvent 0^,769 à 13° et 0p,778 à l’ébullition (Kremers). D’après M. Troost 1 litre d’eau en dissout 12 grammes. Il est quatre fois plus soluble dans l’eau chargée d’acide carbonique et cristallise lorsque ce dernier se dégage. C’est là un très bon moyen pour le purifier (Troost). Le carbonate de lithium décompose à l’ébullition les sels ammoniacaux.
RECHERCHE ET DOSAGE DU LITHIUM
693. La plupart des sels de lithium sont très solubles dansTeau et souvent dans l’alcool. Le carbonate et le phosphate sont à peu près les seuls qui soient peu solubles ou insolubles. Les carbonates alcalins donnent dans les sels de lithium un abondant précipité. Le carbonate ammonique ne donne ce précipité qu’en l’absence de sels ammoniacaux. Le phosphate de sodium précipite les sels de lithium (691).
Les sels de lithium, principalement le chlorure et l’azotate, colorent en rouge la flamme de l’alcool. Le spectre qu’ils fournissent est caractérisé par une raie rouge très brillante Lia (voir PI. I, tome I") et par une raie plus faible vers le jaune, Li[3. Le spectre du lithium produit par l’étincelle offre en outre une raie bleue. La raie Lia permet de constater la présence de traces très faibles de lithium, même directement dans un minéral lorsque celui-ci en renferme des quantités notables.
Pour rechercher le lithium dans une eau, on transforme en
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chlorures les sels alcalins débarrassés de la chaux, on évapore à sec, 011 reprend par Talcool et on examine le résidu de la solution alcoolique au spectroscope.
Pour le dosage du lithium à côté des autres alcalis, on peut procéder de meme. Mais l’extrait alcoolique doit être repris une seconde fois par l’alcool absolu éthéré. Le chlorure étant très hygrométrique est difficile à peser avec précision, et il vaut mieux le convertir en sulfate, le poids de celui-ci est souvent un peu trop fort par suite de la présence d’un peu de sodium ou de magnésium. Le dosage de l’acide sulfurique dans ce sulfate indiquera son degré de pureté.
Le dosage par le phosphate est un peu plus rigoureux mais plus long. Le chlorure de lithium, plus ou moins pur, isolé par l’alcool, est additionné de phosphate disodique et de carbonate de sodium ; on évapore à sec et on reprend par de l’eau ammoniacale ; les eaux de lavage doivent de nouveau être évaporées à sec et le résidu traité de même.
SODIUM. — Na= 23.
694. État naturel. — Le sodium se rencontre dans la nature principalement à l’état de chlorure, soit solide [sel gemme) ^ soit dissous dans l’eau de la mer ou dans certaines eaux salines. L’azotate se rencontre en bancs puissants au Chili et au Pérou ; le carbonate et le borate, dans certaines eaux minérales. Le sodium entre dans la composition d’une foule de minéraux et de roches. Il est contenu, combiné à divers acides organiques, dans les organes des plantes et se retrouve dans les cendres sous forme de carbonate.
695. Préparation. — L’bistoire du sodium est liée à celle du potassium. Ces métaux ont été isolés par Davy en 1807, par voie électrolytique. Ayant soumis un morceau de soude ou de potasse, humecté d’eau, à l’action d’une forte pile, il vit se produire sur l’électrode négative de petits globules métalliques qui s’enflammèrent au contact de l’air. Pour se mettre à l’abri de ce phénomène secondaire, il pratiqua une cavité dans le morceau de soude pour y placer du mercure dans lequel il plongea l’électrode négative. Dans ces conditions, le sodium, ouïe potassium, s’unit
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au mercure, donnant un amalgame qui laisse le métal lorsqu’on le liaufTe dans un courant d’hydrogène sec.
Procédé de Gay-Lussac et Thénard. — Peu après, en 1808, Gay-Lussac et Thénard réussirent à isoler ces métaux en décomposant leurs hydrates (soude ou potasse) par le fer. Le fer en
Fig. 171.
tournure est placé dans un canon de fusil ABC (fig. 171), recourbé et recouvert d’un lut réfractaire sur la partie BC, qu’on chauffe au rouge blanc dans un fourneau à réverbère. La partie extérieure AB reçoit la soude ou la potasse solide, dont on détermine la fusion à l’aide d’une grille M. L’hydrate alcalin rencontrant le fer à une température très élevée oxyde celui-ci tandis que le sodium et l’hydrogène sont mis en liberté. Les vapeurs se rendent par une allonge dans le récipient F contenant de l’huile de naphte dans laquelle se condense le métal. Cette portion de l’appareil pouvant s'obstruer, on munit l’extrémité A du canon de fusil d’un tube de dégagement plongeant dans du mercure de manière à permettre la sortie de l’hydrogène.
Gay-Lussac et Thénard ont remarqué que dans cette opération
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lo fer qui se trouve dans Ja partie la plus chaude du tube n’est pas oxydé. 11. Sainte- Claire Deville a expliqué ce fait en admettant que riiydrate alcalin est dissocié au rouge blanc en oxygène, métal et hydrogène. Dans la partie moins chaude du tube, ces éléments se recomhinent en partie mais une portion de l’oxygène s’unit au fer et une quantité correspondante de métal et d’hydrogène restent libres, grâce à la rapidité de l’opération, rapidité qui est une condition essentielle de réussite.
Ce procédé, qui ne fournit qu’un très faible rendement, a été remplacé en 1825, par celui de Brunner, modifié par Dormy et Mareska, qui repose sur la 'réduction des carbonates alcalins par le charbon. C’est le procédé encore employé pour la préparation du potassium, mais qui ne réussit qu’imparfaitement pour le sodium. Cette différence dans les résultats tient, ainsi que l’a fait voir Deville, à ce que le carbonate de sodium se sépare par fusion du charbon auquel il était mélangé, tandis que le carbonate de potassium, obtenu en calcinant le tartre brut, ne présente pas cet inconvénient parce qu’il est mélangé de carbonate de calcium. Avec le carbonate potassique obtenu par la calcination du tartrate acide de potassium pur, l’opération échoue en effet comme avec le carbonate de sodium.
Fabrication du sodium par le procédé Deville. — C’est en s’appuyant sur la considération ci-dessus que Deville a été amené à mélanger de la craie au carbonate de sodium et au charbon. Un semblable mélange est infusible, mais prend à une température élevée un état pâteux tout en conservant son homogénéité. Le procédé de Deville est un procédé industriel, qui a permis d’abaisser à 15 francs le prix du kilogramme de sodium.
Le carbonate de sodium pur et sec est intimement mélangé avec de la craie et de la bouille sèche, qui est préférable au charbon de bois. Ces matières sont mélangées dans les proportions suivantes :
Carbonate de sodium 30 kilogrammes.
Houille de Charleroi 13 —
Craie o —
' Le mélange bien pulvérisé et tamisé est d’abord soumis à une forte calcination, qui réduit considérablement son volume, puis ifitroduit dans dos bouteilles en fer de l’appareil Brunner (voir
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|i Potassium) par portions de 2 kilogrammes ou plutôt dans des ij cylindres en fer A (fig. 172) qui peuvent être associés par séries de deux ou de trois dans un même fourneau.
|l Ces cylindres ont 1“,20 de longueur et 0“,14 de diamètre intéj rieur avec une épaisseur de paroi de 10 à 12 millimètres. Ils sont fermés à une extrémité par une plaque percée d’un trou tout près ;| de la paroi du cylindre pour recevoir le tube t qui communique avec le récipient C. L’autre extrémité, par laquelle on introduit
Fig. 172.
le mélange calciné, est fermé par un tampon en fer. Aussitôt une opération terminée, ce qui dure quatre heures, on retire le résidu et on le remplace par une nouvelle charge, de sorte que la fabrication est rendue continue. Les charges sont enfermées dans des gargousses de toile ou de papier. Les cylindres A doivent être recouverts d’un lut composé de parties égales d’argile, de terre à poêle et de sable; ils sont en outre introduits dans un manchon de terre réfractaire. Après avoir chauffé le cylindre, la flamme du four traverse un four à réverbère où s’effectue la calcination préalable du mélange. Le sodium en vapeur sort par le tube de 15 à 20 millimètres de diamètre intérieur et se condense dans le
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récipient plat C, disposé de clianip. Ce récipient est une boîte plate en fer; il a 30 centimètres de long sur 12 centimètres de large et sa hauteur intérieure est de 6 millimètres. Les parois de la boîte sont mobiles et fixées l’une sur l’autre par des vis de pression V. Le sodium condensé s’écoule, par une ouverture pratiquée au bas de la boîte, dans une marmite contenant de l’huile de schiste. Enfin, une ouverture ménagée dans le haut de la boîte sert d’évent pour les gaz dégagés, qui brûlent au contact de l’air.
Le sodium ainsi obtenu est pur et il ne reste plus qu’à le fondre sous une couche d’huile de schiste et à le couler dans une lingotière qui le moule en prismes de 25 millimètres de côté.
696. Propriétés. — Propriétés physiques. — Le sodium est mou à la température ordinaire ; il possède une certaine dureté à — 20°. Il se laisse couper très facilement et sa coupure fraîche offre l’éclat de l’argent et une phosphorescence verdâtre, mais elle se ternit rapidement par oxydation. Sa densité est égale à 0,972 (Gay- Lussac et Thénard) ; à 0,985 (Schrœder). Il fond à 95°, 6 (Bunsen) et distille au rouge vif. Sa vapeur est incolore.
Le sodium cristallise par fusion en octaèdres quadratiques, offrant un angle culminant de 50° (pour le potassium, cet angle est de 76° ; Long).
M. V. Meyer a cherché à déterminer la densité de vapeur du sodium dans des vases de platine ou d’argent, mais ces métaux sont attaqués. MM. Dewar et Scott, en opérant par la méthode de M. Y. Meyer, dans un appareil en fer et dans du gaz azote sont arrivés pour le sodium au poids moléculaire Na^ ; en opérant dans un vase de platine ils sont arrivés au poids Na; mais le fer, ainsi que le platine avaient absorbé du sodium.
Propriétés chimiques. — Le sodium s’oxyde lentement à l’air, mais cette oxydation est limitée à une faible épaisseur, aussi peuton le conserver dans des boîtes bien closes, à l’abri de l’humidité, sans être obligé de le placer sous une couche de naphte. Chauffé dans l’air sec, il ne s’enflamme qu’à une température élevée et brûle avec une flamme jaune en donnant le protoxyde Na-0; dans l’oxygène, il se convertit en peroxyde Na'^Oh
Le sodium présente à l’égard des éléments halogènes une inertie remarquable qui le distingue du potassium ; il peut être fondu dans le chlore sec sans s’y combiner (Wanklyn); il peut également
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être mis en présence du brome ou être fondu avec de l’iode sans se combiner à ces éléments.
Le sodium décompose l’eau à froid, mais l’hydrogène dégagé ne s’enflamme pas comme cela a lieu avec le potassium, parce que la chaleur dégagée est moindre; néanmoins, si l’on remplace l’eau par une solution de gomme ou par de l’empois d’amidon, la viscosité du liquide empêchant le métal fondu de se déplacer, il y aura inflammation puisque la chaleur dégagée sera concentrée en un même point.
La flamme du sodium est jaune et fournit un spectre caractérisé par une raie double se confondant avec la raie D du spectre solaire (X = 589,5 et 588,9).
697. Poids atomique. — L’analyse du chlorure de sodium avait conduit Berzelius au nombre 23,17, Pelouze au nombre 22,97 et Dumas au nombre 23,014. Enfin, d’après les déterminations de M. Stas, il faudrait admettre 23,043 pour 0 = 16, ou 22,99 pour 0 = 15,96. Le nombre usuel est 23.
698. Usages. — Le sodium est surtout employé industriellement pour la fabrication de l’aluminium et du magnésium. Il est employé de même pour la préparation du bore et du silicium. Son bas prix et son maniement facile ont beaucoup multiplié son emploi dans les travaux du laboratoire et cela de préférence à celui du potassium, plus cher et plus difficile à manier ; en outre, il faut, pour produire une réaction, beaucoup moins de sodium, son poids atomique étant environ les 3/5 de celui du potassium.
HYDRURE DE SODIUM. — Na^Ra.
699. — Le sodium absorbe entre 300 et 400°, sous la pression ordinaire, 237 fois son volume d’hydrogène, ce qui correspond exactement à la formule Na^IP. L’hydrure produit, dans lequel on peut admettre l’hydrogénium, est mou, d’un blanc d^argent, plus fusible que le sodium. Il a pour densité 0,959. Chauffé dans le vide, il se dissocie seulement à partir de 330°. Voici, d’après MM. Troost et Hautefeuille qui ont étudié ce composé , quelles sont ses tensions de dissociation dans le vide :
Tension.
I. — Chimie minérale
Tension.
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CHLORURE DE SODIUM (I). - NaCl.
Le chlorure de sodium [sel marin, sel de euisme, sel commun) est très abondant dans la nature, soit en dissolution soit en filons solides ou en amas, souvent considérables, constituant le sel gemme^ qui est quelquefois du chlorure de sodium presque pur, mais le plus souvent associé à de l’arg-ile et à du gypse ainsi qu’à divers autres sels alcalins ou alcalino-terreux.
700. Exploitation du sel gemme. — Les bancs de sel gemme sont généralement situés à une certaine profondeur; d’autres fois, ils sont presque à fleur de terre et peuvent alors être exploités à ciel ouvert, par exemple à Cardona, en Espagne. Dans le premier cas, l’exploitation se fait par galeries souterraines. Les mines de sel les plus célèbres sont celles de Wieliczka en Galicie; elles sont à une profondeur de 300 mètres et sont exploitées depuis plus de 800 ans, leur développement est considérable. Le sel de Wieliczka est d’une grande pureté. Il est quelquefois coloré en rouge ou en gris par de l’oxyde de fer ou par des infusoires. Certains échantillons sont parsemés de cavités emprisonnant sous pression des gaz inflammables (carbures d’hydrogène) qui se dégagent subitement lorsque le sel est mis en présence de l’eau et que les parois de cette cavité se trouvent amincies. La présence de ces carbures d’hydrogène est à rapprocher de ce fait que les gisements de pétrole ou de bitume accompagnent fréquemment le sel gemme (Alpes, Karpathes, Russie d’Asie,' Perse, Syrie, Canada).
Le sel de Wieliczka n’a pas besoin de raffinage et est livré directement au commerce après avoir été broyé à la meule.
Le sel se rencontre aussi en efflorescences à la surface du sol, recouvrant des steppes et des landes incultes d’une grande étendue : en Asie et en Afrique ces efflorescences résultent de l’évaporation des eaux ayant rencontré des gisements souterrains de de sel gemme; c’est le sel de steppe.
Lorsque le sel gemme a besoin d'être raffiné, on l’exploite généralement par dissolution. Pour cela, on creuse des galeries ou des chambres de dissolution qu’on inonde d’eau ; celle-ci se sa-
(1) D’après II. Rose il existerait un sous-chlorure Na^Cl^ obtenu eu fondant le chlorure NaCl dans un courant d'hydrogène. C’est un composé gris bleu, décomposant l’eau avec dégagement d’hydrogène.
EXPLOITATION DES SOURCES SALÉES
tare de sel et agrandit les chambres qui finissent par atteindre des dimensions considérables. La mine de Duremberg-, en Saxe, renferme ainsi trente-trois lacs salés d’une contenance moyenne de 20.000 mètres cubes. Dans d’autres cas on creuse des puits de sonde dans lesquels on fait arriver de l’eau de source qu’on pompe ensuite à l’aide d’un tube percé de trous à sa partie inférieure et plong'eant jusqu’au fond du puits ôù se réunit l’eau saturée de sel. Cette eau est alors soumise à l’évaporation.
701. Exploitations des sources salées. — Dans certains cas, il existe des nappes d’eau dans les gisements salifères ; cette
eau se trouve saturée comme dans les salines artificielles et il suffit de l’amener à la surface et de l’évaporer, comme à Saliesde-Béarn par exemple.
Mais le plus souvent les sources salées sont trop peu concentrées pour qu’on puisse avec économie l’évaporer immédiatement par la chaleur. Pour leur faire subir une première concentration, on la fait couler sur des fascines de broussailles disposées en murailles très élevées abritées par un hangar ouvert de tous côtés. La longueur de ces bâtiments de graduation (fig. 173) at-
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teint jusqu’à 300 mètres, sur une largeur de 8 à 10 mètres. Ils sont orientés de façon à offrir leurs faces latéralesaux vents régnants.
L’eau est amenée à l’aide de pompes dans une rigole qui règne tout le long du hangar à sa partie supérieure et d’où elle s’éparpille sur les fascines, sur l’une ou l’autre façade suivant la direction du vent. Elle offre ainsi une grande surface à l’évaporation et, après plusieurs passages semblables, elle ari-ive à marquer 15 à 20° Baumé. On ne pousse pas cette concentration plus loin à cause de la perte en sel qu’occasionnerait l’entraînement de l’eau en poussière, perte qui durant l’opération peut être évaluée à 10 p. 100.
La concentration ultérieure de l’eau, comme celle des salines, se fait dans de vastes chaudières en tôle ayant une grande surface et une faible profondeur (0“,40), surmontées d’une botte en bois se terminant par une cheminée, de manière à provoquer un tirage qui active l’évaporation. Au début de l’ébullition il se produit une écume plus ou moins abondante provenant des matières organiques, puis un dépôt de sulfate double de sodium et de calcium ; on enlève ce dépôt, nommé schlot, à l’aide de râbles et on le fait égoutter dans des tamis au-dessus de la chaudière. On procède alors au salinage, qui consiste à enlever à l’aide de râbles le sel qui se dépose pendant l’évaporation. Le salinage s’effectue soit dans la même chaudière, soit dans une seconde, et dure plusieurs jours. Le sel, qui n’est guère plus soïuble à froid qu’à chaud, se dépose suivant la rapidité de l’évaporation en grains plus ou moins fins ou en trémies qu’on fait égoutter. A la fin de l’opération, il se forme un nouveau scblot en croûtes compactes et dures qui porte le nom Ôl écailles [pfannenstein en allemand, en anglais) et qui, outre les sulfates de calcium,
de sodium et de potassium, renferme environ 45 p. 100 de chlorure de sodium.
Les eaux mères du salinage renferment tous les éléments salins accompagnant le chlorure de sodium dans l’eau. On les utilise pour l’extraction du sulfate de sodium, du brome, etc.
L’est de la France et la Lorraine sont très riches en mines de sel ; les principales salines exploitées sont celles de Dieuze, de Vie, de Moyenvic et de Varangéville ; celles de Salins et de Montmorot dans le Jura. Dans le sud-ouest de la France, les principales exploitations sont à Dax et à Salies de-Béarn.
TRAITEMENT DE L’EAU DE MER
702. Traitement de l’eau de mer. — L’évaporation des eaux de la mer, pour l’extraction du sel, s’effectue dans de grands bassins ménagés sur les côtes et désignés sous le nom de marais salants dans l’ouest de la France ; de salins dans le midi.
Marais- salants. — L’eau de l’Océan arrive d’abord à marée haute dans un grand réservoir nommé jas ou vasière dont le niveau domine celui des autres réservoirs. De la vasière elle se rend, par des canaux munis de vannes, dans un bassin nommé cobier, qui manque quelquefois, et où commence la concentration, puis successivement dans une série de compartiments rectangulaires, couches^ fares et adernes. Après avoir séjourné dans des bassins appelés morts, elle arrive enfin dans les cristallisoirs ou œillets qui occupent la partie la plus basse de l’exploitation.
La profondeur des vasières est de 0“,60 à 2 mètres ; celle des couches de 0”“,2o à 0“,45. La superficie des fares et des adernes est ensemble de 180 mètres environ; celle des œillets de 70 à 73 mètres. Ces compartiments sont préservés contre les inondations par des digues de 3 mètres de haut. Le sel déposé dans les œillets est recueilli en petits tas qu’on laisse ég-outter et qu’on réunit ensuite en amas plus considérables. On recouvre ces amas d’une couche de terre glaise ; les sels déliquescents continuent à s’écouler par de petits canaux ménagés dans la masse. Le sel gris qui reste a besoin d’être raffiné. Pour cela on le dissout dans l’eau, on précipite la magnésie par un lait de chaux et on concentre la solution clarifiée. La campagne dure du 13 mai à la fin de septembre.
Les eaux mères des œillets ne trouvant pas d’écoulement empêchent à un certain moment la récolte du sel. Elles sont surtout chargées de chlorure de magnésium ; comme ce sel diminue beaucoup la solubilité du chlorure de sodium, il arrive que ce dernier se précipite lorsque l’eau concentrée des adernes s’écoule dans les œillets, et comme il renferme dans ce cas beaucoup de chlorure de magnésium, il est très déliquescent. Il faut alors vider l’œillet et le nettoyer.
Salins du midi. — Ils ne peuvent pas avoir la même disposition que les marais salants de l’ouest à cause de l’absence relative de marée dans la Méditerranée. Ils sont établis dans un terrain argileux et divisés en deux ou trois étages ou parténements. L’eau arrive dans le bassin inférieur B, o\x parténement extérieur
soniuM.
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TRAITEMENT DE L’EAU DE MER
dont le niveau est un peu inférieur au niveau moyen de la mer. Elle y dépose les matières en suspension et éprouve une première concentration; elle est ensuite conduite dans une série de bassins rectangulaires CGC où sa densité s’élève à 15° Baumé, et d’où elle se dirige vers les puits P. Là elle est puisée à l’aide de machines hydrauliques et élevée dans \q 'parténeinent intérieur composé de rectangles DDD où la concentration se continue jusqu’à 24° et où se dépose du sulfate calcique. L’eau des divers compartiments se réunit en E puis se rend vers les puits F, d’où on l’élève dans les compartiments G appelés tables salantes, à surface bien battue ; elle y occupe une profondeur de 5 à 6 centimètres. C’est là que se dépose le sel qu’on lève et qu’on met en tas I lorsqu’il a acquis une certaine épaisseur. Le sel bien égoutté renferme environ 95 p. 100 de chlorure de sodium ; 0^25 de chlorure de magnésium ; 1,30 de sulfate de magnésium et 1 p. 100 de sulfate de calcium ; le reste est de l’eau et un peu de matières terreuses.
Les eaux mères des salins du midi sont exploitées sur une vaste échelle pour l’extraction du sulfate de sodium, du chlorure de potassium et du brome. C’est surtout aux travaux de Balard que cette industrie doit son grand développement.
Extraction du sel par la gelée. — Dans les pays froids, où l’évaporation dans les marais salants serait insignifiante, on soumet l’eau de mer à la congélation partielle ; la glace produite est exempte de sels, qui s’accumulent dans les eaux mères, puis on achève la concentration dans des chaudières. Le sel ainsi obtenu est très impur et ne renferme que 75 p. 100 environ de chlorure de sodium.
703. Propriétés. — Le chlorure de sodium cristallise en cubes incolores, quelquefois en octaèdres. Les cristaux sont généralement groupés en trémies (fig. 175). Ils sont anhydres mais renferment d’ordinaire de l’eau d’interposition qui les fait décrépiter vivement quand on les chauffe.
Le chlorure de sodium fond au rouge et se concrète par le refroidissement en une masse cristalline. Il se volatilise lentement au rouge blanc. Sa densité à 0° est égale à 2,16. Il possède une saveur salée pure. Sa solubilité dans l’eau n’augmente pas beaucoup avec la
Fîg. 175.
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BROMURE DE SODIUM
température. Il exige 2‘’,78 crcau à 14° pour se dissoudre ; 2’’,70 à 60° et 2P.48 à 109°7, point d’ébullition de la solution saturée (Gay-Lussac). Cette solution se congèle à — 21°. Une solution non saturée de sel donne par la congélation de la g-lace pure.
Si l’on refroidit à — 10° une solution concentrée de sel, elle laisse déposer des tables hexagonales de sel hydraté NaCl + 2rPO, qui au-dessus de cette température perd son eau et se convertit en petits cristaux cubiques (Lowitz). D’après Mitscherlich, le sel hydraté cristallise en grands prismes limpides.
L’acide chlorhydrique précipite en grande partie le chlorure de sodium de sa solution concentrée ; c’est un moyen de le purifier.
Le sel marin est insoluble dans l’alcool absolu ; l’alcool aqueux le dissout en petite quantité et brûle alors avec une flamme jaune.
Le sel est décomposé par l’acide sulfurique. L’anhydride sulfurique s’y combine en donnant une masse cristalline grenue qui paraît renfermer SO^NaCl.SSO^ (Schultz-Sellack).
Sa solution concentrée est décomposée par le bicarbonate d’ammonium avec formation de bicarbonate de sodium peu soluble. Cette réaction est la base d’un procédé important de fabrication de ce dernier sel. Traitée par l’oxyde de plomb, la même solution donne de la soude et du chlorure de plomh.
La silice au rouge est sans action sur le chlorure de sodium, sec ; mais si l’on fait intervenir la vapeur d’eau, le sel est décomposé avec production de gaz chlorhydrique et de silicate de sodium. C’est ce qui explique l’emploi du sel pour le vernissage des poteries qui se recouvrent ainsi d’un dépôt vitreux fondu de silicate alumino-sodique.
Applications. — Les usages du chlorure de sodium sont nombreux et donnent lieu à une consommation considérable. Outre son emploi pour les usages domestiques et pour l’agriculture, il est le point de départ de deux des industries chimiques les plus importantes, celle de la soude et celle du chlore. On en fait encore usage, comme nous l’avons dit, pour le vernissage des poteries.
704. Bromure de sodium NaBr. — On l’obtient pur en dissolvant le brome dans la soude, évaporant et calcinant la masse saline produite pour détruire le bromate. Il cristallise en cubes
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anhydres, do 3,08 de densité, très solubles dans beau. Sa solution saturée bout à 121". Il exige 1®‘',29 d’eau à 0“ et 0®'',87 à 100° pour se dissoudre. Il est soluble aussi dans l’alcool.
Sa solution aqueuse concentrée abandonne à — 10® des prismes clinorbombiques renfermant NaBr+2IPO (Mitscberlicb).
705. lodure de sodium Nal. — Ce sel contenu dans les eaux mères des soudes de varech cristallise en cubes à la température do 40 ou SO"; à froid, en prismes clinorbombiques NaI.2tPO, efOorescents.
Cbauffé à l’air, il fond et se volatilise en produisant des vapeurs d’iode. Il brunit lentement à l’air par la mise en liberté d’un peu d’iode. Il est très soluble dans l’eau et n’exige pour se dissoudre que O^^OS d’eau à 0°; O®"", 32 à 100° et 0®",30 à 141°, point d’ébullition de la solution concentrée. Il est soluble dans l’alcool.
706. Fluorure de sodium NaFl. — Il cristallise en cubes anhydres ou en octaèdres, difficilement fusibles et peu solubles. Il exige 25 parties d’eau à 15° pour se dissoudre (Fremy).
Il se combine à l’acide fluorhydrique. Le fluorure acide NaFl.HFl se dépose en petits cristaux rbomboédriques. Il se combine aussi aux fluorures de silicium, de bore, d’aluminium.
OXYDES DE SODIUM
707. Protoxyde de sodium. — L’oxyde anhydre Na^O se produit, d’après Davy, par l’action du sodium sur l’hydrate de sodium à une température élevée. Il n’en serait pas ainsi d’après les recherches récentes de M. BeketofF, qui a constaté au contraire que l’hydrogène convertit l’oxyde Na^O en hydrate NaOH avec mise en liberté de sodium. Il obtient cet oxyde en chauffant le sodium dans une atmosphère d’oxygène et réduisant ensuite le peroxyde formé Na^O’^ par la vapeur de sodium. Le résultat annoncé par M. Beketoff est conforme aux données thermiques ;
L’oxyde de sodium Na^O se dissout dans l’eau en dégageant 55'^‘,0. Si l’on en retranche la chaleur de dissolution de 2NaOII, soit 19°“', 8 (Bertbelot), on trouve 17°“', 60 pour la formation de 1 molécule d’hydrate solide NaOH, soit | Na^O,H^O. Or, la chaleur de formation de NaOH dissous est de 77°“', 6 (Thomsen) ; si l’on en défalque la moitié de la chaleur de dissolution de Na^O,
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soit i 55,00= 27'"'^', 50, on trouve pour la chaleur de formation de ^ {Na^+O) = 50'“‘, l. D’après cela, la réaction
Na + Na0H = Na20 + H
serait endothermique et égale à — 2“^\150 (c’est-à-dire 50‘^^4, moins 17,75, la chaleur de combinaison de | Na^0,H’^0 et moins 34,50, la chaleur de combustion de 1 atome d’hydrogène). L’action inverse de l’hydrogène sur l’oxyde de sodium doit donc tendre à se produire et c’est en effet ce qu’a constaté M. Beketoff.
708. Hydrate de sodium NaOH [Soude caustique). — C’est le produit de l’action du sodium sur l’eau. Pour le préparer on a généralement recours à l’action de la chaux sur le carbonate de sodium. On dissout 3 parties de ce sel cristallisé dans 15 parties d’eau; on y ajoute 1 partie de chaux délayée dans 3 parties d’eau, et on conduit l’opération comme nous l’indiquerons pour la potasse. Pour avoir la soude pure, on la dissout dans l’alcool, on évapore la solution alcoolique et on fond le résidu dans un creuset de fer ou d’argent.
On obtient encore la soude caustique par l’action de la chaux ou de la baryte sur une solution de sulfate de sodium, mais en opérant sous une pression de quelques atmosphères si l’on emploie la chaux.
La soude fondue est une masse fibreuse blanche, opaque, de 2,0 de densité. Elle fond au-dessous du rouge et se volatilise à une température élevée. Elle est déliquescente à l’air humide; mais comme elle absorbe en même temps l’acide carbonique de l’air, elle se recouvre d’une couche de carbonate, qui est efflorescent. Elle se dissout dans l’eau avec élévation de température (9'®^‘8). La solution saturée à froid a pour densité 1,500 et renferme 36,8 p. 100 Na^O soit 47,5 d’hydrate. Cette lessive est très caustique.
Si l’on refroidit à 0° une lessive de soude de 1,385 de densité (à 35 p. 100 NaOH), elle abandonne de grands prismes orthorhombiques, fusibles à 6® et ayant pour composition 2NaOH-h7IPO. Une lessive plus faible ne fournit pas de cristaux, même à — 20° (Hermès, Lindroth).
Les réactions de la soude sont en général celles de la potasse, à laquelle elle doit dans bien des cas être préférée, car son prix est moins élevé et il faut en employer une quantité plus faible, son poids moléculaire étant moindre.
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La souJe caustique trouve surtout de l’emploi dans la savonnerie.
709. Peroxyde de sodium Na^O^ — Gay-Lussac et Thénard avaient assigné au peroxyde de sodium la composition Na^O* ; mais les recherches de M. Vcrnon Harcourt ont montré que c’est un bioxyde, qui correspond à Teau oxygénée. Ce peroxyde se forme par l’action de l’oxygène sec en excès sur le sodium chauffé. Il est jaune à chaud et incolore à froid; il attire l’humidité et l’acide carbonique de l’air en se décomposant. Il se dissout dans l’eau, et sa solution dégage de l’oxygène par l’ébullition. Evaporée dans le vide, elle fournit des cristaux tabulaires Na^O^-t-8IPO qui perdent 6IPO sur l’acide sulfurique. La solution est décomposée par l’oxyde d’argent avec dégagement d’oxygène. En général elle se comporte comme une solution de peroxyde d’hydrogène additionnée de soude. Quand on ajoute de l’alcool à une semblable solution mixte, il se dépose des cristaux formés par l’hydrate Na^O^^PO (Fairley).
Si l’on ajoute une solution de peroxyde de sodium à une solution de sulfate de cuivre en excès, il se précipite un peroxyde de cuivre jaune.
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HYPOCHLORITE DE SODIUM. — ClONa.
710. Il est contenu dans la liqueur de Labarraque (173) d’où il peut, suivant M. Philipps, se déposer en cristaux aciculaires par une évaporation rapide dans le vide.
CHLORATE DE SODIUM. — C103Na.
711. On l’obtient comme celui de potassium, mais sa grande solubilité rend difficile sa séparation du chlorure formé en même temps. On peut encore l’obtenir par neutralisation de l’acide chlorique ou en faisant bouillir une solution de chlorate de potassium avec du fluosilicate de sodium.
Le chlorate de sodium cristallise dans le système cubique, le plus souvent en tétraèdres, cristaux hémièdres doués du pouvoir rotatoire; la solution en est dépourvue (Marbacli). Les cristaux sont anhydres, solubles dans leur poids d’eau à la température ordinaire, et dans la moitié de leur poids d’eau à 100**. La solu-
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lion saturée bout à i32“. Ils sont un peu solubles dans l’alcool.
Ce sel est employé pour la production du noir d’aniline.
PERCHLORATE DE SODIUM. — ClO-Na.
712. Le chlorate se convertit par la chaleur en chlorure et perchlorate, en ne dégag-eant que peu d’oxj^gène (Sclilœsing-). Le perclilorate de sodium est en lamelles déliquescentes très solubles dans l’eau et dans l’alcool.
lODATE DE SODIUM. — I03Na.
713. Ce sel existe dans le salpêtre du Chili. Il se forme par l’action de l’iode sur la soude en même temps que l’iodure et se produit exclusivement, mais à côté du chlorure, si l’on fait intervenir le chlore, ou si on traite le chlorure d’iode par la soude (205). Il est peu soluble dans l’eau froide et se dissout dans 3 parties d’eau bouillante. Il cristallise par le refroidissement en aig-uilles soyeuses renfermant une molécule d’eau qu’elles perdent à 150“.
Par l’évaporation à basse température, il cristallise avec 5IPO en prismes octogones efflorescents. Il forme des combinaisons cristallisées avec le chlorure, le bromure et l’iodure de sodium (Marignac, Rammelsberg).
PERIODATES DE SODIUM.
714. On en connaît deux: le sel neutre IO''Na-|-3IPO et un sel dit basique P0®Na^-|-3H-0. Si l’on regarde l’acide périodique normal comme renfermant I0®1P (216), ces sels sont représentés par les formules
lOfiNall^-fH^O et 10
On obtient le premier en traitant le sel basique par l’acide azotique étendu et faisant cristalliser. Il se dépose en cristaux rhomboédriques efflorescents, solubles dans 12 parties d’eau froide. Le même sel, anhydre, se dépose en cristaux quadratiques lorsqu’on a employé un excès d’acide azotique. Il se transforme en iodate à 275°.
Le second periodate, onparaperiodate, se produit lorsqu’on fait passer un courant de chlore dans une solution chaude d’iodate, additionnée de soude caustique. C’est une poudre cristalline trèspeu soluble.
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SULFITES DE SODIUM
715. Sulfite neutre. — Ou neutralise la solution de sulfite acide par une quantité de carbonate de sodium égale à celle qui a servi à la préparer. Il forme facilement des solutions sursaturées et se dépose en cristaux clinorhombiques très solubles renfermant SO^Na^-j-7lI^O. Il possède comme le sulfate de sodium un maximum de solubilité, qui est situé à 33“ (Mitscherlich). Le sel qui se sépare au-dessus de cette température est anhydre. Calciné à l’abri de l’air, il laisse un mélange de sulfure et de sulfate.
Le sulfite de sodium se dissout dans 4 parties d’eau froide ; sa solution est légèrement alcaline.
716. Sulfite acide (Bisulfite) SO^NalL — Pour le préparer on fait passer un courant de gaz sulfureux sur des cristaux de soude (carbonate). Ceux-ci abandonnent leur eau de cristallisation, et il se produit un dégagement tumultueux de gaz acide carbonique, qui ne commence que lorsque la moitié du carbonate neutre a été convertie en bicarbonate
GO^Na^ + SQ2 4- H^O = CO^NaH -h SO*NaH CO^NaH 4- SQ2 = SO^Nall -h CO^
Le bisulfite forme alors une poudre cristalline. Il cristallise en prismes brillants par le refroidissement d’une solution de carbonate de sodium concentrée et bouillante, saturée par l’acide sulfureux. Il perd facilement à l’air de l’anhydride sulfureux et est plus oxydable que le sulfite neutre. Sa réaction est acide.
Les sulfites de sodium sont employés comme antiseptiques.
Hydrosulfite de sodium. — Voir t. I, § 251.
SULFATES DE SODIUM
717. Sulfate neutre. — La première description de ce sel, en 1638, est due à Glauber, dont il a longtemps porté le nom. Il est contenu dans les eaux de la mer et dans diverses sources salées. Anhydre, il constitue le minéral nommé thénardite, cristallisé en octaèdres ortliorliombiques, qu’on a rencontré près de Madrid, en Espagne, au Vésuve et dans les gisements nitrifères du Pérou, où l’on trouve aussi le sulfate sodico-calcique, sel qui constitue le sclilot dans l’extraction du chlorure de sodium.
Le sulfate de sodium se dépose par le froid des eaux mères des
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salines, qui renferment du sulfate de magnésium et du chlorure de sodium. A chaud on déterminerait au contraire la séparation du chlorure de sodium. On prépare de cette manière de g'randes quantités de sulfate de sodium à Stassfurt.
Le principal mode de fabrication du sulfate de sodium est la décomposition du chlorure par l’acide sulfurique ; c’est la première phase de l’industrie de la soude par le procédé Leblanc qui sera décrit plus loin. Il est produit de même, comme résidu, dans la fabrication de l’acide azotique par le nitre du Pérou, et dans celle du sel ammoniac par le sulfate ammonique et le sel marin.
Fabrication du sulfate de sodium. — Lorsque l’attaque du chlorure de sodium par Tacide sulfurique a pour but principal la fabrication de l’acide chlorhydrique, on l’effectue dans des cornues cylindriques en fer associées par couples dans un seul foyer. Cette disposition a été indiquée t. I, p. 281. Lorsque l’on a en vue la fabrication de la soude, on procède dans des fours à cuvette et à réverbère. L’opération commence dans la cuvette^ qui est en plomb ou en fonte, et s’achève dans la calcine ; celle-ci est à mou-
Fig. 177.
fie ou à réverbère, c’est-à-dire chauffée à feu direct. L’ensemble porte le nom de bastringue. La figure 177 représente une bastringue avec calcine à réverbère.
La flamme du foyer A passe au-dessus de l’autel d dans le four à réverbère B, dont la sole ou calcine est en briques, puis se rend dans le compartiment E, qui renferme la cuvette ; le réglage se fait par le registre e. Quand celui-ci est fermé, la flamme se rend par des carneaux d situés à gauche et à droite du registre, et vient chauffer la partie inférieure de la cuvette qui, si elle est en
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plomb, est rectangulaire et repose sur une plaque de fonte. Les produits de la combustion, chargés d’acide chlorhydrique, sont dirigés de la calcine dans les appareils de condensation, où ils s’en dépouillent. Quant à la majeure partie de l’acide chlorhydrique, produit dans la cuvette, il se rend par les tuyaux en grès q dans une série de bomhonnes hh contenant de l’eau, puis dans des tours à condensation (t. I, p. 280).
Le sel marin est chargé par la porte K dans la cuvette où l’on fait arriver par un siphon son poids d’acide sulfurique, chauffé dans le réservoir P, où il s’est concentré à 60”. La réaction, très énergique au début, se calme peu à peu et quand la masse a acquis une consistance pâteuse, on la fait passer dans la calcine après avoir soulevé le registre e de manière à amener la flamme dans le compartiment E, puis on abaisse de nouveau le registre et on procède à une nouvelle charge. Le sulfate inachevé, étalé dans la calcine, est brassé d’une manière continue et est finalement porté au rouge naissant. L’opération terminée, l’ouvrier soulève la plaque mobile c et fait tomber le produit dans la cave C, où il se refroidit.
Les cuvettes en plomb tendent à être remplacées par des cuvettes en fonte, calottes sphériques de 0“,5 de profondeur et de 3“,3 de diamètre que l’on chauffe par uu foyer spécial. Dans certaines usines anglaises, où cette substitution s’est surtout effectuée, la cuvette A est flanquée de deux calcines à réverbère, et l’acide chlorhydrique de la cuvette et des calcines s’échappe par un seul orifice au-dessus du centre de la cuvette.
On obtient encore le sulfate de sodium par l’action combinée du gaz sulfureux, de l’air et de la vapeur d’eau sur le chlorure de sodium au-dessous du rouge :
2NaCl -+- SQ2 -h O H- H^O zr: SO + 2HGI
L’acide chlorhydrique, produit en même temps, est condensé dans des tours (Hargreaves). Ce procédé qui tend à entrer dans la pratique, en Angleterre, dispense de la fabrication préalable de l’acide sulfurique.
Le sulfate de sodium anhydre s’obtient par l’efflorescence du sulfate cristallisé ou par l’action de la chaleur. Il se dépose en cristaux semblables à la thénardite lorsqu’on chauffe à 40” la solution saturée à 33”75 ; température à laquelle est situé le maximum de solubilité du sel hydraté.
SULFATE ACIDE DE SODIUM
Propriétés. — l ne solution saturée à cette température reste sursaturée ou bien dépose des cristaux renfermant 7IPO ou lOlI'^O suivant la température de la cristallisation. Ce dernier hydrate est le sulfate ordinaire ou sel de Glauber. Il se présente en g^rands cristaux clinorhombiques transparents, doués d’une saveur fraîche, salée et amère, de 1,47 de densité et se dissolvant dans beau avec abaissement de température. Ils fondent à 33“ avec séparation partielle de sel anhydre. Le sel à 7IPO cristallise en prismes ortliorliombiques (ou quadratiques, Marignac), perdant rapidement leur éclat à l’air, et se dépose vers 5 ou 7“ d'une solution sursaturée. Celle-ci reste sursaturée même après le dépôt de ces cristaux, et lorsqu’on fait alors cesser cet état, c'est le sel à lOIPO qui se sépare. L’addition d’alcool chaud à la solution aqueuse en sépare le sel à 7H^O; l’alcool froid en sépare au contraire le sel à lOIPO (Lœwel).
La solubilité du sulfate de sodium ne suit pas la même gradation avec la température pour le sel anhydre et pour les deux hydrates. Voici par exemple d’après Lœwel la solubilité du sel anhydre et du sel à 10 molécules d’eau dans 100 parties d’eâu ;
Qo
lO"
SOLNa2
SO'*Na2.I0H2ü .
A partir de 34“ le sulfate hydraté ne peut plus exister et la solubilité du sel anhydre va alors en diminuant.
Le sulfate de sodium est insoluble dans l’alcool absolu.
Le sulfate de sodium anhydre fond au rouge vif.
Ce sel est surtout préparé en vue de la fabrication de la soude. Il est en outre employé dans la fabrication du verre. La médecine Tutilise comme purgatif.
718. Sulfate acide de sodium (Bisulfate) SO^'NalI. C’est le sel qui prend naissance lorsqu’on fait agir l’acide sulfurique sur le chlorure ou l’azotate de sodium lorsque la température reste fort au-dessous du rouge, même lorsque ces sels sont en excès. Il se dépose en longs prismes tricliniques (Marignac) lorsqu’on fait cristalliser à 50" le sulfate neutre dissous dans l’acide sulfurique étendu et bouillant. Si la cristallisation a lieu à la température ordinaire, on obtient des cristaux clinorhombiques renfermant SObValI + IPO.
II. — Chiiiiic minérale
OG
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Ce sel a une tendance à perdre l’acide sulfurique par l’açLion de l’eau, et lorsqu’on le soumet à une nouvelle cristallisation dans l’eau, il se dépose d’abord des cristaux clinorliombiques de S(d acide (SO*)^Na^II.
Cbauffé au rouge sombre, il se transforme en anhjjdrosulfate S"O^Na^ qui perd de l’anhydride sulfurique au rouge blanc. Cet anbydrosulfate se produit aussi lorsqiCon fait agir l’anhydride sulfurique sur le chlorure de sodium à chaud (Rosenstielil).
3SQ3 + 2NaCl = S'O’Na® + SOSCR
Lorsqu’on dissout le sulfate neutre dans un peu moins de 7 fois son poids d’acide sulfurique chaud, on obtient par le refroidissement de longs prismes de disulfate acide SO^NaH.SO^IP ou S^O^NahP.
HYPOSULFITE ou THIOSULFATE DE SODIUM. — S20^Na2 + 5H20.
719. On le prépare en dirigeant un courant de gaz sulfureux dans une lessive de soude dans laquelle on a dissous du soufre ; ou bien en dissolvant du soufre dans une solution de sulfite neutre de sodium. Il est contenu dans les résidus de la fabrication de la soude, où il a été découvert par Vauquelin.
Il cristallise en prismes clinorliombiques incolores, volumineux et transparents, renfermant 5H^O. Il perd cette eau de cristallisation à 215° et se décompose à 220“ en abandonnant du soufre.
Le thiosulfate de sodium fond à 45“ dans son eau de cristallisation et reste facilement en surfusion par le refroidissement. Il est très soluble dans l’eau, et produit un abaissement de température de 18“ en se dissolvant dans son poids d’eau. Il est très soluble dans l’eau, insoluble dans l’alcool.
Quant à ses réactions, nous nous en référons à ce qui a été dit t. I, p. 408.
AZOTITE DE SODIUM. — AzO^Na.
720. Il cristallise par l’évaporation lente de sa solution en rhomboèdres transparents très solubles et déliquescents. Il est soluble dans l’alcool bouillant et peu soluble dans l’alcool froid.
AZOTATE DE SODIUM.— AzO^Na.
721. Ce sel, aussi nommé salpêtre cubique eX salpêtre du Chili,
PHOSPHATES DE SODIUM
I forme des gisements considérables au Cdiili et au Pérou, où il forme sur une grande étendue des bancs épais qui donnent lieu à une exploitation très active. Son raffinage ne présente pas de difficulté et se fait en lessivant le sel brut avec une solution saturée d’azotate de sodium qui dissout les sels étrangers (sulfate, chlorure, iodure et iodate de sodium).
L’azotate de sodium cristallise en rhomboèdres isomorphes avec le carbonate de calcium, et un cristal de ce dernier sel se recouvre d’azotate de sodium lorsqu’on le place dans sa solution saturée (de Sénarmont) (1). Il est très soluble dans l’eau. D’après M. Ditte, 100 parties d’eau en dissolvent :
à Qo 20° 40° 60° 8Qo 100<> 120°
Il est à peu près insoluble dans l’alcool absolu.
La densité des cristaux est de 2,2 ; celle de la solution saturée est de 1,380; cette solution bout à 120°.
Sa solubilité est fortement diminuée par la présence d’acide azotique libre, et il faut 66 parties de cet acide concentré pour dissoudre une partie d’azotate (l’azotate de potassium n’exige que P, 4 d’acide concentré).
La solution aqueuse fournit à — 15° des cristaux renfermant 8 molécules d’eau (Ditte).
L’azotate de sodium fond à 310°o (à 330°, Carnelley), puis se décompose en donnant d’abord de l’azotite, puis de l’oxyde de sodium. Son mélange avec une molécule d’azotate de potassium fond à 220° (Person).
L’azotate de sodium possède une saveur fraîche. Il est déliquescent à l’air humide, ce qui empêche son emploi dans la pyrotechnie; mais pour tous les autres usages il est préférable à l’azotate de potassium. Il sert à la fabrication de l’acide azotique et de l’azotate de potassium. Il entre aussi dans la composition des engrais artificiels.
Orthophosphates. — Orthophosphate trisodique
(l) La notation dualistique ne rend pas compte de cet isomorphisme, car les formules Az20B.Na20 et CO^.CaO otîrent une constitution hicn différente. Au contraire les formules unitaires AzO^Na et GO^Ca représentent des molécules formées d’un même nombre d’atomes.
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lMy‘j\a'‘4- 1 21f-0. — On ajoute une molécule de soude NaOJI à une molécule de jdiospliale disotlique PO'Na-ll en solution aqueuse. Le sel normal ci’istallise alors par l’évaporation en prismes à six pans. 11 est soluble dans b parties d’eau à la température de 11 possède une saveur et une réaction très alcalines.
Ohtuophospuate DisoDiQUE PO’^NaHI. — Ce sel, nommé généralement phosphate neutre^ est contenu dans l’urine, d’où il a été retiré en 1740 par Haupt. Unie prépare en décomposant le phosphate acide de calcium (cendres d’os traitées par l’acide sulfurique) par le carbonate de sodium; ou bien on sature l’acide phosphorique brut par ce sel jusqu’à neutralité à l’égard de la phtaléine du phénol (t. I, p. 574). Dans le premier cas, il se précipite du carbonate calcique, avec dégagement de gaz carbonique :
( PO''tF)2Ca -h 2CO^Na2 2PO'^Na2H + CO^Ca -f- CO^ + H^O.
Le phosphate disodique cristallise par la concentration de sa solution en grands prismes clinorhomhiques limpides renfermant 12H-0 de cristallisation. Il s’effleurità l’air en perdant oIPO. Le sel hydraté qui reste, PO^^Na^H-h 7IPO est aussi celui qui se dépose lorsque la cristallisation a lieu à 38“.
Les cristaux à 1211^0 ont pour densité 1,52; ils se dissolvent dans quatre fois environ leur poids d’eau froide et dans leur poids d’eau bouillante; la solution saturée bout à 106°. Le sel à 7H^O exige pour se dissoudre 8 parties d’eau à 23^ (Neese).
Le phosphate disodique possède une saveur salée et une réaction alcaline au tournesol. Il est employé comme purgatif.
Calciné, il est converti en pyrophosphate .
Orïophospiiate MOiNOSODiQüE PO('NaH'-i- H^O. — Il prend naissance par l’action de l’acide carbonique sur la solution du sel disodique, et il se forme en même temps du bicarbonate. On l’obtient pur en neutralisant le sel disodique par une molécule d’acide phosphorique. Il cristallise en prismes orthorhombiques qui perdent leur eau de cristallisation à 108". Chauffé à 195°, il se transforme en pyrophosp hâte acide; au delà de 204°, en métaphosphate (Graham). Il est très soluble et possède une réaction acide.
723. Pyrophosphate de sodium PHO'Na'. — C’esl le produit de la calcination du phosphate disodique. Porté au rouge, il fond el se prend ])ar le refroidissemeul en une masse vitreuse. Il est
BORATES DE SODIUM.
soluble dans Teau, qui en dissout 4 p. 100 à froid et 40 p. 100 à chaud. Sa solution, qui est alcaline, l’abandonne en cristaux clinorliombiques renfermant P’O'Na'^ H- lOU'-O. Ce n’est que par une ébullition très longue qu’il se transforme en ortliopliospliate. Sil’ébullition a lieu dans du verre, celui-ci est attaqué, cède de l’alcali, et le pyropliosphate est transformé en ortliopliospliate trisodique (Graliam).
Le pijropho>iphate acide P-OUPNa^, dont la formation a été signalée plus haut, cristallise en prismes hexagones aplatis contenant 611-0 de cristallisation.
724. Métaphosphate de sodium. — Les caractères de ce sel varient avec la température à laquelle on a chauffé l’orthophosphate monosodique. Formé à 315®, il est soluble dans l’eau. Si la calcination a été poussée plus loin, mais sans amener la fusion, il est insoluble; enfin, s’il a été fondu, il forme un verre transparent déliquescent (Graham). La solution est légèrement acide et abandonne par l’évaporation à 38® une masse gommeuse qui est sans doute le tétramétapho^phate de Fleitmann et Henneberg (t. I, p.566).
ARSÊNIATES DE SODIUM.
725. L’arséniate disodique AsO''Na-H -+- 12IPO, obtenu par neutralisation de l’acide arsénique, est en gros cristaux efflorescents lorsqu’il se dépose au-dessous de 16®; déposé à 20®, il est en cristaux non efflorescents ne renfermant que 8tPO.
Ce sel est employé en médecine contre les fièvres intermittentes et contre les affections scrofuleuses. Il est utilisé dans l’impression des toiles peintes comme sel à houser.
BORATES DE SODIUM.
On a décrit les borates suivants
l/2(Bo^ü^.Na20) 2Bo203.Na20 2Bo20-î.3Na20 l/2(oBo20^.Na20) 4Bo203.Na20 6Bo203.Na2Q
Métaborate de sodium Bo O^Na ou
Télraborate didosique (borax). . , Bo^O’^Na^ ou
— hexasodique Bo'O^ÎNa® ou
Pentaborate monosodique Bo^O'Na ou
Octoborate disodique Bo^O’^Na^ ou
Dodécaborale disodique Bo^2qiq]\^.j^2
L’orthoborate Bo(ONa)^ est inconnu. Le tétraborate disodique ou borax est le seul important. Le métaborate, qu’on obtient en neutralisant le borax par le carbonate de sodium, cristallise par le
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refroidissement on grands cristaux clinorhoml)iques ayant pour composition BoO'^Na -4- 411-0 et fondant à o7" dans leur eau de cristallisation.
727. Tétraborate ou borax Bo'O^Na^ — J^e horax se rencontre sur les bords de certains lacs salés de la Chine, du Tliibet, de la Perse, de Geylan, du Pérou, etc. ; c’est de ces pays qu’il était autrefois importé en Europe sous le nom de tinkciL ha nos jours on le prépare presque uniquement avec l’acide borique de la Toscane.
A cet effet, on introduit dans une cuve en bois doublée de plomb 1.200 kilogrammes de carbonate de sodium cristallisé et 1.500 litres d’eau qu’on porte à 100® par un courant de vapeur d’eau circulant dans un serpentin qui plonge dans la cuve ; puis on y introduit 1.000 kilogrammes d’acide borique, qu’on n’ajoute que peu à peu, de manière à ne pas provoquer une effervescence trop vive. On concentre la solution jusqu’à 30° Baumé et, quand elle s’est éclaircie par le dépôt, on la fait écouler dans des cristallisoirs en bois doublés de plomb. Après deux ou trois jours, la cristallisation est terminée. Généralement le borax est soumis à un raffinage par cristallisation.
On retire aussi, par un traitement semblable, le borax de la boronatrocalcite (Bo''0^)^Ca^Na^-f-18rPO qui accompagne souvent les gisements de salpêtre du Chili et qui se rencontre abondamment dans l’État de Nevada.
Suivant les conditions dans lesquelles se fait la cristallisation, le borax se dépose en prismes rliombiques avec 10 molécules d’eau de cristallisation (c’est la forme du tinkal ou borax naturel), ou en octaèdres réguliers renfermant 5 molécules d’eau. Le horax prismatique est celui qui se dépose à basse température ou par l’addition d’un cristal prismatique à une solution légèrement sursaturée, à une température inférieure à 56°. A cette température et au delà c’est le horax octaédrique qui se dépose. Le premier a pour densité 1,71; le second 1,815. Le premier est efflorescent ; le second au contraire attire l’humidité de l’air et devient opaque par sa conversion en cristaux prismatiques.
Le borax prismatique ou borax ordinaire est beaucoup plus soluble à chaud qu’à froid; voici à ce sujet quelques données dues à Poggiale ; 100 parties d’eau dissolvent :
Qo 20» 40" 60" 80" 90" 100"
lp,49 7r,88 I7p,90 40p,43 76p,19 II6p,G6 201p,4,3
CARBONATES DE SODIUM
Cliaufté, le horax commence par fondre dans son eau de cristallisation, puis perd cette eau en se boursouflant beaucoup, et en donnant une masse spongieuse légère qui, à une température beaucoup plus élevée, éprouve la fusion ignée. Le produit fondu constitue après refroidissement une masse vitreuse incolore et transparente.
Le borax fondu possède la propriété de dissoudre les oxydes métalliques avec quelques-uns desquels il donne des verres d’une couleur caractéristique; c’est pouj^^quoi le borax desséché est utilisé pour les analyses au chalumeau. Pour cela on emploie un fil de platine recourbé en boucle à son extrémité, qu’on garnit de borax desséché et que l’on porte dans la flamme du chalumeau. En déposant sur la perle ainsi produite une parcelle d’un oxyde métallique, obtenu par exemple par précipitation, et en la reportant dans le dard du chalumeau, soit dans la flamme oxydante, soit dans la flamme réductrice, on produit une perle caractérisant le métal. Voici quelques-unes de ces réactions :
Flamme d’oxydatiou. Flamme de réduction.
Cuivre Perle verte. Perle rouge-brun.
Fer — jaune ou rouge — vert bouteille.
(suivant la quantité).
Cobalt — bleue. ■ — bleue.
ÎS’ick-el — violette — incolore ou grise.
(r. brun à froid).
Manganèse — violette. — incolore.
Chrome — jaunâtre. — verte.
C’est par la même raison que le borax est employé pour la préparation de verres et d’émaux colorés, pour la peinture sur porcelaine. Il sert encore à faciliter la soudure des métaux soit en dissolvant les oxydes qui les recouvrent, soit en empêchant leur oxydation. Pour préserver les métaux en fusion contre l’oxydation, on les recouvre de même d’une couche de borax.
Le borax est doué de propriétés antiseptiques (Dumas) et peut servir à la conservation des substances alimentaires.
CARBONATE DE SODIUM. — G03Na2.
Le carbonate de sodium est un des sels les plus importants au point de vue industriel. Il porte dans le commerce les noms de soude, sel de soude, cristaux de soude. La soude naturelle est celle qu’on retire des cendres des plantes marines. La soude arti-
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flcielle est produiLu iiiduslriellcMneiit par des réactions ciiimiqucs.
728. État naturel. — On rencontre le carbonate neutre de sodium dans la vallée du Nil sur les bords de certains lacs qui le tiennent en dissolution et d’où il se sépare en croûtes salines de 40 à 50 centimètres d’épaisseur; c’est de l’bydrate CO'^Na'-i-ll^O. Il porte le nom de natron. Le dépôt est quelquefois formé de ses-
(CO^)^Na'll" H- 311“0 et porte alors le nom de trôna. On rencontre des lacs à natron en Arabie, au Tliibet, dans les steppes de Russie, au Mexique, en Colombie. Dans ces dernières contrées le produit, qui est aussi du sesquicarbonate, porle le nom i)^urao. Il est quelquefois accompagné d’un minéral que M. Boussingault a nommé Gay-Lussite et qui a pour composition CO^'Ca.COW-fStPO.
Le carbonate de sodium existe enlin dans un grand nombre d’eaux minérales (Vichy, Vais, Carlsbad, etc.), généralement à l’état de bicarbonate.
729. Soude naturelle. — Tandis que les cendres des végétaux terrestres contiennent du carbonate de potassium (alcali végétal), celles qui croissent au bord de la mer sont riches en carbonate de sodium (alcali marin). Il est à remarquer pourtant que celles qui croissent au fond de la mer, les varechs et les fucus, renferment de préférence de la potasse et sont exploitées pour l’extraction du chlorure et du sulfate de potassium, indépendamment de l’iode.
Les plantes qui produisent la soude (diverses variétés Atriplex de Chenopodium, de Sassola, de Salicornia) en fournissent des quantités très différentes. Leur exploitation, qui a perdu toute importance depuis la fabrication de la soude artificielle, était surtout active en Espagne, notamment à Alicante. En France on la produisait surtout à Narbonne et à Aigues-Mortes.
L’incinération des plantes s’effectue après dessiccation dans des fosses de 1 mètre de profondeur et offrant une surface de 3 à 4 mètres. Après y avoir mis le feu, on l’entretient par l’addition de plantes sèches jusqu’à ce que la fosse soit presque remplie. Les cendres à moitié fondues sont soumises à un violent brassage, et après refroidissement elles constituent une masse compacte, dure, semi-vitreuse, noire ou grise.
La meilleure soude, celle d’Alicante, contenait 20 à 25 p. 100 de carbonate sodique sec.
SOUDE ARTIFICIELLE
730. Soude artificielle. Procédé Leblanc. — L'impurelé des soudes arlilicielles et rinsuffisance de leur production conduisirent, au siècle dernier, à rechercher des procédés pour rohtenir à l’aide du sel marin qui, ainsi que l’avait reconnu Duhamel en 1730, renferme la meme hase que la soude. L’Académie des sciences institua en 1773 un prix de 2400 livres pour la découverte d’un procédé applicable à cette transformation.
Malherbe proposa deux ans plus tard de convertir le sel marin en sel vitriolique (sulfate), et de calciner celui-ci avec du charbon et du fer. De la Mélherie en 1789 espérait transformer le sulfate en sel de soude en le calcinant avec du charbon, mais il n’obtenait que du sulfure de sodium plus ou moins carbonaté par l’acide carbonique de l'air. Néanmoins la tentative de de la Métherie devait être féconde, car elle suggéra l’idée de son procédé à Nicolas Leblanc, qui résolut le problème en adjoignant de la craie au mélange de sulfate et de charbon. Le duc d’Orléans, Philippe Egalité, ayant fourni les capitaux nécessaires, une usine fut établie à Saint-Denis pour exploiter le procédé de Leblanc, breveté en 1791. Le séquestre mis sur les biens du duc d’Orléans ruina cette industrie naissante. De plus, les guerres de cette époque ne permettant plus l’importation des soudes d’Espagne, le comité de salut public décréta la publicité de tous les brevets se rapportant à la fabrication de ce produit. Leblanc rentra en possession de l’usine de Saint-Denis en 1800, mais il mourut en 1806. Son procédé ne farda pas à se répandre.
La réaction à température élevée du carbonate calcique seul sur le sulfate de sodium fournit du carbonate de sodium et du sulfate calcique ; mais en lessivant le produit par l’eau, il s’établit une décomposition inverse, et le sulfate de sodium se trouve régénéré. En adjoignant du charbon au mélange, le produit calciné cède du carbonate de sodium à l’eau. La réaction ne réussit bien qu’avec l’emploi d’un excès de carbonate de calcium. Dumas ayant observé que lorsqu’on traite un mélange à molécules égales de sulfure de calcium et de carbonate de sodium par l’eau, il se produit une double décomposition, tandis que celle-ci n’a pas lieu en présence de chaux, avait admis qu’il se produit dans la fabrication de la soude un oxysulfure de calcium insoluble, qui ne réagit pas sur le carbonate de sodium :
2S0 LNa2 H- 3C03Ca -h 9C = 2C0W 4- Ca0.2CaS + 1 0C( ).
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Les proportions qu’indique celle équalion sonl celles qui sont observées dans la pralique. Ung-er a aussi admis l’existence d’un oxysulfure do calcium, pensant que dans une première phase il se forme simultanément de la chaux et du sulfure de sodium; que ces composés réagissaient ensuite pour donner de l’oxysulfure de calcium et de l’oxyde de sodium qui se carbonatait sous l’inOuence de l’acide carbonique produit en môme temps; la présence de soude caustique dans la soude brute semblait donner raison à cette interprétation. Les expériences de Dubrunfaut, de M. J. Kolb et de M. Scheurer-Kestner, ont montré que l’hypothèse d’un oxysulfure de calcium n’est pas nécessaire, le sulfure de calcium étant lui-même insoluble, surtout dans une lessive de carbonate de sodium. Quant à la présence de la soude caustique dans la lessive de soude, elle s’explique par l’action ultérieure, durant le lessivag'e, de la chaux en excès sur le carbonate de sodium, car la soude brute solide n’en cède pas à l’alcool; cette chaux est donc inutile dans la réaction principale qu’on peut écrire en principe : SO^Na^ + CO^Ca + 2G = GO^Na^ -f- GaS -f- 2COK M. Mac Tear a prouvé que cette réaction est possible industriellement en l’effectuant au four tournant, où le brassag-e de la masse se fait beaucoup plus intimement que dans les fours à soude ordinaires. Si g’énéralement un excès de craie est nécessaire, c’est donc en quelque sorte pour des raisons purement physiques. Cet excès a pour effet, entre autres, de fournir de l’oxyde de carbone qui en se dégageant à la fin de l’opération rend la masse spongieuse, ce qui facilite son lessivage.
La réduction du sulfate de sodium par le charbon fournit du sulfure et de l’acide carbonique ; le sulfure de sodium formé réagit ensuite sur le carbonate de calcium, donnant du sulfure de calcium et du carbonate de sodium. Lorsque tout le sulfate est décomposé et que le dégagement de gaz carbonique se modère, la température de la masse fondue augmente et le calcaire en excès commence à se décomposer en donnant, au contact du charbon, du gaz oxyde de carbone. La production de ce gaz est un indice de la fin de l’opération. D’après M. Scheurer-Kestner, à qui l’on doit cette explication, la réaction a donc lieu en trois phases :
1° 5SO^Na2+ loc =5Na2S-h lOGO^
2° f)Na*S -f-5G03Ga= 5GaS H-5GOW 3» 2GO»Ga -h 2G = 2GaO -H 4GO
SOUDE ARTIFICIELLE
Dans cette dernière phase, qui ne prend pas une part directe à la formation de la soude, la proportion de carbonate calcique et de charbon peut être autre que celle indiquée par Téquation.
Les proportions de matières à employer d’après les équations ci-dessus sont 5SO^Na^ 7CO^Ca et 12C, soit 1000 de sulfate, 986 de calcaire et 203 de charbon. Mais comme il doit nécessairement brûler beaucoup de charbon avant que la réaction ne s’établisse, on force beaucoup sa proportion théorique. Quant à la proportion de calcaire, elle correspond bien à la moyenne de celles employées dans la pratique (de 950 à 1050 pour 1000 de sulfate et 450 à 600 de charbon).
Fouk a soude a réverbère. — Le four à soude est un four à réverbère à voûte très surbaissée (fig‘. 178), divisé en trois com-
Fig. 178.
partiments A, B, G. Le mélange est introduit sur la sole B oû il se dessèche, puis porté en A où la cuite s’achève et où la température est beaucoup plus élevée. Le compartiment G est surmonté d’une chaudière en tôle dans laquelle on évapore les lessives de soude. Quand celles-ci ont atteint une concentration suffisante, on les fait écouler sur la sole G où s’effectue l’évaporation à sec et la fusion ou le frittage du sel de soude.
La masse une fois sur la sole A doit être brassée énergiquement à quelques minutes d’intervalle avec un ringard en fer aussitôt qu’elle commence à fondre à la surface ; après trois quarts d’heure environ la matière est très fluide, l’ouvrier la brasse sans interruption jusqu’à ce que la cuite soit à point, puis il la défournc dans un tombereau en tôle, où elle se moule en se solidifiant. Gc produit constitue la soude brute.
Four tournant. — Le travail manuel qu’exige la conduite du four à soude est des plus pénibles. Il est supprimé dans les fours tournants qui, en Angleterre surtout, tendent à se substituer aux
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fours à rovorbcre. Le four LouriiaiiL (lig. 179) est formé par uii cyliiulre liorizonLal A eu forte tôle, à revêtement intérieur en briques, ayant 3 mètres de diamètre intérieur et une longueur de 4 a 5 mètres. ïl est mobile autour de son axe et roule sur les galets mobiles à rainure GG sur lesquels il s’appuie par des bagues en acier EE. La rotation du four est obtenue par la roue dentée IJ actionnée par une machine à vapeur; elle peut attendre cinq tours
Fig. 179.
par minute. Le four est chargé par une ouverture de 0“,o de diamètre qu’on ferme à l’aide d’une plaque en tôle, sans garniture; la charge y est amenée par un vagonnet H ; le défournement se fait dans une série de vagonnets I.
La flamme arrivant du foyer F pénètre, après avoir traversé le four, dans une chambre à poussière B, puis dessert les chaudières d’évaporation.
Le brassage du mélange dans le four est facilité par deux saillies longitudinales en briques, de 35 centimètres de hauteur.
Comme nous l’avons déjà fait remarquer, le travail au four tournant est beaucoup plus régulier et donne un produit plus homogène que le brassage manuel. C’est pourquoi M. Mac-Tear a pu réussir la fabrication de la soude brute en n’employant que l molécule de craie pour 1 de sulfate de sodium, soit un peu plus de 700 parties pour 1000.
Lessivage de la soude brute. — La soude brute bien préparée est une masse fondue brune, à texture poreuse d’un gris d’acier. Une soude trop cuite ou soude brûlée, qui est produite à une trop haute température, renferme toujours du sulfure et du sulfate de
SOUDE ARTIFICIELLE
prend par places une couleur rouge due, d’après M. Sclieurer- Kestuer, à du bisulfure de sodium. Les pains de soude des fours tournants sont plus denses, plus homogènes et moins poreux ])arce que les gaz s’échappent plus facilement du mélange par un brassage plus complet.
La composition de la soude brute est assez variable; nous nous contenterons de donner ici l’analyse d’une soude d’après M. Kolb :
CO'LXa- CaS CaO CO^Ca SO^Na- NaCl Charbon. Divers (I).
Lorsqu’on traite une soude brute par l’eau, elle lui cède les éléments solubles, mais il peut s’établir des réactions secondaires entre les parties dissoutes et les parties insolubles par un contact prolongé ; ces réactions secondaires, plus ou moins prononcées suivant la durée et la température, produisent surtout de la soude caustique et du sulfure de sodium. M. J. Kolb, qui a étudié avec une grande attention la question de la sulfuration des lessives de soude brute, a reconnu que' le sulfure de calcium, très peu soluble même dans l’eau bouillante fO®’’, 27 par litre), peut néanmoins se dissoudre en plus grande quantité ou se décomposer si l’ébullition dure plusieurs jours. La chaux n’a pas d’influence sur cette solubilité ; la soude caustique la diminue, surtout à la température ordinaire; le carbonate de sodium la diminue d’autant plus que la lessive est plus concentrée ; il résulte de là que le lessivage des soudes brutes doit se faire à basse température et avec le moins d’eau possible.
Pour effectuer le lessivage méthodique de la soude, on casse celle-ci en menus fragments et on l’introduit dans des paniers en tôle percés de trous aa que l’on plonge dans des cuves rectangulaires disposées en gradins (fig. 180). L’eau qui a épuisé la soude dans la cuve la plus élevée est déversée dans la suivante jusqu’à la dernière. Les paniers de la cuve supérieure étant épuisés, on , les remplace par ceux de la cuve inférieure et ainsi de suite.
Ce système de lixiviation, dû à Clément Desormes, est généralement abandonné et remplacé par le- lixiviateur Shanks (fig. 181) oii les cuves sont disposées sur un même plan liorizontal et oii le passage du liquide de l’une dans l’autre est basé sur ce
(!) Silicate et aluminate de sodium; oxyde de fer.
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double fait que la densité de l’eau augmente à mesure qu’elle se charge de plus de sel, et que dans des vases communicants les hauteurs des liquides sont en raison inverse de leurs densités.
Fig. 180.
La lessive qui sort des lixiviateurs marque de 2o à 30° Baumé, suivant les usines ; après clarification, elles sont portées dans les évaporateurs des fours à soude, puis dans le compartiment G (fig. 178). On obtient ainsi le sel de soude, qui est blanc et qui est mélangé d’un peu de sulfate et de chlorure de sodium et souvent de soude caustique. Une partie de ce sel est livrée au commerce;
Fig. 181.
une autre partie est convertie en cristaux de soude, qui est le carbonate à 10 molécules d’eau. Cette dernière opération a lieu en dissolvant le sel de soude dans l’eau chaude jusqu’à ce qu’elle marque 35° et en laissant refroidir après clarification.
Marcs de soude. — Le résidu de la lixiviation de la soude brute {charrées ou marcs de soude) se compose surtout de sulfure de
FABRICATION DE LA SOUDE A L’AMMONIAQUE
calcium, de chaux et de carbonate calcique. Son extrême division le rend très altérable et, sous rinfluence de Tair et de l’acide carbonique, le sulfure de calcium est converti en carbonate tandis que le soufre se dépose, soufre qui peut prendre feu par l’intensité de la réaction ; si l’eau intervient, la réaction de l’acide carbonique produit de l’hydrogène sulfuré. Il y a en outre formation de polysulfure de calcium et d’byposulfite. Ces résidus constituent un grand encombrement dans les soudières et de graves inconvénients pour le voisinage. On a écarté ces inconvénients en exploitant ces marcs pour en retirer le soufre. Plusieurs procédés sont suivis dans ce but; nous avons déjà fait connaître le principe de Tun d’eux (t. I, p. 336).
731. Fabrication de la soude àPammoniaque. — Parmi les procédés assez nombreux proposés pour la fabrication de la soude, celui que nous allons décrire est le seul qui puisse rivaliser avec le procédé Leblanc. Il possède sur celui-ci l’avantage incontestable de fournir un produit infiniment plus pur ; mais il est une raison majeure qui l’empêche jusqu’à présent de le remplacer d’une manière complète, c’est qu’il ne fournit pas d’acide chlorhydrique, qui a sa source industrielle presque unique dans la première phase du procédé Leblanc.
Le procédé de fabrication de la soude à l’ammoniaque repose sur la double décomposition qui s’effectue entre le chlorure de sodium en solution saturée et le bicarbonate d’ammonium :
NaCl + CQ3H(AzH '0 = CQ3HNa AzH^CI .
Déjà, en 1838, Dyar et Hemming prirent un brevet en Angleterre, pour se réserver l’application de cette réaction. Après plusieurs autres tentatives, ce procédé fut mis en œuvre en 1855, à Puteaux, d’après les brevets de MM. Schlœsing et Rolland, qui firent connaître en détail les résultats de leurs recherches sur ce sujet; mais cette exploitation dut cesser en 1858, en partie pour des raisons fiscales. Enfin, en 1863, cette fabrication entra dans une phase décisive et, grâce aux efforts continus de MM. Solvay, a exercé sur l’industrie de la soude une influence considérable.
Nous allons, après avoir indiqué l’économie générale du procédé, faire connaître quelques-uns des appareils les plus employés aujourd’hui; la disposition de ces appareils est une des conditions essentielles de la bonne réussite de l’opération.
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JjOS produits do la roacdioii t'ondamoiiLale sont le Ijicai-bonalo d(
sodium ol lo sel ammoniac. Le hicarhonalo est séparé par lillralioii, séché cl calciné. 11 donne ainsi du cai'bonale neulix* (d de l’acide carboni(|ue qui rentre dans la fabrication :
2CO^iNaII = CO:îi\a2 + C02+ H-'O.
Ouant au sel ammoniac qui reste dessous, il est décomposé par la chaux, de manière à régénérer l’ammoniaque. La chaux néces-
sairc à cette fabrication est obtenue, en même temps que 1 acide carbonique, par la calcination du calcaire.
Ces réactions, d’une grande simplicité théorique, aboutissent cà un produit d’une grande pureté et ne donnent, comme résidu inutile, que du chlorure de calcium. Mais si les réactions sont simples, leur réalisation offre des difficultés nombreuses. La solution saline doit posséder une concentration déterminée et la tem-
FAÜHICATION nii LA SOUDK A L’AMMONIAQUE.
peualiire être maintenue dans des limites assez étroites, sans quoi la réaction inverse tend à s’étalilir; il faut, en outre, que la perfection des appareils empêche toute déperdition d’ammoniaque.
Lorsqu’une usine est établie sur une saline, comme à Varangéville, près Nancy, la solution du sol ou saumure est fournie par un puits à sel ; mais la solution renferme alors du chlorure de magnésium qui complique la réaction, surtout en diminuant la solubilité du chlorure de sodium. Il faut alors précipiter cette magnésie par la chaux, puis celle-ci par le carbonate ammonique ; on dissout ensuite du sel solide dans la saumure, pour ramener à marquer 2.S ou 24" B. (la solution saturée marquerait 25” B., mais ce deg'ré ne doit pas être atteint). Lorsqu'on emploie le sel marin, on en elïeclue la dissolution dans une série de grands réservoirs.
La saumure est alors saturée d'ammoniaque dans des absorheurs spéciaux et, comme la dissolution du gaz ammoniac produit une élévation de température, il faut, avant de la faire passer dans les carbonateurs, soumettre la saumure ammoniacale à un refroidissement à l’aide de serpentins.
On préfère généralement aujourd’hui dissoudre le sel marin dans de l’ammoniaque caustique contenue dans un réservoir A (bg’. 182). Cette ammoniaque arrive dans une caisse B contenant le sel marin ; la saumure ammoniacale produite, traversant les toiles filtrantes y, est puisée par une pompe qui l’envoie dans les carbonateurs.
Le carbonatcur de M. Solvay se compose d’un cylindre très élevé, muni (1 un certain nombre de calottes, b, percées de trous et dentelées sur leui’ bord. Au-dessous de chacune d’elles, se trouve une dalle pinte, c, munie d’une ouverlure centrale (tig’. 18‘L.
II. — Cliimjp mitHM'alf. C
Fig. 183.
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I^a saiimui'o pc'^nùlro dans lo milieu ou au liaiiL do rabsorbour par les tuyaux g ot h embrancliés sjir le tuyau horizontal f qui dessert une série d absorbeurs. Le gaz carbonique [)énètre dans le bas par le tuyau d et s’élève pendant (|ue la saumure descend.
Let acide carbonique, produit principalement dans un four à chaux, est envoyé dans l’absorbeur sous une pression de 2 atmosphères, à l’aide de fortes pompes et après avoir été refroidi. Sa détente, loi’sqii’il se trouve dans l’absorbeur, absoi-beune partie do
la chaleur produite par la réaction. Pour empêcher toute élévation de température, l’absorbeur est, en outre, constamment refroidi par un courant d’eau froide.
Le bicarbonate de sodium qui se forme est pulvérulent et est aspiré avec son eau mère, par la partie inférieure du carbonateur, dans un appareil fdtrant, puis il est soumis à la dessiccation, opération assez difficile, puisqu’elle doit se faire à une température assez basse et que le produit tend à s’agglomérer. Sa conversion ultérieure en carbonate neutre s’effectue vers 60" dans des appareils qui envoient le gaz carbonique dégagé dans les carbonaieurs et que nous ne déci’irons pas ici.
PRÛPinÉTlîS DU CAllRONÂTE DE SODIUM.
La lig'ina' 184 roprésenle un autre carbonaleur, celui de M. Boulouvard. 11 est composé d’une série de grands cylindres disposés ! en gradins. La saumure ammoniacale arrive dans le cylindre supérieui’, puis passe de run à l’autre, tandis que le gaz carbonique arrive en sens inverse. L’absorption est facilitée par le mouvej ment d’une roue àaugets qui disperse le liquide dans l’atmosphère gazeuse. Le bicarbonate de sodium qu’on retire de ces carbonateurs est ensuite introduit dans un filtre à presse hydraulique.
732. Fabrication par la cryolithe. — Ce procédé, qui a I été exploité en Danemark, repose sur l’action de la chaux sur la
cryolithe ou Iluorure double de sodium et d’aluminium :
AI^Na^Fl*-’ H- 6Ca(OH)2 _ eNaOH + AP(OH)« + GCaFP.
On calcine le mélange et on reprend la masse par l’eau bouillante, qui ne dissout que la soude en même temps que l’alumine. En traitant la lessive par du gaz carbonique, on précipite l’alumine et on obtient du carbonate de sodium.
Purification. — Pour purifier le carbonate de sodium, on le fait dissoudre à saturation dans l’eau bouillante et on fait refroidir rapidement la solution filtrée en l’agitant sans cesse. Le sel se dépose alors en une farine de petits cristaux qu’on recueille et qu’on lave avec un peu d^’eau froide.
Le bicarbonate, étant facile à obtenir pur, fournit le carbonate neutre pur lorsqu’on le chauffe. Le sel fourni par le procédé à l’ammoniaque est presque pur du premier jet.
733. Propriétés. — Le carbonate neutre anhydre est une poudre blanche, fusible au rouge en perdant un peu d’acide carbonique. 11 se combine à l’eau avec élévation de température et cristallise avec 10 molécules d’eau {cristaux de soude) en prismes clinorliombiques volumineux, efflorescents, de 1,46 de densité. Chauffés, ces cristaux commencent à fondre à 34° et se transforment à 7o° en sel contenant 1 molécule d’eau. Le même hydrate s’obtient par efflorescence à 37° ou par cristallisation à la température de 80°. Le sel GO^Na^ + II-O se présente alors en tables orthorhombiques. L’efflorescence des cristaux de soude à 12° produit le sel CO^Na^ + blPO. Enfin, une solution sursaturée qui cristallise à 25° fournit des cristaux contenant 7fPO.
Le carbonate de sodium présente un maximum de solubilité à 38". Voici quelle est cette solubilité dans 1 00 parties d’eau (Lœwel) :
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Le carbonate de sodium est insoluble dans l’alcool. Il possède une forte réaction alcaline.
Applications. — Elles sont nombreuses. La verrerie, la savonnerie, la teinlure et le blancbiment en consomment dos quantités énormes.
Carbonate monosodique ou bicarbonate Co^NaH
— Ce sel, qui est le produit immédiat de la fabrication de la soude à rammoniaque, s’obtient aisément en faisant passer du gaz carbonique sur les cristaux de soude.
(CO^Na^H- l0H2O) + CO2 = 2CO3NaïI-[-9H2O.
Gomme il est très peu soluble dans l’eau froide, qui n’en prend que 8 à 9 p. 100, la majeure partie se sépare sous forme pulvérulente de l’eau de cristallisation du sol neutre. A Yicbv, on utilise pour cette préparation le gaz carbonique dégagé du sol ou de l’eau minérale; de là le nom de sel de Vichy.
Le carbonate monosodique est soluble dans l’eau chaude, mais il perd facilement de l’acide carbonique. On ne peut lui enlever les éléments de l’eau sans qu'il se transforme en carbonate neutre :
2CO*NaII = ( {I2Q -f- CO^
CO qui a déjà lieu à 59".
Il se conserve sans altération à l'air sec, mais perd un peu d’acide carbonique àl’air bumide. Sa dissolution se décompose à 80".
î'réparé par l’action de l’acide carbonique sur une solution de carbonate neutre, il se dépose en prismes orthorbombiques, exempts d’eau de cristallisation comme le sel pulvérulent.
Le bicarbonate de sodium possède une réaction légèrement alcaline, il est fréquemment employé eu médecine; il fait disparaître l’acidité de certaines sécrétions, notamment de l’urine et est employé contre la gravelle. G'est à lui (puï l’eau de Vichy et les eaux similaires doivent leur elTicaeité.
ALCALIMÉTIUE.
Sa
Sesquicarbonate ou 2CO'^Nan. CO'*Na^, Ce sel
se rencontre dans la nature ( 728). Il se sépare en aiguilles, lorsqu’on verse une couche d’alcool au-dessus d’une solution aqueuse renfermant du carbonate neutre et du bicarbonate. 11 est plus soluble que ce dernier.
ALCALIMÉTRIE .
735. La valeur commerciale des soudes et des potasses dépend de leur richesse en alcali caustique ou en carbonate alcalin. Pour connaître cette richesse, on détermine la quantité d’acide sulfurique (ou d’un autre acide) nécessaire pour neutraliser un poids déterminé de produit. A cet effet, on prépare une solution titrée d'acide sulfurique contenant 98 grammes d’acide SO'IP par litre (1 ) ; c’est l’acide sulfurique normal ; il correspond, avec les poids atomiques usuels, il
Na^O
2NaOH
CQ3.\a2
CO^K
Ainsi l’acide normal doit neutraliser son propre volume d’une solution de carbonate de sodium, par exemple, renfermant 106 grammes de ce sel pur par litre. La neutralisation s’observe avec la teinture de tournesol. L’acide carbonique, colorant le tournesol en rouge vineux et étant mis en liberté par l’acide sulfurique, produit cette teinte bien avant que la neutralisation soit atteinte et il faut atteindre, avec l’acide sulfurique, la teinte dite pelure cV oignon. On n’obtient ainsi qu’un résultat approximatif qui devient plus rigoureux lorsqu’on se sert comme réactif indicateur d’une feuille de papier de tournesol sur laquelle on dépose une goutte de l’essai ; dans ce cas, l’acide carbonique se dégageant plus facilement, on observe mieux le terme de la réaction; le papier doit rester rouge, même après avoir été légèrement chauffé. Il vaut
(1) L’acide sulfurique pur et concentré ne renferme jamais 100 p. 100 d’acide réel SO^H^, il faut donc peser un poids un peu supérieur à 98 grammes, le mélanger avec précaution à l’eau, ne compléter le litre qu’après refroidissement du mélange, puis doser l’acide sulfurique dans h ou 10 centimètres cubes à l’état de sulfate de baryum (269). Si l’on a trouvé par exemple que le litre renferme 10ieï",5 d’acide sulfurique, les 990 centimètres cubes restant en renfermeront 100s'’,48o. Pour ramener le titre à 98 grammes, il faudra y ajouter une certairte quantité d’eau et compléter le volume donné par les rapports 98 gr. : 1000 cc. = 100af,48.i :x;x— 10î.’)‘^'',y0 ; il faudra donc rajouler •3ô'''',3R d'eau aux 990 cenlimètros cubes si l’on en a prélevé 10 sur lr> litre.
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encore mieux opérer l’essai dans le voisinage de l’ébulliLion (1), Pour faire un essai alcalimélriqne, on prélève, sur le produit à analyser, un écliantillon moyen de G2 grammes de soude ou 94 grammes de potasse (poids moléculaire de NaHj ou de K^O supposé exister dans le produit), qu’on dissout dans l’eau; on filtre et on complète 1 litre. On opère sur 50 centimètres culios de cette solution, en ajoutant l’acide à l’aide d’une burette divisée en demicentimètres cubes. Chaque demi-centimètre cube indique 1 p. dOÜ Na^O ; c’est le titre pondéral de Gay-Lussac. Le degré alcalimétrique de Descroizilles est obtenu avec un essai pesant a grammes. Il équivaut pour la soude à 0°62 pondéral et pour la potasse à 0°94.
C’est là le principe des essais industriels. La quantité absolue de soude ou de carbonate contenue dans un essai quelconque est facilement donnée par la quantité d’acide sulfurique ajoutée.
Pour connaître la quantité d’alcali caustique contenue dans un carbonate alcalin, on établit d’abord le titre alcalimétrique total, puis on précipite une autre portion de l’essai par une quantité suffisante de chlorure de baryum; on fütre pour séparer le carbonate de baryum et on établit le titre alcalimétrique de la liqueur liltrée renfermant l’alcali caustique; mais celle-ci contenant du chlorure de baryum, il est bon de remplacer l’acide sulfurique titré par une solution équivalente d’acide azotique. On peut aussi précipiter la solution filtrée par un courant d’acide carbonique et peser le carbonate de baryum obtenu; l’alcali caustique se calcule d’après l’équation :
BaC12 -f 2NaOH H- CO^ = CO^Ba -h 2NaCl -h H^O A 197'LO^Ba correspondent SO^NaOPI.
(i) La teinture de tournesol est un réactif peu sensible, et on la remplace avantageusement par le tournesol artificiel obtenu avec Vorcine et dissous dans l’alcool. Depuis quelques années on remplace fréquemment ce réactif par des matières colorantes artificielles. La coralline (acide rosolique) est colorée en pourpre par les alcalis et décolorée par les acides. La phtaléine du phénol est violette avec les alcalis, incolore avec les acides, h' hélianthine (orangé de diniéthylaniliue) vire au rouge par les acides forts et n’est pas influencée par l’acide carbonique ni par l’hydrogène sulfuré; elle doit être employée à froid, ce qui n’a pas d’inconvénient, parce qu’on n’est pas obligé de chasser l’acide carbonique. Enfin le bleu soluble CL B de Poirrier est rouge eu présence des alcalis caustiques et bleu avec les carbonates alcalins; il peut servir à titrer les alcalis caustiques à côté des carbonates.
SILICATES DE SODIUM.
SILIGATES DE SODIUM.
736. On ne connaît pas rortliosilicate Si (ONa)'^ ; niais le mélasilicale Si(ONa)^ correspondant au carbonate neutre, a été obtenu à divers degrés d’hydratation. Si l’on dissout dans une lessive de soude caustique une quantité de silice hydratée égale à celle de l’oxyde de sodium tenu en dissolution, on obtient par la concentralion une niasse cristalline ou, si la concentration est poussée moins loin, des masses hémisphériques radiées ou des croûtes cristallines. Ces cristaux renferment tantôt 6, tantôt 9IPO ; les premiers sont des prismes tricliniques ; les seconds, des prismes quadratiques. Les uns et les autres sont efflorescents; ils fondent à 40° et attirent l’acide carbonique de l’air (Fritzsclie). On a aussi décrit ce sel avec 7 et avec 8 molécules d’eau.
Si l’on ajoute de l’alcool à une lessive de soude saturée de silice à l’ébullition, on obtient un abondant précipité qui constitue le trimé tasilicale. Si^O^Na’-^ + 3IPO ou
(NaO)SiO SiO SiO(OxNa).
On obtient les silicates sodiques [verres solubles à base de soude) V par voie sèche en fondant de la silice avec de la soude, du cart boriate, de l’azotate ou du chlorure de sodium. Avec ce dernier sel,
I il faut faire intervenir la vapeur d’eau. Le verre soluble de soude ^ s’obtient généralement en fondant 45 parties de quartz avec 23 par- I ties de carbonate sodique sec, quelquefois avec addition. C’est i le tétrasilicate Si^O®Na’^ C’est une masse vitreuse incolore ou jau- ; nâtre, quelquefois verdâtre, qui se dissout dans l’eau cbaudc après : pulvérisation. On l’obtient aussi sous forme de lessive en dissol- ' vant le quartz en poudre ou de la terre à infusoires dans de la soude ' chaulTée sous pression.
Neutralisée exactement par un acide, la lessive de silicate se prend en gelée, qui se redissout en partie dans un excès d’acide. L’addition de sel ammoniac la fait aussi gélatiniser ; beaucoup t d’autres sels alcalins produisent le même etfet. Le précipité pro- - diiit est un silicate de sodium plus riche en silice.
Les silicates de sodium sont employés comme ceux de potassium pour la silicatisation des pierres. Si l’on met du calcaire en poudre en conlact avec une lessive de silicate alcalin, il y a Iransformalion
SlJU’UHl-iS Ub: SODIUM.
partielle en silicate de calciuni et carbonate alcalin, et production d’une pâle qui durcit peu à peu à l’air et qui adhère fortement à la surtace des pierres sur lesquelles on rappli(jue. J1 suffit, pour produire un eflet analogue, de plonger un bloc de calcaire dans une lessive de silicate, j)uis de l’exposer à l’air. L’acide carbonique de l'air intervient dans cette silicatisation, et le carbonate alcalin, surtout celui de [)otassium, est peu à peu exsudé. On peut le faire participer an durcissement en faisant intervenir de l’acide lluosilicique qui dorme un fluosilicate insoluble. Le silicate complexe formé à la surface de la pierre est très dur et susceptible d’un beau poli ; il rend la pierre inaltérable à l’aii*. C’est là un mode de conservation qui a été appliqué aux statues qui ornent le Louvre et aux principales sculptures de Notre-Dame à Paris.
La stéréochromie conÿisia à appliquer les couleurs, dans la peinture murale, à l’aide des silicates alcalins (Fuchs).
Les silicates alcalins servent encore à rendre incombustibles le bois, les étoffes, etc.
Le silicate de sodium entre dans la composition de certains savons; il trouve en outre des applications dans l’industrie des toiles peintes pour le fixage des mordants, et dans le lavage des laines. Enfin il entre dans la constitution du verre ordinaire.
737. Fluosilicate de sodium SiFPNal — Ce sel est un précipité très peu soluble dans l’eau, qui en prend 0'’,0Gp. 100 à froid et 2'’, 46 p. 100 à l’ébullition.
SULFURES ET SULFHYDRATE DE SODIUM
738. Protosulfure de sodium. — ^Lorsqu’on a fait passer de l’hydrogène sulfuré à travers une solution concentrée de soude caustique, il se dépose des cristaux de sulfure de sodium assez peu solubles dans la lessive. Ce sont des octaèdres volumineux, du type quadratique, qui ont pour composition Na’S -h 9IPO (Rammelsbcrg). Avec une lessive de 1,37 de densité, il se produit d’abord des aiguilles orthorliombiqucs renfermant 3IPO (Finger).
Les cristaux sont incolores si la soude employée est pure. Ils sont altérables à l’air, très solubles, et se dissolvent daus l’eau avec abaissement de température. Ils sont aussi solubles dans l’alcool et s'en déposent en prismes cfllorescents, avec 31PO (Bœtlger).
On obtient le même sulfure eu dissolution eu IrailanI uim* soIu-
PÜLYSULFURES.
lion de SLilfhydrate de sodium par une quantilé de soude égale à celle qui a servi à préparer le sulfhydrate :
NallS + NaOlI = Na^S + II-’O ;
mais celte réaction ne donne pas lieu à un pliénomène tliermique appréciable. On est donc porté à admettre que la réaction n’a pas lieu et que le monosulfure n’existe pas en dissolution.
La formation du sulfure et celle du sulfhydrate par l’action de riiydrog'ène sulfuré sur la soude NaOlI dégagent sensiblement la meme quantité de chaleur, soit 3®"', 85 tous les composants étant dissous. La formation du sulfure solide Na^ + S dégage 88''“*, 4; celle du sulfure dissous, 103"“', 2 (Sabatier).
On admet la présence du sulfure de sodium dans les eaux sulfureuses des Pyrénées (131 ).
Le sulfure de sodium se produit aussi par la calcination du sulfate de sodium avec le charbon.
739. Sulfhydrate de sodium NallS. — Il SC forme par l’action du sodium sur l’hydrogène sulfuré gazeux, qui n’échange ainsi que la moitié de son hydrogène, comme cela a lieu pour l’eau. On l’obtient en dissolution en saturant une lessive de soude par l’hydrogène sulfuré. 11 cristallise difficilement en cristaux déliquescents.
Le protosulfure de sodium réagit dans l’hydrogène sulfuré avec dégagement de chaleur :
- (Na^S-}-II^S)=:NallS (solide) ou (dissous) (Sabatier).
•mi
Pour les réactions de ces sulfures, voir t. I, 234.
740. Poly sulfure s. — Le foie de soufre, obtenu en fondant du carbonate de sodium avec sonpoids de soufre, renferme, d’après Vauquelin, le tétrasidfure Na^S' qu’on peut lui enlever par l’alcool.
On obtient encore ce tétrasulfure en dissolvant à saturation du soufre dans le protosulfure, concentrant et ajoutant de l’alcool au résidu sirupeux. Il se sépare alors en lamelles jaunes et brillantes contenant Na^S''^4- 611^0, qui fondent à 25° et perdent 4IPO à 100°.
M. H. Bœttger l’a obtenu avec 8IPO en cristaux efllorescenls en dissolvant du soufre dans une solution de protosulfurc dans L alcool aqueux. II a obicnu de même :
CAUACTEUES DES SELS DE SODIUM
AZOTURE DE SODIUM.
741. Il se pruduiL parla ilécomposilioii de raniicliire de sodium ])ar la chaleur :
.lAzllsNazi: 2AzII3 + AzNa^
amidure de sodium a été découver l par (iay-Lussac el Thénard. 11 se forme lorsqu’on fait passer du gaz ammoniac sec sur le sodium chaulfé au bain de sable par portions de 2 grammes dans nue série de ballons. Dans cette action, qu’on peut aussi effectuer dans une clocbe courbe, le tiers seulement de riiydrogène de l’ammoniaque est mis en liberté; de là la formule AzfPNapour l’amidure de sodium.
Ce corps forme à chaud un liquide vert plus dense que le sodium et qui se prend par le refroidissement en une masse cristalline. 11 brûle vivement quand on le chauffe à l’air. Il décompose l’eau en produisant de l’ammoniaque et de l’hydrate de sodium :
AzH^Na -f- H2Q = AzH» -4- NaOIl .
Chauffé avec du sel ammoniac, il donne deux molécules de gaz ammoniac et une molécule de chlorure de sodium. Chauffé dans un courant d’oxyde de carbone, il fournit du cyanure de sodium.
AzH^Na 4- CO CAzNa -4- H 'O.
742. Sodammonium (AzIPNa)^ — Le sodium se dissout dans l’ammoniac liquéfié dans un tube Faraday, en donnant un liquide opaque doué d’un reflet cuivré. Ce corps, auquel M. Weyl a assigné la formule Az^lFNa^, est très instable et se dédouble en sodium et ammoniac dès que le chlorure d’argent qui a servi à dégager l’ammoniac dans le tube Faraday vient à se refroidir.
CARACTÈRES DES SELS DE SODIUM ET DOSAGE DU SODIUM
743. Toutes les combinaisons du sodium communiquent à la flamme du bec Bunsen une coloration jaune, même les sels les plus fixes, comme le silicate, aussi le verre colore-t-il toujours la flamme en jaune. Le spectre que présente une semblable flamme est caractérisé par une double raie jaune qui coïncide avec la raie D du spectre solaire. Nous avons déjà indiqué l’extrême sensibilité de cetle réaction (74'). La flamme colorée par du sodium
SEPÂUATION ET DOSAGE DU SODIUM
est presque invisible quand on la regarde avec un verre bleu.
Les combinaisons du sodium sont presque toutes solubles dans l’eau, et leurs solutions ne sont précipitées par aucun des réactifs . généraux utilisés pour caractériser les métaux. acide fluosiliciqiie ne les précipite que si la solution présente une certaine concentration. U acide périodique en excès fournit un précipité très peu soluble de paraperiodate acide (714). LàQ, pyroantimoniate acide de potassium occasionne dans les solutions sodiques un précipité lloconneux très peu soluble ; il faut, pour employer ce réactif, rendre d’abord la liqueur alcaline par un excès de potasse.
Lorsque le sodium est engagé dans une combinaison insoluble, il faut décomposer celle-ci par un réactif approprié. Le cas de ce genre le plus important se présente dans l’analyse du verre qui est un silicate sodico -calcique ou autre. (Voir t. I, p. 727.)
744. Séparation et dosage. — Le sodium reste, à la suite des opérations analytiques, dans la solution d’où l’on a séparé les autres métaux par les réactifs généraux (hydrogène sulfuré, sulfure et carbonate ammoniques), accompagné des autres métaux alcalins et du magnésium. On peut précipiter ce dernier par la baryte après avoir chassé les sels amoniacaux par calcination, pins l’excès de baryte par le carbonate ammonique, filtrer et évaporer. Si la solution renferme des sulfates , on convertit ceux-ci en chlorures en précipitant par une quantité à peu près exacte de chlorure de baryum, à chaud, filtrant et précipitant l’excès de chlorure de baryum par le carbonate ammonique, liltrant de nouveau et évaporant la solution à sec au bain-marie, puis calcinant le résidu pour chasser le sel ammoniac. Ce résidu est uniquement formé de chlorures alcalins; on le pèse, on le prive du chlorure de lithium, s’il y en a, par l’alcool (693); puis on précipite le potassium par le chlorure platinique, comme nous l’indiquerons plus loin. Le chlorure de sodium est donné par le poids total des chlorures moins le poids trouvé pour les chlorures de lithium et de potassium. Si l’on voulait obtenir directement son poids, il faudrait précipiter le platine par l’hydrogène sulfuré, évaporer et dessécher le résidu. Cette opération est très longue. Le poids de sodium est donné par le facteur Na ; NaCl = 0,3940.
Lorsque le sodium n’est pas accompagné d’autres métaux alcalins, on peut l’amener h l’état de sulfate et le peser sous cette forme, piiismiiltipliei- le poids du sulfate par Na' : SO‘Na' =:0,32i3.
POTASSIUM
La culciiuiliuii du clilurure doit se {'aire avec précaulioii, à caus« de la décrépilation du sel, qui est eu outre uii peu volatil.
l'OTASSIlJM.
745. État naturel. — Le potassium est très répandu, beaucoup moins cependant que le sodium, 11 entre dans la composition d’un grand nombre de silicates, micas, feldspatbs divers, etc. On rencontre le chlorure de potassium ou aylvine et un chlorure double de potassium et de magnésium ou carnallile, en gisements puissants, surtout tà Stassfurt. Les eaux de la mer et de beaucoup de sources salines renferment également du chlorure de potassium. L’azotate de potassium se produit d’une manière continue à la surface du sol dans les pays chauds (Indes, Égypte, etc.).
Le potassium est un élément nécessaire au développement des végétaux, aussi le rencontre-t-on dans les terres arables à la fertilité desquelles il contribue puissamment, et il faut en fournir à celles qui en sont dépourvues. Il se retrouve sous forme d(j carbonate dans les cendres des végétaux terrestres. Enfin on rencontre les combinaisons de ce métal dans les organes des animaux. Le suint du mouton est très riche en sels potassiques.
746. Historique. — Préparation. — Nous avons exposé les phases successives par lesquelles a passé la préparation du potassium découvert en 1807 par H. Davy (695). préparé ensuite par Gay-Lussac et Thénard, qui firent agir le fer sur la potasse fondue, enfin en 1825 par Brunner, par l’action d’une température très élevée sur le tartre brut calciné, mélange intime de carbonate de potassium et de charbon.
C’est encore le procédé suivi aujourd’hui avec quelques modifications apportées par Wœhler et par Donny et Mareska. Le principe de ce procédé avait déjà été indiqué en 1808 par Cureaudau, qui avait observé la production de vapeurs de potassium dans l’action du charbon sur le carbonate de potassium.
Dans la méthode primitive de Brunner, les vapeurs produites par la réaction se rendaient par un tube en fer dans un récipient cylindrique en fer ou en cuivre contenant de l’iiuile do naphte. Cette disposition offrait de grands inconvénients et le rendement était quelquefois nul. Doimy et Mareska ont reconnu les causes
HISTORIQUE
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(le ces incoiivt'iiieiils, l'osidaiil dans la Irop grandci capacllé du récipient . Le ])otassiiim (|ui y péiièlre à l’état de vapeur, en mémo temps (jU(5 l'o.vyde de carbone produit, réagit sur ce gaz de manière à produire du cliaiLon et. de l’oxyde de potassium, de sorte ([ii’ou ne reciieille (]ue le potassium condense dans le tube de communication, encore la majeure partie de celui-ci reste-t-elle dans ce tube, et comme il est constamment en contact avec de l’oxyde de carbone, il réagit sur celui-ci en donnant un produit charbonneux qui Huit par obstruer le tube et qui, par sa nature explosible, rend l’opération dangereuse, il fallait donc, d’une part^
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réduire la capacité du récipient, d’autre part refroidir rapidement la A^apeur et empêcher la condensation du potassium dans le tube. L’est ce qu ont tait Donny et Mareska en imaginant le récipient aplati (pie nous avons déjà tait connaître à l’occasion du sodium (p. 48); en outri' le tube de commimication est très court et presque entièrement renfermé dans le fourneau, comme le montre la ligure 18b.
La cornue qui sert a cliauffei* le mélange de charbon et de carbonate polassique est en fer, et l’on peut utiliser pour cela les bouteilles en fer qui servent au transport du mercure. Pour garantir le mêlai conti-e l’oxydation à une haute température, on y jirojetle, quand la, t('mpératui-e est au rouge, du borax sec en ]»oudre (pii recouvre la coianie d’un vernis pi-olecleur.
IWASSIUM.
La cornue reçoit 800 gramuK^s de* larlre calciné, (Jnand elh^ a i atteint le ronge l)lanc, on y adapte le récipient. La réaction, (jni i est représentée par l’équation :
CO^K2 + 2C = 3COh-]^’
s’annonce par le dégagement d’oxyde de carbone, qui brûle avec une llamme bleue. En une demi-heure le récipient est rempli; on le remplace par un auti’o, et quand il est refroidi, on l’ouvre et on enlève le potassium qu’on introduit immédiatement sous une couche de iiaplite. Pour le purifier on le soumet à une nouvelle distillation.
Le rendement est de 50 à 60 p. 100 du rendement théorique. Mais il n’est bon que lorsqu’on est parti du tartre brut contenant du tartrate de calcium (voir Sodium, p. 46).
On obtient du potassium très pur en soumettant à Félectrolyse sèche le chlorure de potassium fondu (2 moléc. KCl et 1 moléc. OaCP, qui le rend plus fusible), à l’aide de six éléments Bunsen dans un creuset couvert; après vingt minutes on laisse refroidir et on ouvre le creuset sous de l’huile de naplite (Mattliiessen).
747. Propriétés. — Propriétés physiques. — Le potassium est solide, d’un blanc d’argent, doué d’un grand éclat, mais qui se ternit immédiatement à l’air. A 0° il est cassant, à 15° il est mou comme la cire. Il fond à 62°, 5 (Bunsen) et distille au rouge plus facilement que le sodium (à 719-731°, d’après M. Larnelley) on donnant une vapeur verte qui, d’après M. Pleiscbl, se condense en cristaux cubiques. Fondu dans un tube plein d’hydrogène sec et scellé à la lampe, il cristallise par refroidissement en octaèdres quadratiques qu’on peut isoler en retournant le tube avant la solidification complète (Long). La densité du potassium est égale à 0,865.
D’après MM. Dewar et Dittmar, il possède une densité de vapeur normale, c’est-à-dire correspondant à la molécule Iv^ = 78; la densité de cette vapeur ne dépasse pas en effet 45.
Propriétés chimiques. — Le potassium est le seul métal s’oxydant à froid à l’air sec; aussi faut-il le conserver dans l’huile cle napbte. A l’air humide, son altération est très rapide et donne lieu à un dégagement de chaleur tel que le métal peut prendre eu; il doit donc cire manié avec prudence. Il brûle avec une
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tlammo violotlo. 11 so combine aussi dircclomenf au chlore, avec intlammalion, au brome, à l’iode, au phosphore, oLc. Il décompose l’eau à la température ordinaire, en dégageant assez de chaleur (47"'‘',800) pour que l’hydrogène s’enllamme et brûle avec la llamme violette qui caractérise le potassium, celui-ci étant en partie volatilisé. Il décompose l’alcool avec dégagement d’hydrogène, mais sans qu’il y ait inllammation de ce gaz.
L'u globule de potassium jeté sur l’eau produit immédiatement ce phénomène; l’hydrogèiie dégagé enveloppant le potassium fondu le pousse tantôt dans un sens, tantôt dans un autre en même temps qu’il le fait tournoyer sur lui-môme ; linalement le globule de potassium est remplacé par un globule de potasse fondue qui, lorsque la réaction est terminée, se trouve subitement en contact direct avec l’eau; de là un dégagement de chaleur et de vapeur d’eau se manifestant par une explosion. Pour se mettre à l’abri des projections de potasse on fait cette expérience dans un vase à bords très élevés.
Le potassium, par son affinité extrême pour l’oxygène (48®“‘, 6 pour 1 atome), décompose à une température élevée presque tous les composés oxygénés. Chauffé dans un courant d’anhydride carbonique, il brûle vivement et occasionne un dépôt de charbon. 11 enlève de môme le chlore aux chlorures, etc.
Son emploi pour effectuer ces réductions a été remplacé avantageusement par celui du sodium, quoique celui-ci ait des affinités plus faibles.
Poids atomique. — Le nombre usuel est 39. M. Stas est arrivé au nombre 39,04 (le chlore étant 33,37) en partant du chlorate de potassium, déterminant combien ce sel fournit de chlorure, puis quelle est la quantité d’azotate d’argent que précipite ce dernier.
HYDRURE DE POTASSIUM. - K^Ra.
748. Cette combinaison, déjà signalée par Gay-Lussac et Thénard, a été étudiée récemment par MM. Troost et Hautefeuille. Le potassium peut absorber 126 fois son volume d'hydrogène; la combinaison, lente à 200", est plus rapide entre 300 et 400". L’hydrure de potassium est un corps cristallin ayant l’aspect (le l’amalgame d'argent, très inflammable. Il peut être fondu dans le vide sans décomposition. La dissociation dans le
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749. Alliage de potassium et de sodium. — Lorsqu’on fond ensemble dans l'iinile do naplite du polassium (d du sodium, on oblicnl des alliages très fusibles. Celui qui renferme 3 parties de sodium et 1 partie de potassium (soit KNa"^) est fusible à 0". Celui qui renferme 10 p. 100 de sodium est fusible la température ordinaire et plus léger que l’buile de napbte (Ciay-Lussac et Thénard).
Le polassium s’allie du reste à beaucoup de métaux, notamment au mercure (voir Amalgames).
CHLORURE DE POTASSIUM. — KCl.
750. Ce sel, connu depuis longtemps et souvent confondu avec le chlorure de sodium, se rencontre dans la nature, constituant la sylvine ou, lorsqu’il est associé à du chlorure de magnésium, la carnallite. Ce sel double, JvCl,MgCh-f-6H-0, constitue une des couches du célèbre gisement salin de Stassfurt, près de Magdebourg(l), et se dépose pendant la concentration des eaux mères
(1) Le gisement de Stassl'urt, d'où provient aujourd'hui la majeure partie duolilorure de potassium emploj'é par l’industrie, est composé de diverses couches salines superposées dans l’ordre de leur solubilité, qui est aussi celui dans lequel se déposent les sels soit dans les salines de la Méditerranée, soit dans les lacs salés actuels. L’étage intérieur est formé de sel gemme, accompagné A'anhj/drite : présente une épaisseur de 200 mètres. Au-dessus du sel gemme, le chlorure de sodium se trouve de plus en plus mélangé de sels plus solubles, cl le sulfate calcique qui y est déposé, au lieu d’être anhydre, y est à l'état de polyhalUe 2SO^Ca.SOL\lg.SOMv2-4-H2(). Le troisième étage est la région de Xtikiesérite ou sulfate de magnésium SO^Mg -j- IPO. La carnallile constitue, sur une hauteur de îh) mètres, le quatrième étage, à la base duquel se rencontrent des cristaux de sylvine. Enûn cet étage est recouvert de sels très solubles, chlorures de calcium et de magnésium (chlorure double portant le nom de lachhydrile)\ on y rencontre des amas de slnssfuriiie, combinaison de borate et de. chlorure de magnésium, l ue couche de marne imperméable protège tout le gisement. Si les sels les plus solubles font défaut dans des gisements salins ayant une origine analogue, c’est-à-dire le dessèchement des lacs intérieurs, cela tient sans doute à ce que cette protection contre l’envahissement des eaux y fait rléfaut.
Le gisement de Kalusz dans les Karpathes esl analogue à celui de Stassl'urt.
EXTRACTION DU CIIEORUUE DE POTASSIUM
-los marais salants. Eiiliii lus cendres de varech ( 197), appelées à tort sondes de varech, peuvent fournir du chlorure ainsi que dn sulfate de potassium; mais l’extraction de ces sels a été à peu près abandonnée, et cette matière première n’est guère utilisée ; que pour l’extraction de l’iode et du brome.
I 751 . Extraction du chlorure de potassium. — Traitement i DES EAUX MÈRES DES SALINS. — Cette industrie, due aux efforts per- I sévérants de Balard et de M. Merle, a beaucoup perdu de son importance depuis la découverte des gisements de Stassfurt.
Les eaux mères du sel marin sont d’abord concentrées, par l’évaporation spontanée en été, jusqu’à marquer 35° Baumé. Entre 32 et 35° elles laissent déposer le produit désigné sous le nom de sel mixte et qui est un mélange de sulfate de magnésium et de sel marin d’où l’on retire du sulfate de sodium par le froid. L’eau à 35°, réunie à la fin delà campagne dans de grands réservoirs bétonnés, abandonne par les premiers froids (à -f- 10° environ) une quantité notable de sulfate de magnésium; en les faisant alors concentrer dans des cbaudières et laissant refroidir, on obtient une cristallisation de carnallite. Ce chlorure double étant ! traité par la moitié de son poids d’eau froide lui cède le chlorure î de magnésium et laisse le chlorure de potassium beaucoup moins soluble, surtout en présence de celui de magnésium. Un simple [ turbinage permet de le priver des eaux mères renfermant le ' chlorure de magnésium.
Extraction a Stassfurt. — La carnallite brute a, en moyenne, pour composition :
Chlorure de potassium 16
— de magnésium 20
— de sodium 2o
Sullate de magnésium 10
Eau et impuretés 29
On l'introduit avec de l’eau dans des cuves chauffées à la va- ‘ peur et pourvues d’un agitateur mécanique. La solution saturée étant refroidie à 60 ou 70° abandonne une partie du cblorure de sodium, à peu près exempt de chlorure de potassium. Ce dernier sel se dépose alors par un refroidissement plus complet et le reste du chlorure de sodium, dont la solubilité resie à peu près la même, demeure en grande partie dissous. Celui qui II. — Chimie minérale. 7
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accomj)agrie lo chloruro de poUissium déposé est i'aciloiiKMil éliminé par un lavage avec un peu d’eau froide, I^e sel obtenu llnalement renferme 80 à 9o p. 100 de chlorure de potassium.
Un autre procédé est foridésur ce double fait que la carnallite so dissout facilement dans une solution chq,ude de chlorure de magnésium, tandis que le sulfate de magnésium et le chlorure de sodium y sont au contraire peu solubles. La solution saline ainsi obtenue abandonne la carnallite à peu près pure par le refroidissement ; la décomposition ultérieure de cette carnallite par l’eau froide fournit le chlorure de potassium à 08 ou 99 p. 100.
Quant aux eaux mères et aux eaux de lavage obtenues par ces divers procédés, elles sont traitées ultérieurement pour les sels qu’elles renferment (sulfates de potassium et de magnésium).
752. Propriétés. — Le chlorure de potassium cristallise en cubes anhydres, de 1,995 de densité, inaltérables à l’air. Sa saveur est salée. Il fond à 738'* (Carnelley) et se volatilise au rouge vif plus facilement que le chlorure de sodium. D’après Gay-Lussac, 100 parties d’eau dissolvent 29P, 23 de chlorure de potassium à 0®, et 0^,2738 de plus pour une élévation de température de 1". A 110°, point d’ébullition de la solution saturée, l’eau en dissout 39,0 p. 100. Le chlorure de potassium est presque insoluble dans l’alcool et dans l’acide chlorhydrique concentré.
Chauffé avec du potassium dans un courant d’hydrogène, il donne un composé bleu que IL Rose a regardé comme un souschlorure de potassium ; l’eau décompose celui-ci avec dégagement d’hydrogène.
753. Applications. — Les applications du chlorure de potassium ont pris un grand développement depuis surtout que l’appauvrissement des forêts a beaucoup diminué la production de potasse naturelle, et que d’autre part l’emploi des sels de potassium comme engrais ou amendements s’est considérablement développé. Le chlorure de potassium est employé è, la fabrication du carbonate et de la potasse caustique, en passant par le sulfate. II sert à convertir l’azotate de sodium en salpêtre. En un mot, c’est la matière première pour l’obtention de tous les sels de potassium.
754. Bromure de potassium KBr. — On l’obtient en dissolvant le brome dans la potasse, évaporant la solution et calcinant le résidu pour décomposer le bromale. Ou bien on prépare
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: lo iu-omiir(‘ Fcitoux par raolioii du bromo sur le fer, en pré- ! seiice de beau, ])uis oii précipite la solution par le carbonate do I polassium.
Le bromure de potassium cristallise en cubes; il a une saveur salée et piquante. 11 est très soluble dans l’eau, peu soluble dans
I l’alcool. 11 fond à 703° (Carnelley).
C’est un médicament précieux, qui agit comme sédatif sur le
système nerveux.
755. lodure de potassium Kl. — 11 est contenu dans les cendres de varechs. Pour le préparer pur, on traite l’iode brut par la potasse, on calcine le résidu de l'évaporation pour décomposer l'iodate, puis l’on fait cristalliser le produit. Ou bien on traite la limaille de fer par trois fois son poids d’iode en présence de l’eau, puis on précipite l’iodure ferreux par le carbonate de potassium et l’on fait cristalliser la liqueur filtrée.
L’iodure de polassium cristallise en grands cristaux cubiques incolores et transparents s’ils se sont produits lentement, mais le plus souvent opaques lorsque la cristallisation commence à chaud. Leur densité est égale à 2,9.
L’iodure de potassium possède une saveur âcre et’ salée. Il est très soluble dans l’eau, mais non déliquescent. 100 parties d’eau en dissolvent 127^,8 à 0° et 222^,6 à 118°, 4, point d’ébullition de la solution saturée ; la courbe de solubilité est une ligne droite. Il exige 30 à 40 parties d’alcool absolu pour se dissoudre à froid ; l’alcool aqueux en dissout d’autant plus qu'il renferme plus d’eau.
Il fond au rouge sombre (à 639° d’après M. Carnelley) et se volatilise facilement à une température plus élevée.
L’iodure du commerce est généralement alcalin par suite de la . présence d’un peu de carbonate de potassium. Pour le purifier, on le dissout dans une petite quantité d’eau, on le neutralise par l’acide sulfurique étendu, on précipite le sulfate de potassium par l’alcool et on fait cristalliser la solution filtrée.
756. Fluorure de potassium. — On sature l’acide fluorliydrique dans une capsule de platine ou d’argent par le carbonate de potassium et on fait cristalliser, après avoir filtré si l’acide fluorhydrique contenait de l’acide fluosilicique. Le fluorure de potassium cristallise en cubes déliquescents. A basse température, il cristallise avec 211-0. L’alcool le précipite de sa solution aqueuse, concentrée en cristaux filiformes renfermant également 2H^O.
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Loi^uonire ilo polassiiiin fond au-dessous du rouge, sans alléralion. Il allaquo leiiLemenl le vori'o.
Fluorure acide de potassium K Fl. IIFJ. — il cristallise eu lames quadratiques et s’obtient en dissolvant le fluorure neutre dans une quantité d’acide lluorliydrique égale à celle qui a servi à le préparer. H est très soluble dans l’eau, moins soluble dans un excès d’acide. Il est fusible et se dédouble au rouge sombre en acide et sel neutre.
La formation de KFl. IlFl (solide) par IIFl (gaz) KFl (solide) dégage 21'‘‘’b04. La neutralisation de KlIO par FUI gazeux en dégage 38,2 (KFl solide) (Guntz).
M. Moissan a en outre obtenu les fluorures acides
KFI.2HFI el KFI.3HF1.
OXYDES DE POTASSIUM
757. Protoxyde K^O. — La combustion du potassium dans l’air sec fournit un mélange de protoxyde et de peroxyde, qui abandonne de l’oxygène à une température élevée (Davy). On a aussi admis qu’il se forme par l’action du potassium sur l’iiydrate KOH, mais, d’après M. Beketoff, cette réaction n’a pas lieu; il a au contraire observé la production de potassium en chauffant l’oxyde K^O dans une cloche courbe avec de l’hydrogène. Pour obtenir le protoxyde de potassium, ce savant chauffe le peroxyde avec du potassium et de l’argent métallique ; en l’absence du potassium, on obtient l’oxyde mixte KOAg.
758. Hydrate de potassium ou potasse caustique KOH. — La présence de l’hydrogène dans la potasse fondue a été reconnue déjà par Berthollet, Davy, Gay-Lussac et Thénard, et on envisageait cette potasse comme une combinaison d’eau et d’oxyde de potassium K^O. IPO. Ce n’est que longtemps après que sa véritable constitution a été établie : c’est de l’eau dans laquelle 1 atome d’hydrogène est remplacé par le potassium ; c’est le seul produit de l’action de ce métal sur beau.
On prépare la potasse caustique en faisant bouillir une solution de carbonate de potassium avec la chaux.
Potasse à la chaux. — On dissout 1 partie de carbonate de
POTASSE CAUSTIQUE
I poUissiiiiu dans K) à \'2 parties d’eau, dans une marmite en fonte; on porte à J’ébullition et on ajoute peu à peu 1 partie de chaux éteinte à la lessive bouillante. On entretient rébullition jusqu’à ce qu’une prise d’essai claire ne fasse plus elTervescence avec un acide. Il est essentiel de renouveler l’eau à mesure qu’elle s’évapore, car une solution concentrée de potasse produit la réaction inverse et enlève l’acide carbonique au carbonate de calcium. La caustification terminée, on laisse le liquide se clarifier par le repos, à l’abri de l’air, puis on le décante et on l’évapore rapidement dans une chaudière en fonte. Quand toute l’eau est évaporée, la potasse entre en fusion. On la coule alors sur une plaque de cuivre ou dans des lingotières en fonte, où elle se solidifie en baguettes [pieio'c à cautère). Dans l’industrie on la coule dans des harils en tôle de fer mince.
Potasse à l’alcool. — La potasse à la chaux ainsi obtenue n’est pas pure et renferme, outre un peu de silice et d’alumine, du chlorure ainsi que du sulfate de potassium existant dans le carbonate employé et une certaine quantité de carbonate produit pendant l’évaporation. Pour la purifier on utilise sa solubilité dans l’alcool, qui laisse toutes les impuretés. La solution alcoolique est décantée, pour la séparer du résidu plus ou moins aqueux, et soumise à l’évaporation d’abord dans une cornue, puis, lorsque le liquide est réduit au tiers environ, dans une capsule en arg’ent où l’on fond finalement la potasse qu’on coule ensuite sur une plaque d’argent.
Sif on emploie du carbonate de potassium pur et de la chaux pure, on obtient immédiatement de la potasse pure, sans être obligé de lui faire subir un traitement à l’alcool.
On obtient encore de la potasse très pure en introduisant une solution concentrée de carbonate de potassium ou du sulfate de potassium pur et pulvérisé dans une solution bouillante de baryte. Après avoir ajouté un léger excès de carbonate ou de sulfate de potassium, on l’en débarrasse par une quantité convenable d’eau de baryte. On décante et on évapore dans une capsule d’argent si on veut avoir la potasse solide.
Propriétés. — La potasse caustique est un corps solide, dur, blanc, a structure cristalline. Elle fond au rouge sombre et émel des vapeurs blanches au rouge vif. Les vapeurs se dissocienl au rouge blanc, et c’esl par celle dissociation rpie Deville explique'
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Ici jjréparalioü du potassium par le procédé de (jay-Lussac.
La potasse est déliquescente et se dissout dans l’eau avec un fort dégagement de chaleur. Exposée à l’air, elle se transforme en un liquide sirupeux qui attire l’acide carbonique en donnant du carbonate qui lui-même est déliquescent. La soude, on l’a vu, se comporte différemment).
L’eau dissout à froid 2^,13 de potasse (Bineau). Une solution saturée à chaud abandonne par le refroidissement des cristaux rhomboédriques qui ont pour composition KOH-|-2IUO.
La potasse en fusion, sans action sur le fer, le cuivre, l’argent, est au contraire un agent dissolvant pour le zinc, l’étain, le platine et en général pour tous les métaux donnant un oxyde ayant un caractère acide plus ou moins prononcé. Il faut donc éviter l’emploi des vases de platine toutes les fois qu’on aura affaire à de la potasse ou à de la soude caustique en fusion, ou à des composés pouvant leur donner naissance.
Les lessives de potasse sont extrêmement caustiques, même lorsqu’elles sont étendues. Elles exercent sur la peau une action d.issolvante très énergique, perforant rapidement les muqueuses et les membranes animales ; c’est un poison corrosif des plus violents. La potasse solide est utilisée comme cautère.
Elle est employée dans les laboratoires pour dessécher les gaz et pour un grand nombre de préparations. Son action sur les matières organiques, par voie de fusion, trouve un grand nombre d’applications. Tantôt elle agit comme oxydant et donne alors lieu à un dégagement d’hydrogène,
G204H2 -I- 4KOH = 2GQ3K2 + 2H2Q -h
tantôt elle provoque la substitution d’un radical électropositif par le groupe oxhydryle. Ainsi elle convertit les composés sulfonés (renfermant le radical SO^H) en phénols :
C®H*.S03H -h 2KOH = C6H"OH + + H'O.
La principale application industrielle des lessives de potasse est la fabrication des savons mous.
Données thermiques. — La formation de l’oxyde de potassium dégage 6 (K + Va^) (Beketoff); l’hydratation do cèt oxyde produit (la moitié de K^-|-0-f-IP0). La solution de KOH
dans l’eau dégage I2“‘,5. Quant à la formation de la potasse solide en partant des éléments, (K-j-lI-f-O), elle produit 104'^', 3.
Peroxyde de potassium — Cet oxyde, que
Gay-Lussac et Thénard avaient envisagé comme un trioxyde K^O^
■ se produit par la combustion du potassium dans l’oxygène sec. La combustion se produit à 60 ou 80° et est très énergique, aussi est-il bon de commencer la réaction dans un courant d’air sec. Le peroxyde se forme aussi lorsqu’on maintient l’hydrate de potassium en fusion au contact de l’air. L’action de l’ozone sur la potasse solide donne également du peroxyde (t. I, p. 180).
Le peroxyde de potassium est un corps solide jaune, fusible au rouge et cristallisant en lamelles par le refroidissement. Une température très élevée le ramène à l’état de protoxyde. Traité par l’eau, il s’y dissout avec un vif dégagement d’oxygène, en donnant de la potasse et du peroxyde d’hydrogène.
L’oxyde de carbone agit à 100° sur le peroxyde de potassium d’après l’équation,
K^O'^ 4- CO C03K2 -t- OK
Le volume d’oxygène produit est égal à celui de l’oxyde de carbone, ce qui établit la formule du peroxyde (Yernon Harcourt). Avec le bioxyde d’azote, la réaction suivante s’établit :
K2Q* 3 AzO = AzO^K -f- AzO^K H- AzO^.
Les corps combustibles, hydrogène, soufre, phosphore; l’acide sulfureux, etc., le réduisent à une température élevée.
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HYFOCHLORITE DE POTASSIUM.
760. H eau de Javel est un mélange de chlorure et d’hypochlorite de potassium. On la prépare en ajoutant une solution de 12 kilogrammes de carbonate de potassium dans 40 litres d’eau chaude, à une solution de 10 kilogrammes de chlorure de chaux dans 120 litres d’eau et laissant déposer. On l’obtient encore en traitant une lessive faible de potasse par le chlore.
Elle est employée comme chlorure décolorant (t. I, 173).
IU
(Ml 178G, pois éliidié par Gay-Lussa(; ou 1814. Ou l’oljüent on faisant agir le chlore sur une solution concentrée et chaude de potasse :
OKOII-1- 3C12 = 5KC1 -I- CIO^K -|- 3I12(j.
Le chlorate lormé se dépose en partie au cours de l’opération, en partie par le refroidissement. Ce procédé de préparation, qui n’utilise qu’un cinquième de la potasse, fait place dans l’industrie à un procédé plus économique fondé sur la double décomposition entre le chlorure de potassium et le chlorate de calcium, ce dernier sel résultant lui-même de la transformation du chlorure de chaux par l’ébullition
3CaOGl2 — 2GaCl2 -f (C10-')2Ca,
puis
(G103)2Ca -I- 2KG1 = GaGl^ + 2G10nv.
Le chlorate de potassium peu soluble cristallise, tandis que le chlorure de calcium reste dissous.
Ou bien on prépare d’abord le chlorate de calcium en faisant absorber le chlore par un lait de chaux porté à 60”, et on traite ensuite la liqueur, décantée dans une chaudière à concentration, par une quantité de chlorure de potassium équivalente au chlorate de calcium formé ; ou bien on effectue simultanément les deux réactions
3Ga(OH)2 4- KGl -|- 3G12 == GIO^K -}- 3GaGl2 SH^O.
On introduit dans un grand cylindre en plomb ou en fonte, de 2 mètres cubes de capacité et muni d’un agitateur, loOO litres d’eau avec 4S0 à 500 kilogrammes de chaux éteinte et 150 kilogrammes de chlorure de potassium. On porte la température du mélange à 60” par un courant de vapeur d’eau, puis on y fait arriver du chlore privé des vapeurs acides entraînées.
Lorsque le mélange, qui s’est échaulfé à i00”-105”, est saturé de chlore, on fait écouler le liquide dans un réservoir doublé de plomb, d’où, après clarification, on le fait passer dans une chaudière à double fond. On le concentre à 30” Beaumé, puis ou l'abandonne au refroidissement. Le chlorate cristallise en grande partie; les eaux-mères fournissent une seconde portion et même une troisième par une nouvelle concentration et par un fort refroidissement. Le chlorate oblenu est finalement purifié par une nouvelle crislallisalion.
CHLORATE DE POTASSIUM
i Le chlorate de potassium cristallise en lamelles incolores brilï lantes, appartenant au type clinorliombique, de 2,3 de densité. 11 I est inaltérable à l’air. CbaulTé, il fonda 359° (Carnelley) et comj; mence à se décomposer un peu au delà en se transformant partiel- I lementenpercblorate (88, 3°). Associé au peroxyde de manganèse jl ou autres matières inertes, sa décomposition à déjà lieu à 240°. Ij Le chlorate de potassium est peu soluble dans l’eau froide, j beaucoup plus soluble dans l’eau bouillante, 100 parties d’eau jj dissolvant 3^,33 de chlorate à 0° et 60p,24 à 104°8 (Gay-Lussac). j 11 possède une saveur fraîche et salée.
; On a déjà fait connaître quelques-unes des réactions du chlorate de potassium (t.l, 176 à 179). Ce sel cède avec une grande facilité son oxygène aux corps combustibles. 11 fuse vivement sur les ■ charbons ardents. 11 forme avec les corps oxydables en poudre (soufre, sulfure d’antimoine, amidon, résines, etc.), des mélanges qui, à l’approche d’une allumette en ignition on par l’addition d’une goutte d’acide sulfurique, prennent feu et brûlent avec une I grande rapidité. Soumis à un choc brusque, ces mélanges détonent I avec une extrême violence. 11 en est ainsi d’un mélange de 1 partie I de soufre et de 3 parties de chlorate ; quelques décigrammes àQ ce mélange enveloppés dans du papier, produisent une forte explosion par le choc d’un marteau. On produit également une explosion en frappant sur un mélange de phosphore et de chlorate, mais l’expérience offre des dangers par suite des projections possibles. Le mélange avec le sulfure d’antimoine est encore plus fulminant, et un semblable mélange ne doit être fait qu’avec beaucoup de précaution. Les corps pulvérisés chacun séparément doivent être mélangés avec une spatule en bois et non au mortier, car le simple frottement d’un corps dur suffit pour faire détoner le mélange, et l’explosion estd’une violence extrême. Cette précaution doit du reste être observée aussi dans les autres cas.
Un mélange de chlorate (6 p.), de soufre (1 p.) et de charbon (1 p.) constitue une poudre brisante qui se distingue de la poudre ordinaire en ce que sa combustion, sous l’influence d’une amorce, a lieu instantanément, tandis que celle de la poudre ordinaire a lieu progressivement, quoique très rapidement.
f>.e chlorate, en raison de ces propriétés, est employé dans la pyrotechnie; il sert à fabri<]uer des amorces fulminantes et des poudres pour feux d’/irtifice. Il sert aussi à fabriquer des allumettes
lOG
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sans phosphore, i^a piUe tlo ces allumeltes renferme, d’après M. llochstetter :
Chlorate de potassium 28 p.
Chromate de potassium. . . 8
Bioxyde de plomb 18
Sulfure d’antimoine 7
Verre pilé 12 p.
Gomme 8
Eau 30
Dans les laboratoires, le chlorate de potassium sert principalement à la préparation de l’oxygène.
Le chlorate de potassium est utilisé en médecine. Son action porte principalement sur les muqueuses de la bouche et du pharynx; il est très efficace dans le traitement des stomatites et est employé en gargarismes ou en pastilles.
PERCHLORATE DE POTASSIUM. — GIO^K
762. La préparation et les propriétés générales de ce sel ont été décrites 1. 1 (82 et 83). Il cristallise en petits cristaux rhombiques très peu solubles dans l’eau, 100 parties d’eau en dissolvant 0^,1 à 0°; 6^,5 à 50° et 19'’,8 à 100°. 11 est tout à fait insoluble dans l’alcool, qui dissout au contraire facilement le perchlorate de sodium.
BROMATE DE POTASSIUM. — BrO^K.
763. Tables hexagonales ou rhomboèdres voisins du cube, très peu solubles dans l’eau froide.
lODATE DE POTASSIUM ET PERIODATES.
764. h’iodate lO^K forme des cristaux cubiques d’un blanc laiteux (voir 1. 1, 214).
Le periodate lO^K, isomorphe avec le perchlorate, se produit lorsqu’on fait passer un courant de chlore dans une solution d’iodate additionnée de potasse. Sa solution concentrée chaude, additionnée de potasse alcoolique, fournit le paraperiodate qui se sépare en rhomboèdres; ce sel est alcalin et attire l’acide carbonique. Le diperiodate PO°K^-f-9tPO se sépare en prismes tricliniques lorsqu’on évapore le periodate IO’*K avec de la potasse.
SULFITES DE POTASSIUM.
On prépare ces sels comme les sulfites de sodium.
SULFATES DE POTASSIUM
! 765. Sulfite neutre SO'^K^-^-2tPO. — Il crislallise eu oc-
! laèdres ou eu pyramides clinorhombiques. Il est plus soluble à j froid qu’à cbaud, d’après M. Rammelsberg. Il possède une saveur ! amère et alcaline. Cbauffé au rouge, à l’abri de l’air, il laisse un I résidu de sulfate et de sulfure de potassium (Bertbelot). j 766. Sulfite acide SO^KH. — L’alcool le précipite sous jj forme cristalline de sa solution aqueuse, obtenue en saturant le I carbonate potassique par du gaz sulfureux. Ce sel émet de l’acide j sulfureux à l’air et est neutre au tournesol. Déposé de sa solution j • sursaturée, il offre la forme de prismes ortborhombiques.
Anbydro sulfite (ou métasulfite de potassium) — Cris-
I taux clinorbombiques peu solubles se produisant lorsqu’on sature (l’acide sulfureux une solution saturée bouillante de carbonate de ; potassium (Muspratt).
Le sulfite acide offre un cas d’isomérie qui a été mis en relief £ par M. Bertbelot.
La formation du sulfite acide SO^KH, par la saturation de la i potasse, dégage Si l’on fait agir immédiatement sa solution
: sur la potasse, il se produit le sulfite neutre avec dégagement de
f 15‘‘^\2. Mais si la solution du bisulfite a été conservée quelque temps, ou cbauffée à 100°, cette dernière réaction ne produit plus î que 12°“^, 6. Il s’est donc produit une transformation isomérique qui a dégagé 2"'‘‘,6. La solution modifiée fournit l’anbydrosulfite ' par l’évaporation.
L’anbydrosulfite de potassium [métasulftte de M. Bertbelot) ne' , perd pas encore d’anbydride sulfureux à 150”. Au rouge sombre, à l’abri de l’air, il se décompose d’après l’équation
2S^05K2 = 2S0^K2 4- SQ2 h- s.
SULFATES DE POTASSIUM
767. Sulfate neutre SO^K^. — Ce sel se rencontre en fines aiguilles ou en croûtes cristallines dans les laves du Vésuve [glasérite, arcamté). Associé aux sulfates de calcium et de magnésium, il constitue la polyhalüe qu’on rencontre à Stassfurt (p. 96, note) ; la kaïnüe est un minéral de la même localité, renfermentSO’'K^SO^Mg. MgCl-+6fPO. On prépare sur place le sulfate de potassium à Stassfurt par la réaction entre le sulfate de magnésium [kies(h'ite) et la carnallite KGl,MgCPH-6rPO. On extrait encore ce sel des j cendres de varechs et des eaux mères de diverses provenances.
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iVltiis c est surLoul le trailcmeiit du chlorure do poLassium par
I acide suliurique qui touriiit le sulfate de potassium, j)our sa conversion ultérieure en carbonate par le procédé Leblanc. Les appareils employés sont semblables à ceux qui servent à la fabrication de sulfate de sodium (717).
Le sulfate de potassium neutre cristallise en prismes pyramidés fisixpans, du type ortliorhombiqiie. Les cristaux sont anliydres et ont pour densité 2,66, Ils sont inaltérables à l’air. Leur saveur est salée et amère. Il sont assez peu solubles, et leur solubilité croît proportionnellement à l’élévation de la température. 100 parties d’eau en dissolvent 8’’, 3 à 0° et 26'\3 à 101°5. Il est insoluble dans line lessive de potasse de 1,35 do densité. Les sulfates de sodium, de magnésium, de cuivre, augmentent sa solubilité, sans doute par suite do la formation de sels doubles. ;
Le sulfate de potassium n’est guère employé que pour lafabrica- ■ tion de la potasse artificielle et de l’alun potassique.
Sulfate acide de potassium, (on bisulfate) SOdvIl
— Le traitement de l’azotate de potassium, aussi bien que celui de cblorure par l’acide sulfurique, donne toujours naissance au sulfate acide, si la température n’est pas très élevée. On rencontre ce sel en fibres soyeuses dans la grotte del Solfo, près de Naples.
Le sulfate acide de potassium cristallise en octaèdres ortborbombiques ou en tables. Il se dissout dans deux fois son poids d’eau froide et dans la moitié de son poids d’eau bouillante. Sa solution est acide. Traitée par l’alcool, elle abandonne du sulfate neutre.
Chauffé, le sulfate acide de potassium fond à 197°. A une température plus élevée, il perd de l’eau et se transforme en anbydrosulfate, qui ensuite perd les éléments de l’anliydride sulfurique.
Si l’on dissout à chaud le sel neutre dans 5 parties d’acide sulfuri- | que, il se dépose par le refroidissement des cristaux volumineux qui ont pour composition SO'TvII.SOTP (Sclmltz-Sellack).
Anhydre sulfate ou disulfate de potassium S^OTvb
— Jacquelain a obtenu ce sel en dissolvant une molécule de sulfate neutre dans une molécule et demie d’acide sulfurique, puis évaporant l’excès d’acide. Le bisulfate se dépose alors on aiguilles.
II est soluble dans l’eau bouillante, d’où il peut crislalliser. Une grande quantité d’eau le Iransforme en sulfale acide SOMvll.
L’anhydrosulfate de potassium fond à 300° (Scliullz-Sellack). 11 se dissout dans l’eau avec absorplioii de cliahmr ( — l'’''',9 1; mais
AZOTATE DE DÜTASSIUM.
lüO
elle ahsorplioii est suivie trun dégagement, de chaleur (+ 58)
BerIheloL).
En dissolvant ranliydrosulfate dans l’acide sulfurique fumant, \i. Schultz-Sellack a obtenu des prismes transparents, fusibles à i; 168“ de dmdfate acide S^O’^KII, sel qui a aussi été obtenu par Lescœur en dissolvant le sulfate neutre dans l’acide sulfurique diaud. Il renferme aloi‘s 2S^O'^KH +5I:PO et forme des lamelles i. déliquescentes fusibles à 61
AZOTITE DE POTASSIUM. — AzO^K.
770. L’azotile de potassium se produit dans un grand nombre de circonstances (t. I, 378). On l’isole facilement des produits qui l’accompagnent généralement en utilisant sa solubilité dans
I l'alcool. On peut l’obtenir pur en décomposant l’azotite d’argent par le chlorure de potassium (Berzelius) ou en saponifiant l’azotite d’amyle par une quantité équivalente de potasse alcoolique (Chapman).
L’azotite de potassium se présente en petits cristaux confus, déliquescents. Traité par l’alcool à 90 centièmes il lui enlève l’eau et forme une couche sirupeuse dense. Mais si l’on ajoute de l’alcool absolu à sa solution aqueuse saturée, il se dépose sous [ forme cristalline.
Ce sel est employé dans l’analyse chimique pour séparer le i nickel du cobalt. Comme l’azotite de sodium, il sert à préparer les 1 dérivés azoïques.
AZOTATE DE POTASSIUM. — Az03K.
771. L’azotate de potassium, aussi nommé salpêtre ou nitre, ' se rencontre naturellement dans certains pays chauds, en Égypte, s en Perse, au Bengale, ainsi qu’en Hongrie et en Espagne, où il i forme à la surface du sol des efflorescences d’une vaste étendue,
I lorsque la saison des pluies a fait place à la sécheresse et à la ^ chaleur; les causes nitrifiantes (388) se produisant en présence ( de feldspaths désagrégés fournissent l’azotate de potassium ;■ accompagné de plus ou moins d’autres azotates. On le préparait surtout autrefois à l’aide des matériaux salpetrés, contenant ' surtout de 1 azotate calcique, recueillis sur les murs des étables et autres constructions exposées à l’iiumidité et aux émanations ammoniacales. On provoquait même la formation des azotates
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dans les nitnèrcs artilicie/lcs, en abandonnaiU an coiiLact de l’air des amas do matériaux divers^ leri'e, mortier, flél)ris de démolitions, cendres de bois, qu’on arrosait de temps à autre avec des urines ou du purin.
On rencontre aussi le salpêtre dans certaines plantes, ainsi que l’avait déjà observé L. Lemery en MM. Certaines variétés d’amaranthacées en sont abondamment pourvues comme VA. atropurpiireus qui, d’après M. Boutin, en renferme 22 p. 1(30 de la plante sèche.
Pour convertir en salpêtre la totalité des azotates contenus dans les matériaux salpétrés, on épuisait ceux-ci par l’eau en les soumettant à un lavage méthodique, on les concentrait et on les traitait par une lessive de cendres de bois riches en potasse. L’azotate de calcium se trouve ainsi converti partie en sulfate, partie en carbonate, et le sulfate ainsi que le carbonate potassique en salpêtre; l’azotate de magnésium est de même décomposé par le carbonate potassique. La solution ne renferme donc alors que de l’azotate de potassium accompagné d’azotate de sodium et de chlorures alcalins. On isolait le premier de ces sels par cristallisation et on le soumettait au raffinage. Ce procédé, qui avait pris en France un grand développement durant le blocus continental, a ensuite été modifié. On précipitait la magnésie par la chaux et on transformait l’azotate de calcium en azotate de sodium, puis on traitait ce sel par le chlorure de potassium comme on le fait actuellement encore.
C’est par un traitement analogue qu’on purifie le nitre des Indes, qui a en partie la même origine que les matériaux salpétrés qu’on exploitait en Europe.
Aujourd’hui la plus grande partie du salpêtre est préparée à l’aide de l’azotate de sodium naturel ou nitre du Pérou qu’on décompose par le chlorure de potassium. En concentrant la solution de ces deux sels à l’ébullition, il se dépose du cblorure de sodium, qui n’est guère plus soluble à chaud qu’à froid et qu’on enlève à l’aide d’une écumoire, tandis que le salpêtre très soluble se concentre dans la solution et cristallise par le refroidissement, le reste du chlorure do sodium demeurant presque entièrement dissous. A mesure que la concentration s’effectue, on fait arriver de nouvelle solution de manière à maintenir la cuve pleine. Quand la solution a atteint 32" Baumé, on la soutire dans des
AZOTATE DE POTASSIUM
lit
i îifraîchissoirs où la crislallisalioii du salpêtre s’ell'ecluo. L’eau
uère est ajoutée à une nouvelle cuite.
,| Le raftiiiage du salpêtre est une. opération rendue indispensable ! 3ar la présence de sels déliquescents. Pour retïectuer, on dissout e salpêtre brut dans l’eau bouillante, à saturation; une partie les chlorures se dépose; on les enlève, puis on rajoute un peu l’eau et on clarifie la solution par de la colle forte qui produit line écume. Celle-ci étant enlevée, on cesse de chauffer, on laisse reposer, puis on décante la liqueur claire dans de vastes cristallisoirs en bois où on l’agite durant tout le temps du refroidissement pour avoir une cristallisation en neige qu’il sera facile de priver de l’eau mère. Le sel bien égoutté est placé dans des bacs munis d’un double fond percé de trous, puis arrosé avec une solution saturée de salpêtre pur, qui ne dissout que les sels étrangers et qu’on emploie ensuite pour le traitement d’une autre quantité de salpêtre brut. Finalement on soumet le sel lavé au turbinage, puis on le sèche sur des plaques métalliques chauffées, en l’étalant et le remuant constamment.
L’azotate de potassium est dimorphe. Il cristallise le plus ordinairement en prismes orthorliombiques anhydres à six pans, pyramidés, les faces sont généralement cannelées par suite de la Juxtaposition des cristaux. Lorsqu’on abandonne à l’évaporation lente quelques gouttes d’une solution de salpêtre, il se dépose souvent des cristaux rbomboédriques, isomorphes avec l’azotate de sodium. On obtient encore un amas de ces cristaux lorsqu’on chauffe le salpêtre prismatique dans le voisinage de son point de fusion (Frankenheim).
L’azotate de potassium a pour densité 2,1; il possède une saveur fraîche et piquante. H est très soluble dans l’eau et sa solubilité augmente rapidement avec la température. Sa dissolution a lieu avec un abaissement considérable de température. 100 parties d’eau en dissolvent :
à 0” 50'’ 80® lOO” lie"
La solution saturée bout à 115”, 9. Il est insoluble dans l’alcool absolu.
Lhauffé, le salpêtre fond à 352”; par le refroidissement il se prend on une masse opaque fibreuse. Chauffé plus fort, il perd
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(le l’oxygène else Lranslorine en azoLile (jui, à son tour, laisse; un résidu d’oxyde et de peroxyde de potassium.
Le salpêtre est un comburant éncrgiejiic; comme tous les azotates, il tuso sur un charbon ardent. Mélangé à lo p. 100 de charbon en poudre, et projeté dans un creuset cbautré au rouge, il détermine une violente réaction donnant lieu à de grandes (juantités de gaz portés à une température élevée et posssédanl par conséquent une force d’expansion considérable :
4AzQ3K -}- 5G = -f 3C02 -(- 2AzK
11 en est de même d’un mélange de lo parties de salpêtre et de 5 parties de soufre; la combustion a lieu avec une vive lumière ;
2AzQ3K -f 2S = S04A2 -f SO^ -f AzK
Si, dans ces expériences, qui ne doivent être faites que sur de petites quantités de matières, on remplace le charbon ou le soufre par d’autres corps combustibles, on obtiendra de même des produits d’oxydation; les métaux, même l’or et le platine, sont convertis en oxydes, les sulfures en sulfates. C’est en faisant déflagrer un semblable mélange de salpêtre et d’antimoine qu’on prépare l’antimoniate de potassium. L’oxyde de chrome, libre ou combiné à l’oxyde de fer, est converti par le salpêtre en cliromate de potassium. Aussi le salpêtre trouve-t-il un assez grand nombre d’applications dans les laboratoires.
Depuis que l’on a remplacé l’azotate de potassium par celui de sodium pour la fabrication de l’acide azotique, son principal emploi est la fabrication de la poudre à canon et de divers mélanges analogues. Parmi ses autres usages, nous citerons celui qu’on en fait pour le salage des viandes, auxquelles il communique une teinte rosée. Il est employé en médecine comme diurétique^ à la dose de 1 à 4 grammes; il agit comme poison à la dose de 15 à 20 grammes.
POUDRE
772. L’époque précise de la découverte de la poudre est inconnue. La tradition l’attribue bien à tort à un moine bénédictin, Bertliold Schwartz, à Fribourg en Brisgau, en 1334. En réalité elle était connue en Chine depuis longtemps, d’où son emploi s'est répandu en Orient; elle entrait sans doute dans la composition dnfetf cjnkjeois. Le premier usage qu’on en ait fait comme agent balistique
POUDRE
(laie du quatorzième siècle ; c’est du moins à la bataille de Crécy en 134b que les premiers canons firent leur apparition. A cette I époque, la poudre à canon était un mélange grossier des matières qui la composent; salpêtre, charbon et soufre pulvérisés, et ce n’est qu’au seizième siècle qu’on fabriqua les poudres grénées.
Les proportions des substances qui composent la poudre varient dans de certaines limites ; mais elles se rapprochent géné- I râlement des rapports indiqués par l’équation suivante, qui montre ! quels sont les produits essentiels de la combustion :
2AzQ3K -f 3G + S = K^S + Az2 + 3CQ2.
1 Cette équation théorique ne rend pas compte, du reste, de la naü ture complexe du résidu solide.
j Le charbon employé, étant préparé par la carbonisation du bois ji à basse température, retient les éléments de l’eau qui influent i par conséquent sur la nature des produits de la décomposition,
I et par suite sur les rapports à observer dans le mélange, rapj ports indiqués par la pratique.
! Voici la composition des principales poudres :
Composition Poudre
I théorique, dechasse(l). de guerre. déminé.
Salpêtre 74,8 78,99 74,7 65,0
Soufre 11,9 9,84 12,45 20,0
Charbon.. 13,3 11,17 12,25 15,0
La force de projection de la poudre est due à la formation de 2 gaz qui, à la température de l’explosion, occupent un volume c considérable, environ 1500 fois celui de la poudre.
Les produits gazeux de la combustion renferment de l’oxyde de carbone à côté du gaz carbonique et de l’azote, et le résidu contient souvent très. peu de sulfure, mais surtout du carbonate et du ' sulfate de potassium, ainsi que de l’hyposulfite : ce dernier doit résulter de l’oxydation ultérieure du sulfure à l’air, car il serait décomposé à la température de l’explosion (Berthelot). Voici la composition centésimale des gaz fournis par la poudre de chasse (Bunsen et Cbischkoff) ; par la poudre de guerre brûlant dans le vide (Link) ; enfin par la poudre à canon brûlant en tubes clos I (Abel et Noble) :
(1) Analyses de MM. Bunsen et Chischkoff : les 11,1T p. 100 de charbon renferment ! 7,7 de carbone, 0,4 d’hydrogène et 3,07 d’o.xygène.
II. — Chimie minérale
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Poudre
de chasse.
de guerre.
à canon.
Azote
Anhydride carbonique
Oxyde de carbone
Hydrogène
Hydrogène sulfuré
'Oxygène
Méthane
Volume des gaz pour 1 gr.
de poudre
Le travail très approfondi de MM. Abel et Noble sur les poudres anglaises les ont conduits entre autres aux conclusions suivantes : la composition des gaz produits par la poudre est sensiblement constante, mais il n’en est pas de même des produits solides. Le volume gazeux produit est de 280 centimètres cubes environ pour 1 gramme de poudre. La pression exercée par ces gaz au moment de l’explosion, c’est-à-dire lorsqu’ils sont portés à une température très élevée (1100° environ) peut être évaluée à 6400 atmosphères. La chaleur dégagée par 1 gramme de poudre est d’environ 705 calories.
Dans un grand travail sur la puissance explosive de la poudre, M. Berthelet a adopté comme terme de comparaison le produit du volume des gaz (ramenés à 0° et à la pression normale) par la quantité de chaleur dégagée. Voici quelques-unes de ces données comparées à d’autres produits explosibles ;
Chaleur dégagée Volume gazeux
par
kilogramme.
en
mètres cubes.
Produit.
Poudre de chasse
— de guerre
— de mine
au chlorate
Nitroglycérine
Acide picrique
— — et chlorate..
Ainsi qu’on le voit, la poudre au salpêtre a une force de projection bien inférieure à celle de tous les autres produits explosibles, mais sa combustion ne se faisant pas instantanément dans toute la masse, c’est la seule applicable aux armes à feu. Les autres sont des poudres brisantes^ notamment celle au chlorate
FABRICATION DE LA POUDRE
qu’on a plusieurs fois cherché à substituer à la poudre ordinaire.
■ La substitution de celle-ci par les poudres brisantes pour les mines I n'offre pas les mêmes inconvénients et s’est faite presque corn- ,, plètement.
! 773. Fabrication de la poudre. — Cette fabrication exige du sal-
; pètre bien raffiné et du soufre en canons bien pulvérisé; la lleur
I de soufre aurait besoin d’un lavage préalable pour la priver de j l’acide sulfurique qu’elle renferme. Quant à la qualité du charbon, il elle est d’une importance considérable. Il doit avoir été obtenu par |i une calcination à basse température, ce qui le rend plus inflamji niable (t. I, 585) ; il renferme alors encore beaucoup d’hydrogène
II et d’oxygène, ce qui du reste ne nuit pas, ces éléments contrijl huant à augmenter la proportion des gaz de la poudre. On choisit ^ [ pour produire le charbon des bois légers tels que le bois de i - bourdaine, l’aune, le peuplier, le tilleul, le fusain ; en France c’est ! « au premier qu’on donne la préférence. La calcination du bois Ij' s’effectue aujourd’hui généralement en vase clos dans des appa-
: reils spéciaux permettant d’observer la marche de l’opération I d’après l’aspect de la flamme produite parles gaz dégagés. L’opé- |; ration terminée, on laisse refroidir pendant vingt-quatre heures, j ‘ On obtient, suivant les conditions de la carbonisation, du charbon ; ■ roux ou du charbon noir ; presque toujours un mélange des deux, i II faut donc opérer un triage; les charbons roux (produits à 300°) - servent pour la poudre de chasse, les charbons noirs (à partir ; de 340°) pour la poudre de guerre et la poudre de mine ; les pre- 3 ' miers sont inflammables vers 360°; les seconds à une température d’autant plus élevée qu’ils ont été plus fortement calcinés.
Violette a proposé un procédé donnant un charbon beaucoup plus homogène, reposant sur l’emploi de la vapeur d’eau surchauffée vers 300°.
La fabrication de la poudre comprend plusieurs opérations : 1° le broyage et le mélange intime des matières constituantes ; 2° la compression du mélange; 3° le grenage; 4° le séchage et enfin le lissage.
Le charbon et le soufre sont d’abord broyés dans des tonnes en bois, mobiles autour d’un axe horizontal et pourvues de saillies longitudinales à section demi-cylindrique. Ces tonnes reçoivent le charbon et le soufre simultanément, en même temps que des gobilles en bronze qui déterminent le broyage pendant la rotation
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de la tonne. Le charbon et le soufre pulvérisés sont blutés, puis mélangés avec la quantité voulue de salpêtre ; on arrose le mélange avec de l’eau (1 litre et demi pour 20 kilog.) et on le triture sous des meules associées par paires et tournant avec une vitesse de dix tours à la minute. Après quelques heures, le mélange est travaillé de manière à produire une galette. On réduit celle-ci en fragments, puis en grains à l’aide d’un grenoir mécanique nommé guillaume, sorte de crible percé de trous de 1 millimètre de diamètre ; un disque de bois dur circule sur le crible, auquel on imprime un mouvement de rotation, les morceaux de galette sont ainsi réduits en grains grossiers qui tombent sur un tamis ; celui-ci ne laisse passer que les grains de la grosseur voulue, ceux qui sont trop grossiers sont ramenés sur le crible. Un second tamis ou blutoir laisse passer la poussière, qu’on réduit de nouveau en galette. Le lissage s’effectue dans des tonnes en bois animées d’un mouvement rapide de rotation. Il a pour but d’empêcher les grains de se réduire en poussière par le transport ; quelquefois on fait intervenir le graphite dans cette opération. Le chauffage a lieu à l’air libre en été, par un courant d’air chaud en hiver. , |
Le procédé des meules est surtout employé pour la poudre de 1 chasse. Pour la poudre de guerre on emploie la méthode des l pilons. La trituration s’effectue dans des mortiers alignés par ! rangés de six et creusés dans une forte pièce de bois de chêne ; (
leur fond est formé par un morceau de bois de chêne placé en Si bois debout pour offrir plus de résistance, Les pilons se com- I posent d’une pièce de bois à tête de fonte ; ils sont animés d’un | mouvement vertical qui leur fait battre cinquante-cinq coups par | minute. Chaque mortier reçoit 10 kilogrammes de mélange bu- | mecté d’eau. Toutes les heures on transporte le mélange d’un I pilon dans un autre pour l’empêcher de trop se tasser ; on a soin i en outre de l’arroser d’eau de temps en temps. Le pilonnage dure onze heures et est suivi du grenage.
La densité apparente de la poudre est un peu inférieure à celle de l’eau. Un litre de poudre pèse 900 à 940 grammes; mais sa densité absolue est environ 2.
774. Propriétés de la poudre. — La poudre est inaltérable à l’air et peu hygrométrique. L’eau en petite quantité l’altère; lorsqu’elle a pris 5 p. 100 d’eau elle ne reprend pas complètement ses
FEUX DIVERS EMPLOYÉS EN PYROTECHNIE
qualités par dessiccation ; au delà, elle est complètement altérée : le ! salpêtre s’effleurit à la surface des grains.
La poudre s’enflamme à 270°-320“ suivant la finesse du grain. Si l’on élève lentement sa température, le soufre entre en fusion, puis sa vapeur prend feu et détermine l’explosion ; celle-ci n’a pas lieu dans le vide parce que dans ce cas le soufre se volatilise avant la température d’inflammation de la poudre.
On peut déterminer l’inflammation de la poudre par une étincelle électrique ; difficilement par le choc, très facilement par une amorce fulminante.
L’état de division de la poudre influe beaucoup sur la manière dont s’effectue sa combustion. Celle-ci est plus ou moins rapide suivant que la masse offre plus ou moins d’intervalles libres à la circulation de la flamme. Une poudre simplement desséchée [pulvérin) brûle très rapidement. Dans la poudre comprimée, au contraire, la combustion ne se propage que lentement. Il en est de même dans la poudre comprimée puis réduite en poussière. On conçoit donc que suivant la grosseur des grains on puisse fournir à la poudre une vitesse de combustion déterminée. Cette vitesse doit être telle que la poudre brûle complètement dans l’espace de temps que met le projectile à parcourir l’âme de la pièce; le projectile reçoit ainsi successivement et non d’une manière instantanée toute sa force de projection.
775. Feux divers employés en pyrotechnie. — Associé à diverses matières combustibles, le salpêtre en détermine la combustion plus ou moins rapidement et avec plus ou moins d’éclat. Les bombes à feu, par exemple, destinées à éclairer les travaux de l’ennemi, sont un mélange de salpêtre avec le quart de son poids de soufre et le huitième d’antimoine pulvérisé, qui produit une lumière blanche très vive. Les feux pour fusées sont des mélanges analogues de salpêtre, de pulvérin, de soufre, et de charbon ; pour obtenir des gerbes lumineuses on y associe des limailles de fer, de zinc, etc. L’addition de certaines combinaisons métalliques à ces mélanges produit des feux diversement colorés suivant la nature de ces dernières. Pour ces usages, le salpêtre est souvent remplacé par le chlorate de potassium ou par les azotates de métaux fournissant des flammes colorées. Voici la composition de quelques feux colorés, dits de Bengale.
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l'eu jaune.
Azotate de sodium. . . 300
Soufre 100
Sulfure d’antimoine.. 20 Charbon ün G
fieu violet.
Chlorate de potassium. 4 2
Soufre 28
Azotate de strontium.. 18 Oxychlorure de cuivre. 4 Calomel 3
fieu vert.
Azotate de baryuui.. 340 Chlorate de potassium 200
Soufre 100
Sulfure d’antimoine., 20 Charbon 4
fieu bleu.
Chlorate de potassium. 20
Soufre 1
Oxychlorure de cuivre. 14
fieux rouges.
Azotate de strontium.
Azotate de strontium,.
Chlorate de potassium
Salpêtre
Soufre
Soufre
Sulfure d’antimoine,.
Antimoine
Charbon
Tous ces feux répandent d’épaisses fumées. On peut préparer des feux n’olfrant pas cet inconvénient en mélangeant aux divers azotates le cinquième de leur poids de gomme laque en poudre
Essai du salpêtre. — Voir t. I, 398.
HYPOPHOSPHITE DE POTASSIUM. — PQ2H2K et PHOSPHITE PQSHK*.
776. On obtient le premier en tables hexagonales déliquescentes en précipitant le sel de baryum par le sulfate de potassium, filtrant et concentrant.
Le second est sirupeux.
PHOSPHATES DE POTASSIUM
777. Orthophosphates. — On prépare en général ces, sels comme ceux de sodium.
Orthophosphate tripotassique PO^K^ — Grabam l’a préparé en fondant de l’acide pbosphorique avec un excès de carbonate potassique et reprenant par l’eau bouillante. Il cristallise parle refroidissement en fines aiguilles non déliquescentes, mais attirant l’acide carbonique de l’air.
Orthophosphate dipotassique PO^HK^ — Sel très soluble dans l’eau et incristallisable.
Orthophosphate monopotassique PO^H^K. — Prismes quadratiques pointés, très solubles.
778. Pyrophosphate de potassium P^O^K\ — Obtenu par fusion du phosphate dipotassique, il constitue une masse déliquescente dont la solution, qui est alcaline, laisse par l’évaporation à consistance sirupeuse, puisdans le vide, des cristaux P'0'K*-|-3IPO.
BORATES DE POTASSIUM.
Ces cristaux perdent successivement leurs trois molécules d’eau à 100°, à 180° puis à 300°.
On obtient le sel acide P-O^H^K^ sous forme d’une masse déliquescente, en ajoutant de l’alcool à la solution du sel neutre additionnée d’acide acétique.
Métaphosphate PO®K. — On l’obtient par la fusion du
phosphate monopotassique. Il est presque insoluble dans l’eau. Le dimétaphosphate qui se produit par l’action du
' sulfure de potassium sur le sel de cuivre correspondant, est au contraire très soluble (Maddrell).
ARSÉNITE DE POTASSIUM.
780. On obtient Varsénite acide As^O^H^K (ou AsO^K.AsO^H^) en dissolvant l’anhydride arsénieux dans une petite quantité de potasse, puis précipitant par l’alcool. Il en existe plusieurs autres obtenus de la même manière, mais celui-ci est le seul qui soit cristallin.
L’arsénite de potassium est la base de la liqueur fébrifuge de Fowler, obtenue par parties ég’ales d’anhydride arsénieux et de carbonate potassique dissous dans 100 parties d’eau.
ARSÉNIATES DE POTASSIUM.
781. Le sel tripotassique est cristallisable dans une solution concentrée. Le sel dipotassique cristallise très difficilement. Par contre le sel monopotassique AsO'H^K [sel arsenical de Macqiier), qui est aussi très soluble, s’obtient aisément en cristaux isomorphes avec le phosphate correspondant. Ce sel est acide au tournesol ; il est très vénéneux.
Antimoniales de potassium (Vny. t. I, 549).
BORATES DE POTASSIUM.
782. On connaît plusieurs borates, que l’on peut obtenir à l’aide de l’acide borique et du carbonate potassique, employés en diverses proportions. Voici les principaux ;
Le mêtaborate BoO^K, obtenu par voie sèche, est très peu soluble dans l’eau et cristallise mal. Il attire l’acide carbonique de 1 air et se transforme en tétrahorate (correspondant au borax) qu on obtient aussi en saturant l’acide borique par la potasse jusqu’à réaction alcaline.
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Le téLraborate dipolassiquc (aussi décrit comme dibo-
rate monopolassique Bo^O'^KII), cristallise en prismes ortborbom- : biques renfermant blPO, très solubles dans l’eau. I
Si l’on mélange des solutions bouillantes de 1 molécule d’acide borique et de 2 molécules de carbonate de potassium il se sépare ; par le refroidissement des prismes ortliorhombiques de triméta- | horate Bo^O'^K-|- (Laurent). |
CARBONATE NEUTRE DE POTASSIUM. — CO^K
783. Ce sel, désigné dans le commerce sous le nom ào, potasse, j était retiré autrefois uniquement des cendres des végétaux ter- ' restres où il résulte de la décomposition des sels organiques de | potassium (oxalate, tartrate, etc.), par la calcination. Les plantes qui croissent au fond de la mer renferment également des sels de potassium de préférence aux sels de sodium, et les cendres de ; varechs, qui servent à l’extraction de l’iode, sont surtout riches en sels de potassium, et ont dans l’origine été traitées dans le but d’en extraire la potasse en vue de la fabrication du salpêtre.
Les diverses plantes sont loin de fournir la même quantité de cendres et par suite dépotasse; une même plante en outre laisse des quantités variables de cendres suivant la nature du terrain. Enfin les différentes parties d’une plante en donnent également des quantités différentes ; c’est l’écorce qui en fournit le plus, puis les feuilles, les menues branches et le tronc.
Les potasses provenaient surtout autrefois des forêts d’Amérique, des steppes de la Russie; les forêts des Vosges et d’Alsace en fournissaient aussi, et ces diverses origines constituaient des i qualités particulières, dues, soit à la richesse en alcali solide, soit | à la richesse en potasse caustique.
La consommation de ces potasses a perdu beaucoup d’importance depuis que leur prix élevé, résultant de l’appauvrissement ; des forêts, afait rechercher d’autres sources dépotasse. salins de betterave et du suint de mouton, enfin et surtout la fabrica- ) du carbonate potassique par le procédé Leblanc, avec le chlorure comme matière première, ont remplacé en grande partie la potasse naturelle.
Potasses naturelles. — Les cendres de bois sont lessivées i dans des tonneaux à double fond, percés de trous et recouverts de « paille et d’une toile. Après 12 heures de contact, on soutire la |
POTASSES NATURELLES.
fl
lessive (ju’on enrichit en la faisant séjourner sur de la cendre fraîche, tandis qu’on épuise celle du premier tonneau par une nouvelle quantité d’eau. Quand une lessive est arrivée à marquer 15° Baumé, on la concentre dans des chaudières plates en tôle, et quand elles sont devenues pâteuses, onles desseche complètement dans des chaudières en fonte ; puis on calcine le salin sur la sole d’un four à réverbère en évitant la fusion de la masse et en écrasant celle-ci de manière à réduire la potasse en granules. Les potasses sont ou blanches (potasses perlasses d’Amérique), ou colorées en jaune, en vert ou en rouge par de petites quantités de manganèse ou de fer. Elles renferment en moyenne 70 p. 100 de carbonate de potassium, 3 p. 100 de carbonate de sodium, 13 à 15 p. 100 de sulfate de potassium, enfin du chlorure de potassium avec de petites quantités de chaux, de silice et de phosphates. Quant aux cendres, elles donnent environ 10 p. 100 de salin.
Pour raffiner la potasse naturelle on la dissout dans son poids d’eau, qui laisse presque tout le sulfate et le chlorure, très peu solubles en présence du carbonate ; la dessiccation de la solution fournit le carbonate de potassium du commerce.
Potasse des mélasses. — Les betteraves enlèvent au sol de grandes quantités de potasse dont les sels, élaborés par la plante, s’accumulent dans les mélasses. Celles-ci fournissent de l’alcool par la fermentation, et le résidu brun de la distillation de cet alcool, c’est-à-dire les vinasses, étant desséché, puis calciné sur la sole d’un four à réverbère à voûte surbaissée (fig. 186), donne le salin de betteraves. Les vinasses étant encore très chargées de matières organiques produisent par leur calcination beaucoup de gaz et de matières volatiles, entre autres les méthylamines, comme l’a montré M. Cam. Vincent. Afin d’utiliser ces produits, surtout les méthylamines qui ont acquis une certaine importance industrielle, les vinasses ne sont plus incinérées, mais distillées dans des cornues, après concentration à 37° Baumé. Les matières volatiles sont condensées et le résidu est un salin noir, poreux,, que l’on soumet au lessivage.
La lessive est portée à l’ébullition jusqu’à marquer 40° Baumé. Pendant la concentration, le sulfate de potassium cristallise. On l’enlève et on abandonne la solution au refroidissement, pendant lequel se dépose le chlorure de potassium. Le reste de ce sel, qui
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csL insoluble clans les carbonates alcalins concentrés, se dépose par une nouvelle concentration à 50“ Jiaumé, puis il se produit un dépôt de carbonate de sodium anhydre. Les dernières eaux mères laissent le carbonate de potassium par l’évaporation et la calcination. On a ainsi \Si potasse raffinée.
L’usine de MM. Tilloy-Delaune et C‘“ à Lourrières (Pas-de- Calais) produit ainsi 10,000 kilogrammes de salin par jour, en opérant sur 90,000 kilogrammes de mélasse, c|ui fournissent en outre 250 hectolitres d’alcool, 1600 kilogrammes de sulfate d’ammonium et 1800 kilogrammes d’eaux mères concentrées contenant les métliylamines distillées avec l’ammoniaque.
Fig. 186.
On trouvera un peu plus loin la composition de ce salin.
Potasse de suint. — Les eaux de lavage des laines constituent aussi une source importante de carbonate de potassium.
Les laines brutes, qui sont traitées en grande quantité dans les usines du nord de la France, contiennent tout le suint du mouton qui s’est accumulé dans la toison. On l’enlève en partie par un lavage à l’eau pure.
Parmi les produits de cette sécrétion du mouton on trouve de nombreux sels d’acides organiques, principalement à base de potassium et, en calcinant le résidu que fournit la solution , on obtient un salin très riche en carbonate de potassium ; MM. Maumené et Rogelet firent ressortir l’importance et la valeur de cette source de potasse et imaginèrent un procédé d’utilisation des eaux, dites de désuintage, actuellement adopté par tous les laveurs de laine. Ces eaux sont soumises à l’évaporation dans des appareils appropriés et le résidu qu’elles four-
POTASSES NATURELLES.
lissent est calciné comme les vinasses de betteraves. On obtient
linsi la potasse de siiint.
Voici la composition moyenne du salin de betteraves et de la potasse de suint :
Salin Potasse
de betteraves. de suint.
Carbonate de potassium 32 74,45
— de sodium 18 6,59
Sulfate de potassium 4 4,24
Chlorure de potassium 20 7,28
Humidité 1?^2
Matières insolubles 26 6,02
Fabrication par le procédé Leblanc. — La transformation du chlorure de potassium en sulfate et la conversion ultérieure de ce sel en carbonate s’effectuent comme pour la fabrication de la soude.
Autres procédés. — Le procédé à l’ammoniaque, qui réussit bien pour le carbonate de sodium, est inapplicable à la fabrication de la potasse. La transformation du chlorure de potassium en bicarbonate ne porte que sur 20 p. 100 du produit. MM. Ortlieb et Millier ont songé à remplacer l’ammoniaque par la mréthylaimine commerciale. Leur procédé, qui a nécessité certaines modiifications dans les appareils employés pour la soude à l’ammoniaque, a donné de très bons résultats et a été appliqué pendant 1 quelques années à l’usine de Croix (Nord). Le renchérissement ' survenu dans le prix de la méthylamine commerciale et d’autre part la nécessité d’opérer sur un chlorure de potassium exempt de ' sulfate, comme celui de Stassfurt, ont fait abandonner momentai nément ce procédé.
M. R. Engel a proposé récemment de fabriquer le carbonate de potassium par l’action du carbonate de magnésium et de l’acide carbonique sur le chlorure de potassium. Cette réaction donne s naissance à un carbonate double de potassium et de magnésium, qui se dépose sous forme cristalline :
3GQ3Mg + 2KC1 GQ2 + IISQ = 2(G03Mg.G03KH) -4- MgGP
le carbonate double se décompose sous l’influence de la chaleur d’après l’équation ;
2G03Mg.G0®KH =:2G03Mg -t- GO^K^ + GO^ + IPO.
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L’acide carbonique dégagé est utilisé pour une nouvelle opération ainsi que le carbonate de magnésium qui reste lorsqu’on reprend le résidu de la calcination par l’eau bouillante, qui dissout le carbonate potassique.
784. Carbonate de potassium pur. — On préparait autrefois le carbonate de potassium pur en calcinant l’oxalate ou le 'lartrate acide de potassium {crème de tartre raffinée). Le premier de ces sels laisse un résidu blanc de carbonate; le second, un résidu renfermant du charbon. On épuise ce résidu par l’eau et on évapore la solution à sec.
Pour augmenter le rendement en carbonate de potassium, on mélangeait la crème de tartre avec son poids de salpêtre; mais le résidu, qui renferme encore du charbon, est du carbonate moins pur; il renferme du cyanate de potassium. Pour détruire celui-ci, on projette de l’eau sur la masse chaude, de manière à le décomposer en carbonate de potassium et ammoniaque qui se dégage. Le produit brut constituait le flux noir. Le produit désigné sous le nom de flux blanc résulte de la calcination de la crème de tartre avec deux fois son poids de salpêtre. Il est souillé d’azotite de potassium.
On prépare plus généralement le carbonate de potassium pur en décomposant par la chaleur le bicarbonate, qu’on obtient facilement en faisant passer un courant de gaz carbonique dans une lessive concentrée de carbonate commercial. Le bicarbonate peu soluble se dépose tandis que les sels étrangers restent dissous. L’acide carbonique précipitant d’abord de la silice et de l’alumine, il faut séparer ceux-ci par filtration avant fie continuer à faire passer le gaz.
Le carbonate de potassium neutre est une poudre grenue, blanche. Il est déliquescent et soluble dans son poids d’eau froide; à 135°, point d’ébullition de la solution saturée, sa solubilité est doublée. La solution est très alcaline. Concentrée, elle abandonne par le repos à basse température des prismes clinorhombiques ayant pour composition 2CO^K^-j- 311^0 (Stædeler). Ces cristaux sont peu déliquescents et se dissolvent dans l’eau à 17°, 5 avec abaissement de température et à 32° avec élévation de température; l’effet thermique est nul à 25° (Berthelot). Ils perdent le tiers de leur eau à 100°; le reste à 130°.
Le carbonate de potassium est insoluble dans l’alcool.
CARBOXYDE DE POTASSIUM.
I II fond à 838“ (Carrielley). La vapeur d’eau le décompose à 1; me température élevée avec production de potasse :
I C0-»K2 + H'O = 2KOH + CO
i Usages. — Le carbonate de potassium sert à préparer la potasse caustique, l’eau de Javel, le chlorate de potassium, le jjùlicate, les savons mous, les cyanures jaune et rouge, etc. Pur, U1 est employé dans la verrerie pour la fabrication des verres de :Bohême, des cristaux et des verres d’optique.
, Essai des potasses. — Voir Soude.
785. Carbonate monopotassique (bicarbonate) CO^KH. — Il cristallise en prismes clinorhombiques volumineux, solubles ;dans 4 fois leur poids d’eau froide et dans 2 fois environ leur poids d’eau à 70“. Ils sont inaltérables à l’air à la température ordinaire. Ce sel est légèrement alcalin et doué d’une saveur salée. Il est plus stable que le bicarbonate de sodium. Sec, il ne commence à se décomposer qu’à 30“ dans le vide et à 100“ sous la pression ordinaire. Sa décomposition complète en GO^K^ + H^O 4-CO'^ n’a lieu qu’à 190“; sa solution est moins stable et commence à se décomposer vers 70“.
786. Carbonate sodico-potassique, CO^KNa. — Une solution mixte de carbonates de sodium et de potassium abandonne par la concentration et le refroidissement de volumineux cristaux clinorhombiques efflorescents, renfermant C04iNa-f-12tP0, de
11,62 de densité. Ce sel est dédoublé lorsqu’on le traite par une [petite quantité d’eau.
Un mélange des deux carbonates est beaucoup plus fusible que chacun d’eux pris séparément, aussi fait-on souvent usage de ce mélange pour l’attaque des silicates et autres minéraux.
Carboxyde de potassium G^O^K^ — Le potassium
0 absorbe l’oxyde de carbone, comme l’a constaté Liebig en pre-
1 mier lieu. D’après M. Brodie, le potassium se convertit dans i l’oxyde de carbone à 80“ en groupes arborescents de cristaux gris,
- sans doute COK^ qui continuent à absorber l’oxyde de carbone ; pour se transformer en une masse rouge ayant pour composition I nCOK. Ce composé, qui donne lieu aux obstructions que nous
- avons signalées dans la préparation du potassium, peut se conser-
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ver dans riiuile do naphle; mais au contact de l’eau ou de l’humidité, il se décompose violemment; il détone même quelquefois à l’état sec.
Le carboxyde de potassium donne naissance, par l’action de 1 alcool, à un sel rouge qu’on a nommé rkodizonate de potassium, qui en résulte pai‘ élimination d’oxyde de potassium. L’action ménagée de l’eau en fournit un autre, qui est en aiguilles jaunes, le croconate CMv^O^
SILICATES DE POTASSIUM.
788. On obtient le métasihcate, SiO^K^ en fondant 69^,7 de carbonate de potassium avec 30 parties de silice. Même avec un excès de carbonate, il n’y a jamais qu’une molécule d’anhydride carbonique de déplacée pour une molécule de silice (H. Rose). * C’est une masse vitreuse déliquescente. Sa solution, qu’on appelait autrefois liqueur des cailloux, s’obtient aussi en dissolvant la silice gélatineuse ou la silice pulvérulente dans une lessive de potasse. Elle absorbe l’acide carbonique de l’air et se prend alors en gelée, si elle est concentrée, ou même en une masse dure qui raye le verre.
Le tétrasilicate Si'^O^K^ obtenu par Fuchs en 1818, se produit j lorsqu’on fond 45 parties de quartz avec 30 parties de potasse et 1 3 parties de charbon de bois; ce dernier facilite le dégagement de ij l’acide carbonique qu’il convertit en oxyde de carbone. Le verre soluble ainsi obtenu n’est pas déliquescent, mais soluble lentement I dans l’eau. Sa solution concentrée, étant additionnée d’alcool, , abandonne le tétrasilicate sous la forme d’une gelée qui se con- • tracte après quelques heures.
La solution de ce corps offre les mêmes réactions que le silicate : de sodium. Elle est très alcaline.
Les applications des silicates alcalins ont déjà été indiquées.
789. Fluosilicate de potassium SiFPK^ — Lorsqu’on s ajoute de l’acide fluosilicique à la solution d’un sel de potassium, on ne voit pas d’abord se produire de précipité ; mais le mélange * ne tarde pas à présenter un phénomène d’irisation, et peu à peu le i Iluosilicatede potassium se sépare à l’état d’un précipité gélatineux, . demi-transparent, à reflets irisés. Lavé avec de l’eau froide puis ; séché, ce sel forme une poudre légère, blanche, peu soluble dans ;
SULFllYDRATE DE POTASSIUM.
Veau froide, plus soluble dans l’eau bouillante, d’où il se dépose LUI petits octaèdres ou en cubo-octaèdres brillants (Marignac).
SULFURES DE POTASSIUM
On prépare ces composés comme ceux de sodium, auxquels ils rorrespondent.
790. Protosulfure K^S. — Berzelius l’a obtenu sous forme d'une masse cristalline plus ou moins colorée en fondant le sulfate de potassium dans un courant d’hydrogène, etBerthier en chauffant ce sel avec du charbon à une température très élevée, mais le produit ainsi obtenu est formé de polysulfure accompagné d’oxyde et de carbonate (Bauer). Il y en est de même du pyropliOi'e de Gay-Lussac, rendu très combustible par le grand état 'de division du produit. Pour préparer ce pyrophore, on calcine : 27^,3 de sulfate de potassium avec 15 parties de noir de fumée
dans une cornue de grès à laquelle est adapté un tube de dégagement de 80 centimètres de long plongeant dans du mercure. De cette manière, la calcination terminée, c’est-à-dire lorsqu’il ne se dégageplus de gaz (CO et CO^), on peut laisser refroidir lentement la cornue à l’abri de l’air.
Obtenu par voie humide, le monosulfure de potassium cristallise par la concentration dans le vide en prismes quadratiques, K“S-hoH^O. Sa solution est incolore, caustique, à saveur amère. Elle est très altérable et attire l’oxygène et l’acide carbonique de l’air ; elle renferme alors du thiosulfate, du carhonate et du polysulfure de potassium; ce dernier composé la colore en jaune.
791. Sulfhydrate de potassium KSH. — Il s’obtient en cristaux incolores lorsqu’on fait évaporer sa solution dans un cou-
1 rant d’hydrogène sulfuré. Il est très soluble et sa solution s’oxyde à l’air avec production de bisulfure.
2KSH -I- O = K2S2 4- H20.
Le hisulfw'e, ainsi produit par l’oxydation du sulfhydrate en h solution alcoolique, forme par évaporation dans le vide une masse cristalline jaune déliquescente (Berzelius).
La formation du monosulfure de potassium solide K^-t-S dégage 102'*\2; celle du sulfure dissous, 112"‘‘V4 (Thomsen); celle du sulfliydrate par K'S-f-IPS (gazeux), 9'^“‘,5 pour 1 molécule KSH solide, soit S'**', 9 pour le composé dissous (Sahatier).
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792. Polysulfures. — Le trimlfarp K*S“ prend naissance lorsqu’on dirige un courant de vapeur de sulfure de carbone sur le carbonate de potassium cliaufTé au rouge (Berzelius)
2C03K2 -|- 3CS-’ = 2K*S^ + 4CO -f GO^.
On l’obtient encore sous la forme d’une masse cristalline brun clair lorsqu’on chauffe le tétrasulfure à 800“. I
Le tétrasulfure est produit par la vapeur du sulfure de carbone agissant sur le sulfate de potassium au rouge (Berzelius).
M. Schœne l’a obtenu en dissolvant 3 atomes de soufre dans une solution bouillante de 1 molécule K-S, puis évaporant dans le vide. Il cristallise en lamelles orangées K^S^h-2IPO.
On obtient le pentasulfure en chauffant l’un des sulfures précédents avec un excès de soufre à une température ne dépassant pas 600°. Il est très soluble dans l’eau, et sa solution peut être préparée en saturant de soufre la solution des sulfures inférieurs.
Le produit connu sous le nom de foie de soufre est un mélange de polysulfures, de sulfate et d’hyposulfite de potassium obtenu en fondant 100 parties de carbonate de potassium avec 94 parties de soufre. On a
Vers 230° SCO^K^ + S'^ = SCO^ +
Au rouge 4C03K2 4-Si® = 4C02-{-3K2S5-l-S0^K2
C’est un produit brun rouge, soluble dans son poids d’eau. Sa solu- i tion s’oxyde à l’air, avec production d’hyposulfite et dépôt de soufre. Le foie de soufre est employé en bains.
AZOTURE ET AMIDURE DE POTASSIUM.
793. \damidure AzH-K a été préparé par Gay-Lussac et The- : nard. Il se forme lorsqu’on chauffe doucement le potassium dans un courant de gaz ammoniac sec. Le métal fond et se colore suc- i cessivemenl en bleu, en vert et en jaune. Le produit se contracte par le refroidissement et se sépare aisément du verre. Il brûle vive- f ment dans l’oxygène. L’eau le décompose, quelquefois avec incandescence, en produisant de la potasse et de l’ammoniaque.
Calciné à l’abri de l’air, l’amidure se transforme en azoture '
3AzH2K=:A2K3-|-2Az1I*,
qui offre les mêmes réactions fondamentales.
ET DOSAGE
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794. Les sels de potassium colorent la flamme en violet, mais ce caractère est masqué par la présence des sels de sodium, même en petite quantité. En regardant, dans ce cas, la flamme à travers un verre bleu, on absorbe les rayons jaunes du sodium. Au spectroscope, le potassium est caractérisé par deux raies principales : tïiiva, dans le rouge, coïncidant avec la raie A du spectre solaire, ;et K(3 dans le violet (voir la planche colorée, t. I). Ces deux raies sont situées aux deux extrémités du spectre visible, aussi la réaction est-elle quelquefois difficile à constater. Une troisième raie, moins caractéristique, coïncide avec la raie B de Fraunhofer.
Le spectre d’absorption de la vapeur de potassium est très difl’érent du spectre d’émission. A basse température, il ressemble à celui de l’iode, avec une série de bandes a dans le rouge; deux autres ^ et y, de chaque côté de la raie du sodium et se dégradant Tune et l’autre vers le rouge. A la température rouge apparaît une large raie entre le vert et le jaune, et toutes les radiations rouges sont éteintes.
Dans les recherches analytiques, le potassium reste dissous, avec le sodium, après l’action des réactifs généraux. On peut le distin- :guer du sodium par plusieurs réactions caractéristiques.
Les sels de potassium donnent avec le chlorure de platine PtCL lun précipité jaune serin si les solutions sont concentrées; si elles
sont étendues, il faut évaporer à sec et reprendre par un peu d’eau iqui laisse le chloroplatinate PtCFK^ \d acide tartrique en excès 1 donne avec les sels de potassium, un précipité de tartrate acide peu •soluble; le précipité est facilité par l’agitation et par l’addition i d’un peu d’alcool.
Le sulfate d’ aluminium donne de même un précipité cristallin i d’alun ; mais dans ces deux cas, la solution doit être assez concentrée. \J acide fluosilicique fournit un précipité de fluosilicate de •potassium (789) qui est facilité par l’addition d’alcool. Id acide > perchlorique donne naissance à un précipité de perclilorate très ' peu soluble dans l’eau, insoluble dans l’alcool.
^ L’emploi de ces réactifs ne doit se faire qu’après qu’on a constaté 1 absence des sels ammoniacaux, qui donnent naissance aux mêmes précipités et dont on peut du reste aisément se débarrasser.
Les réactifs ci-dessus peuvent servir à séparer le potassium du
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sodium, mais seuls le chlorure de platine et l’acide perclilorique permettent une séparation exacte.
Sépauation a l’état de culohoplatinate. — Les sels alcalins, amenés à l’état de chlorures (744), sont traités par le chlorure de platine en excès, au moins trois fois le poids de ces chlorures. Il se produit ainsi du chloroplatinate de potassium et du chloroplatinate de sodium ; ce dernier est non seulement très soluble dans l’eau, mais il se dissout aussi dans l’alcool, tandis que celui de potassium, un peu soluble dans l’eau, est tout à fait insoluble dans l’alcool absolu. On évapore donc à sec, au bain-marie, on reprend le résidu par l’alcool absolu, et on lave la partie insoluble jusqu’à ce qu’il ne se dissolve plus de platine. Le poids du chloroplatinate restant, séché à 100°, donne celui du potassium en le multipliant par 0,1611 ; mais comme il pourrait rester en présence soit un peu de chlorure de sodium, soit du sulfate, il vaut mieux calciner le chloroplatinate dans un creuset de porcelaine taré, à une haute température et dans un courant d’hydrogène s’il est volumineux, laver le résidu à l’eau pour lui enlever le chlorure de potassium, puis peser le platine. Le potassium est donné en multipliant le poids du platine par : Pt = 0,4023.
Séparation par l’acide perchlorique. — On transforme les chlorures ou azotates alcalins, qui doivent être exempts de sulfates, en perchlorates, et on traite ceux-ci après dessiccation, par l’alcool fort qui ne laisse que le perchlorate de potassium et qui dissout celui de sodium. Pour effectuer cette transformation, on emploie le perchlorate d’ammonium. On prend un poids de ce sel double de celui des chlorures alcalins, et on le traite par l’acide azotique au bain-marie, puis doucement à feu nu ; l’ammoniaque est oxydée et il ne reste que de l’acide perclilorique, qu’on redissout dans l’eau et qu’on ajoute aux chlorures. Après évaporation à sec, on lave le résidu à l’alccol; on le recueille et on le pèse. La présence de la magnésie dans ce procédé est sans inconvénient (Schlœsing).
Dosage indirect. — On peut déduire la quantité de sodium et de potassium contenus dans un mélange de chlorures, soit en dosant le chlore dans ces derniers, soit en les transformant en sulfates. Dans ce dernier cas, G étant le poids des chlorures et S le poids des sulfates, on pose les deux équations :
KG
NaCI
Na
et
SO^vS
SO^Na2
RUBIDIUM.
soit
a? l,9060 + y 2,o374 = C et «2,2272 +?/ 3,0828 = S;
d’oii l’on tire les valeurs de .r et de y.
RUBIDIUM. — Rb = 85,2.
795. La découverte de ce métal et du césium est venue donner mine sanction éclatante à la méthode d’analyse spectrale imaginée par MM. Bunsen et Kirchhoff. Ayant remarqué que les eaux mères de l’eau minérale de Durkheim offraient, après l’élimination de la chaux et de la magnésie, des raies n’appartenant à aucun des métaux connus, ces savants en conclurent à la présence d’un élément nouveau appartenant aux métaux alcalins. C’est en poursuivant leurs investigations qu’ils découvrirent le rubidium et le césium. Mais la rareté de ces métaux est telle qu’il fallut plus de 44000 kilogrammes d’eau de Durkheim et 150 kilogrammes de lépidolithe pour obtenir quelques grammes du produit nécessaire à leur première étude.
En soumettant la lépidolithe de Saxe aux opérations nécessaires pour en retirer les alcalis et précipitant la solution des chlorures par le chlorure de platine, on obtient un précipité qui n’accuse au spectroscope que la raie du potassium. Mais si on [ traite le précipité par l’eau bouillante, il abandonne à celle-ci une partie du chloroplatinate de potassium et offre alors deux belles raies violettes, qui s’écartent à mesure qu’on poursuit le traitement à l’eau bouillante, et qui finissent par être accompagnées de nouvelles raies dans le rouge, le jaune et le vert; les plus remarquables de celles-ci sont deux raies rouges, dont l’une est située en deçà de la raie Ka, par conséquent dans le rouge extrême du spectre solaire. Ce sont ces raies rouges (X = 780,0 et 629,7) qui ont fait donner le nom de ruhidiiim au métal qui les produit (de rubidus, rouge). Les raies violettes ont pour longueur d’onde 421,6 et 420,2 ; elles sont très brillantes.
Quant à l’eau mère de Durkheim, étudiée d’abord, elle fournit, outre les raies du sodium, du potassium et du lithium, des raies bleues; celles-ci sont dues au métal que MM. Bunsen et Kirchhoff ont nommé césiimi (de cæsim, bleu de ciel).
Le rubidium et le césium se rencontrent généralement en-
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semble, accompagnant les autres métaux alcalins. Le rubidium est moins rare que le césium. La lépidolitlie de Rozena renferme 0,24 p. 100 d’oxyde de rubidium. Ce corps se trouve aussi dans la tripliylline, la pétalite d’Uto, le mica de Zinnwald, certains basaltes, la carnallite de Stassfurt, etc.
M. Grandeau a signalé la présence du rubidium dans les cendres de certains végétaux, parmi lesquels il faut surtout citer la betterave. Le salin de betterave fournit 1 millième de chlorure de rubidium. D’après le même auteur, l’eau de Bourbonne-les- Bains renfermerait 0®’’,0187 de chlorure de rubidium par litre et 0,0325 de chlorure de césium.
Les eaux mères de l’extraction de la lithine de la lépidolitlie se prêtent très bien à l’extraction du rubidium. On dissout 1 kilogramme des chlorures alcalins provenant de ce traitement dans 2‘‘*,5 d’eau et on les précipite par 30 grammes de platine converti en tétrachlorure, puis on épuise le précipité par de petites quantités d’eau hoiiillante (L‘h5 en 25 fois). On sèche le précipité et on le réduit par calcination dans un courant d’hydrogène. Le chlorure de rubidium que l’eau enlève au produit calciné est purifié par un nouveau traitement au chlorure de platine.
796. Rubidium métallique. — Sa préparation par l’électrolyse du chlorure fondu ne réussit que difficilement, le métal hrùlant au contact de l’air. L’électrolyse d’une solution concentrée de ce chlorure avec du mercure au pôle négatif, fournit un amalgame cristallin.
M. Bunsen a préparé ce métal en calcinant le tartrate acide de rubidium (89^,55) avec du tartrate de calcium (8p,46) et de la suie (2 parties); le métal réduit fut reçu dans de l’huile de naphte. M. Bunsen a obtenu ainsi 5 grammes de rubidium en partant de 75 grammes de tartrate acide.
Le rubidium est un métal d’un blanc d’argent, de 1,52 de densité. 11 fond à 38”, 5; à — 10° il est encore mou comme la cire. Il se volatilise au rouge en émettant une vapeur bleue tirant sur le vert. Il est très oxydable, décompose l’eau et brûle avec une tlamme bleue.
797. Chlorure de rubidium BbCl. — H cristallise en cubes doués d’un éclat vitreux, fusibles au rouge. L’eau en dissout 83 p. 100 à 7° (Bunsen). Le chloroplatinate PtChRb^ est
RÉACTIONS ET DOSAGE DU RUBIDIUM
i beaucoup moins soluble (1) que celui de potassium et cristallise en octaèdres microscopiques.
Le bromure et Viodure sont également cristallisés en cubes et très solubles, surtout le dernier.
798. Hydrate de rubidium Rb OH. — On précipite la i solution du sulfate par la baryte et l’on évapore dans une capsule d’argent. C’est une masse grise fusible au-dessous du rouge et se volatilisant facilement. Cet hydrate est très soluble, déliquescent et attire l’acide carbonique de l’air. Il est très caustique.
SELS DE RUBIDIUM.
799. Le CHLORATE et le perchlorate ressemblent aux sels de potassium; le premier se dissout dans 21 parties d’eau à 19“ (Reissig) ; le second dans 92 parties d’eau à 21° (Louguinine).
Le SULFATE, isomorphe avec celui de potassium, est en cristaux orthorhombiques anhydres. Il est plus soluble que celui de potassium. 100 parties d’eau à 10° en dissolvent 45,4 (Bunsen); il forme les mêmes sulfates doubles que le sulfate de potassium (aluns et sulfates doubles de la série magnésienne).
L’azotate cristallise en aiguilles ou en prismes très solubles dans l’eau; solubles aussi dans l’acide azotique concentré, ce qui distingue ce sel du salpêtre.
Le CARBONATE NEUTRE COHlb^ obtcuu par la carbonatation de l’hydrate de rubidium, se dépose par la concentration sous forme d’une masse cristalline confuse renfermant de l’eau de cristallisation qu’elle ne perd qu’à une température assez élevée. Le sel sec est une poudre cristalline fusible au rouge, déliquescente et très soluble dans l’eau. Il est très caustique. Il est fort peu soluble dans l’alcool absolu bouillant.
Le bicarbonate CO^RbH cristallise en prismes vitreux, très solubles, à réaction faiblement alcaline.
On a vu quels sont les caractères spectroscopiques du
(I) Voici la solubilité des chloroplatinates de potassium, de rubidium et de césium, dans 100 parties d’eau, d’après M. Bunsen :
^'tC16K2 0,740 2,170 5,180
PtC16Cs2 0,024 0,177 0,377
CESIL’M.
rubidium. (iC sont les seuls qui permellenl de distinguer ce métal du potassium, car ses sels donnent lieu aux mêmes réactions avec l’acide tartrique, le sulfate d’aluminium, le chlorure de platine, l’acide fluosilicique et l’acide perchlorique.
La séparation analytique de ces deux métaux n’est pas réalisable et 011 ne peut les doser à côté l’un de l’autre que par voie indirecte, par exemple par l’analyse des chlorures (1) provenant de la réduction des cliloroplatinates par l’hydrogène.
CÉSIUM. — Cs = 132,5.
801. Nous avons déjà fait connaître (795) dans quelles circonstances a été découvert ce métal, beaucoup plus rare que le rubidium, qu’il accompagne presque toujours en petite quantité. Dans certains cas, il l’emporte sur ce dernier, comme dans les eaux de Bourbonne, d’après M. Grandeau, et dans certaines lépidolithes. Il existe même un minéral dans lequel le rubidium paraît faire défaut. Ce minéral très rare, connu sous le nom de | Pollux, se rencontre à l’île d’Elbe, et a été analysé par Plattner en 1846; mais à cette époque il a été confondu avec le potassium. Comme son poids atomique est beaucoup plus élevé que celui du potassium, il en résulte un déficit dans le total de l’analyse complète, déficit qui s’élevait à 7,25 p. 100 et qui était alors inexplicable. M. Pisani ayant répété l’analyse de ce minéral, depuis la découverte du césium, reconnut la cause de ce fait anormal et constata que le Pollux renferme 34,07 p. 100 d’oxyde de césium, soit 31,4 de césium. Ce point établi, l’analyse de M. Plattner, comme celle de M. Pisani, assigne à ce minéral la composition générale lOSiO^ (Cs^O.Na^O. CaO)^ (APO^Fe'^0^)^-i-2rPO.
Le césium, qui paraît être le métal le plus électropositif, a été obtenu à l’état d’amalgame par électrolyse. L’électrolyse du
(1) Connaissant la quantité de chlore unie aux métaux, on en déduit aisément le poids atomique moyen de ces derniers, c’est-à-dire la quantité qui est unie à 35,37 de chlore. Pour calculer la proportion de chaque métal à l’aide de ce poids atomique moyen M, on fait usage de la formule ^ qui indique la quantité d’atomes
de potassium accompagnant un atome de rubidium, et par suite le rapport pondéral entre ces deux métaux.
Ce mode de calcul est applicable dans tous les cas analogues, sodium et potassium, sodium et lithium, etc.
RECHERCHE ET SÉPARA.TION DU CÉSIUM
chlorure fondu le met bien en liberté, mais il brûle immédiatement avec éclat. M. Setterberg l’a obtenu parrélectrolyse du cyanure de césium. C’est un métal d’un blanc d’argent, ductile, très mou à la température ordinaire. Il fond entre 26 et 27“ et a pour densité 1,88. Il décompose l’eau avec inflammation.
COMBINAISONS DU CÉSIUM.
L’hydrate de césium s’obtient comme celui de rubidium
et présente les mêmes caractères.
Le CHLORURE cristallise en petits cubes confus, très déliquescents
11 fond au rouge et se volatilise.
Le SULFATE cristallise en prismes durs; le sulfate acide SO^CsH est en prismes orthorbombiques.
L’azotate cristallise en petits prismes brillants, peu solubles
dans l’alcool.
Le CARBOîSATE NEUTRE CO^Cs^ cristallise de sa solution sirupeuse en cristaux confus, hydratés et déliquescents. Séché par fusion, il forme une masse pulvérulente. Il est soluble dans l’alcool absolu; 100 parties d’alcool en dissolvent 10,11 à 19“ et 20p,1 à l’ébullition.
Le CARBONATE ACIDE CO^CsH cristallise en prismes inaltérables à l’air.
RECHERCHE ET SÉPARATION DU CÉSIUM
803. Le spectre du césium est caractérisé par deux raies brillantes (a = 459,7 et 456,0).
Le chloroplatinate de césium est le plus insoluble des cbloroplatinates alcalins. \Jaliin de césium est aussi beaucoup moins soluble (0,619 pour 100 d’eau à 17“) à froid que ceux de potassium et de rubidium (100 parties d’eau froide dissolvent 13^,5 du premier et 2P,27 du second); à l’ébullition, la solubilité est la même (Hedtenbacber). Quand au tartrate acide de césium, il est au contraire beaucoup plus soluble que les autres, car il n’exige pour se dissoudre qu’une partie d’eau bouillante et 10 parties d’eau à 25“ (celui du rubidium en exige 84 parties à 25°) (Allen).
C’est sur ces différences de solubilité qu’on se base pour séparer le césium. M. Bunsen utilisait d’abord la solubilité du carbonate de césium dans l’alcool absolu; mais il paraît exister un carbonate double de césium et de rubidium qui n’est pas tout à fait insoluble, de sorte que la séparation n’est pas complète. M. Sbarples a enfin
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indiqué un autre procédé pour séparer le césium du rubidium basé sur l’insolubilité du chlorostatmato de césium SnCl^Cs’^ dans l’acide chlorhydrique concentré.
Quant au dosage du césium mélangé au rubidium, il s’elïectue par voie indirecte et se déduit du poids des chlorures et du poids des sulfates fournis par ces chlorures. Le calcul se fait comme pour le cas du sodium et du potassium (p. 130).
SELS D’AMMONIUM
804. Nous avons exposé (t. I, § 356) la théorie de \ ammonium, due à Ampère, d’après laquelle les sels ammoniacaux sont envisagés comme renfermant le radical monatomique (AzIP) fonctionnant à la manière d'un métal alcalin. Cette interprétation s’impose surtout par les nombreux cas d’isomorphisme que présentent les sels ammoniacaux avec les sels de potassium. Ils donnent naissance aux mêmes sels doubles que ceux-ci.
Nous avons également fait connaître les circonstances dans lesquelles se produisent les sels ammoniacaux et quelle est l’action de la chaleur sur ces sels. Lorsque l’acide du sel est fixe, la chaleur en chasse l’ammoniaque. Lorsque l’acide est volatil, le sel se volatilise, mais en réalité en se dissociant en gaz ammoniac et acide libre, comme l’indiquent les densités de vapeur de ces combinaisons, qui n’existent donc pas à l’état de vapeur.
Nous n’avons donc à nous occuper ici que de l’histoire des principaux sels ammoniacaux qui tous s’obtiennent par l’action directe de l’ammoniaque sur les acides. Les sels obtenus dans l’industrie, principalement le chlorure et le sulfate, sont préparés à l’aide de l’ammoniaque fournie par les eaux de condensation du gaz, la distillation des eaux-vannes, etc. Les sels préparés dans les laboratoires sont obtenus en employant l’ammoniaque du commerce ou T'ammoniaque purifiée
SELS HALOÏDES D’AMMONIUM.
805. Chlorure d’ammonium AzU’Cl. — Le chlorure d'ammonium, connu depuis longtemps sous le nom de sel ammoniac, se présente dans le commerce sous la forme d’une poudre cristalline obtenue par cristallisation dans l’eau bouillante, ou en pains résultant de la compression de ces cristaux humides, ou
CHLORURE D’AMMONIUM
i ‘nfm en pains compacts obtenus par sublimation. Cette opération \ ; elTectiie en tassant le sel ammoniac dans des calottes liémisplié- ’iques en argile, lutées dans des vases de fonte, qu’on recouvre \ Tune autre calotte en poterie ou enfer, en lutant les joints avec de ï 'argile. En cliauffant, le sel ammoniac se volatilise et se dépose l uir la calotte supérieure, qui est percée d’une ouverture à son centre pour donner une issue à l’air dilaté.
On peut obtenir du sel ammoniac pur en chauffant dans cet y Appareil un mélange de sel marin et de sulfate d’ammonium.
' SO'^(AzHq2_[_2NaCl=SO^Na2 + 2AzH^Cl.
La même réaction s’effectue avec les solutions concentrées et chaudes de ces sels ; le sulfate de sodium se dépose en grande ! partie à chaud, tandis que le sel ammoniac reste dissous.
ILe sel ammoniac sublimé se présente en masses fibreuses translucides, ayant la forme des vases où s’est produite la sublimation et ayant une épaisseur de 10 centimètres environ; il est très difficile à réduire en poudre en raison de sa ténacité et de son élasticité. Densité = l,52. Le sel ammoniac se dissout dans l’eau avec abaissement de température; 30 parties de ce sel et 100 parties c d’eau abaissent la température de -h 13° à — 5° (Rüdorff). 100 parties d’eau en dissolvent :
à 0° IQo lOQo
Sa solution saturée bout à 115°. Par le refroidissement rapide, ‘elle abandonne le sel sous forme d’une farine cristalline composée ide cristaux plumeux résultant de l’agrégation de petits octaèdres.
La forme cristalline du sel ammoniac appartient au système 1’ cubique; mais le plus souvent les cristaux présentent des faces ! bémiédriques trapézoïdes qui paraissent les faire dériver du type ‘ quadratique.
Le sel ammoniac est insoluble dans l’alcool absolu.
Le chlorure d’ammonium est complètement fixe à la température ' ordinaire. Chauffé, il se réduit en vapeur sans fondre ; sa vapeur j possède une densité qui correspond à une molécule de quatre volumes. C’est que, comme tous les sels ammoniacaux volatils, le chlorure en vapeur se dissocie pour donner du gaz ammoniac et de l’acide libre (357). Une semblable dissociation se produit aussi : lorsqu’on fait bouillir la dissolution du sel ammoniac : la solution
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d’abord parfaitcmonL neutre devient acide, tandis que les vapeurs émises contiennent de l’ammoniaque; en efiet, elles bleuissent un papier rouge de tournesol.
Le sel ammoniac peut s’unir à très basse température a 3 ou G molécules de gaz ammoniac (Troost). Beaucoup de chlorures du reste sont dans ce cas.
Le sel ammoniac s’unit, comme le chlorure de potassium, à beaucoup d’autres chlorures pour former des chlorures doubles.
Cliauffé avec un métal alcalin, avec du fer, du zinc, le chlorure d’ammonium est décomposé en donnant du chlorure métallique, du gaz ammoniac et de l’hydrogène.
Les oxydes métalliques le décomposent à chaud; les uns en déplaçant l’ammoniaque, fes autres en se réduisant en partie et en produisant du chlorure métallique, de l’eau et de l’azote :
4CqO -{- 2AzH^Cl = CliCP + 3Cu -{- 4H2Q -{- Az^.
C’est ce qui fait employer le sel ammoniac pour l’étamage et le zinguage du fer et pour la soudure des métaux, dont il décape la surface oxydée.
806. Bromure d’ammonium AztPBr. — Il est très soluble dans l’eau et cristallise en cubes incolores, peu solubles dans l’alcool.
807. lodure d’ammonium AzH’L — Il cristallise en cubes déliquescents, se colorant facilement en jaune par de l’iode mis en liberté. Il est soluble dans l’alcool.
Il existe un biiodure AzIPI’^, qui est liquide, brun noir, décomposable par l’eau d’après l’équation
4AzH''P AzHP -f 3AzHM -f- 3HI.
808. Fluorure d’ammonium AzH’Fl. — On le prépare par saturation de l’acide fluorhydrique. Celui-ci renfermant souvent du plomb ou d’autres métaux, on ajoute à la solution du fluorure un peu de carbonate ou de sulfure ammonique, puis on concentre la solution claire dans une capsule de platine. Comme le fluorure d’ammonium perd de l’ammoniaque par l’évaporation, on sature de temps en temps la solution par du carbonate ammonique.
Le fluorure d’ammonium cristallise en lamelles hexagonales ou en prismes à saveur salée. Il est déliquescent, fusible et plus volatil que le sel ammoniac. Il perd de l’ammoniaque déjà à la température ordinaire, plus rapidement à 40°, et se transforme entliio-
AZOÏITE D’AMMONIUM.
uro acide. Il attaque rapidement le verre et doit être conservé ans des flacons de gutta-perclia ou d’argent.
Le FLUouüRt: acide AzIPFl. FUI cristallise en prismes volatils, )eu déliquescents. Ses vapeurs sont très irritantes.
La facilité avec laquelle les fluorures d’ammonium attaquent les î dlicates en présence de l’acide sulfurique les fait employer pour
I ’analyse de ces composés, ainsi que pour la gravure sur verre.
i SELS OXYGÉNÉS D’AMMONIUM.
jî 809. Chlorate d’ammonium GlO^AzIF. — Obtenu par saj uration directe ou en traitant le chlorate de potassium par le I luosilicate d’ammonium, il cristallise en aiguilles très solubles.
I Ze sel est instable et se décompose souvent spontanément avec I violence. Il se décompose avec dégagement de chlore et d’azote orsqu’on fait bouillir sa dissolution.
Ce sel a été employé comme oxydant pour la préparation du Qoir d’aniline.
810. Perchlorate ClO^AzIP. — On le prépare comme le 1 icblorate. Il est beaucoup plus stable et cristallise en prismes or-
iliorhombiques transparents, solubles dans 5 parties d’eau froide.
II est employé dans l’analyse chimique pour la séparation du potassium (p. 130).
811. Sulfate d’ammonium SO''(AzIF’)h — On rencontre ce sel idans le voisinage des fumaroles à acide borique de Toscane. On le fabrique en recevant dans l’acide sulfurique dilué les vapeurs
:i ammoniacales dégagées par l’action de la chaux sur les eaux- ^ vannes, etc. Il est isomorphe avec le sulfate de potassium et cristallise en prismes orthorhombiques pyramidés. 100 parties d’eau en dissolvent 77 parties à 0° et 97 p. 5 à 100”.
Ce sel est employé pour la préparation d’autres combinaisons 1 ammoniacales, par exemple de l’alun ammoniacal, et pour la fai brication des engrais artificiels.
^ Le sulfate d’ammonium fond vers 150” et se décompose à 280”
' en ammoniaque et sulfate acide SO'Td(AzIF). Celui-ci s’obtient 1 aussi en faisant cristalliser le sulfate neutre dans l’acide sulfurique concentré. Il se dépose en prismes orthorhombiques, solubles dans leur poids d’eau. La chaleur le décompose à son tour avec production d’azote, d’eau et de bisulfite SO^(AzIF)H qui se sublime.
Azotite d’ammonium AzO^AzIF’. — Masse cristalline
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déliquescente, obtenue en évaporant sur l’acide sulfurique la solution produite par l’azotite de baryum et le sulfate d’ammonium. M. Bertbelot l’a obtenu aussi d’après l’équation
OAztF -f 6AzO -f 0'^ + 31PO = GAzO-’( AzH'*).
La chaleur le décompose en azote et eau. 11 détone à 60-70“ ou par le choc (Bertbelot); sa solution mousse comme du vin de Champagne.
813. Azotate d’ammonium k.z(y\\zW). — Prismes orthorbombiques anhydres, doués d’une saveur fraîche et piquante, solubles dans la moitié de leur poids d’eau froide, et presque en toute proportion à l’ébullition. En dissolvant 60 grammes de ce sel dans 100 parties d’eau, on abaisse la température de-i-13“,6 à — 13“,6; avec une température initiale de 0“ l’abaissement n’atteint que — 16°, 7, température à laquelle a lieu la congélation de la solution. Ce sel est soluble dans l’alcool.
Chauffé, l’azotate d’ammonium fond à 152“, puis se décompose à partir de 250“ en eau et protoxyde d’azote, en même temps qu’une partie du sel se sublime (Bertbelot). Lorsqu’on le chauffe brusquement, par exemple enle projetant sur une plaque chauffée au rouge, il se décompose avec une vive lumière jaune, en produisant de l’eau, de l’azote et du bioxyde d’azote.
L’azotate d’ammonium est un comburant énergique. Beaucoup de métaux, par exemple le zinc, prennent feu lorsqu’on les plonge dans ce sel en fusion.
L’azotate d’ammonium sec absorbe le gaz ammoniac en se liquéfiant. La combinaison liquide produite à — 10“ renferme AzO^(AzH^). 2x\zH^ ; elle perd à 25“ la moitié de l’ammoniaque fixée. Cette combinaison peut servir à liquéfier le gaz ammoniac dans un tube Faraday. L’azotate d’ammonium est plus soluble dans l’ammoniaque que dans l’eau (Divers, Raoult).
814. Phosphates d’ammonium. — Phosphate triammomque PO'^(AzH'")b — Il se dépose en cristaux confus, peu solubles, lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque concentrée à la solution d’un des phosphates suivants. Il cristallise dans l’ammoniaque étendue en prismes courts qui contiennent 3PPO. Ce sel est assez instable et perd facilement le tiers de son ammoniaque, ce qui a lieu rapidement par l’ébullition de sa solution. On en fait usage pour la neutralisation des jus sucrés.
CARBONATES AMMONIQUES.
Phosphate diammonique PO^H(AzH")^. — On preparo ce sel, dit Ij .hosphate neutre, en précipilant une solution de phosphate acide le calcium par le carbonate ammonique, puis concentrant la li- [ueur filtrée avec addition d’ammoniaque. Il cristallise en gros trismes clinorhombiques transparents, perdant un peu d’ammoj liaque à l’air. Il est isomorphe avec le sel de potassium. Use dis- ,out dans 4 fois son poids d’eau froide. La solution perd la moitié de 5on ammoniaque àPébullition et renferme alors le phosphate acide. 1 Phosphate mono-ammonique PO^I'P(AzH^). — Ce sel, qui a été :rouvé dans certains échantillons de guano, se forme, comme on vient de le voir, parla décomposition des phosphates précédents. [1 cristallise en prismes quadratiques ou en octaèdres, solubles dans O parties d’eau froide.
Tous les phosphates d’ammonium laissent de l’acide métaphosphorique par la calcination. Gay-Lussac a proposé leur emploi pour rendre les tissus incombustibles.
Phosphate sodico-ammonique PO^HNa(AzhP). — Il a déjà été observé par les alchimistes et se rencontre dans l’urine ; il était désigné sous le nom de ml microsmicum; on le désigne souvent sous celui de sel de phosphore. Herapath l’a rencontré cristallisé dans le guano. On le prépare en dissolvant dans l’eau bouillante 5 parties de phosphate de sodium cristallisé et 2 parties de phosphate mono-ammonique. Il cristallise par le refroidissement en prismes clinorhombiques transparents, qui ont pour composition ’ PO''HNa(AzH'^) 4H^O. Ces cristaux s’effleurissent à l’air en perdant de l’eau et de l’ammoniaque ; c’est ce qui arrive plus rapidement à chaud; le résidu est alors le phosphate monosodique ou le métaphosphate (hexamétaphosphate) vitreux si la température a été suffisante.
Ce sel est employé dans les analyses au chalumeau.
815. Borates d’ammonium. — Le métaborate BoO^(AzII'^) -h2tI-0 s’obtient en traitant à 50° une solution d’acide borique par un excès d’ammoniaque. Il forme des cristaux efflorescents. Il a, comme les phosphates, été proposé pour rendre les tissus incombustibles, car il laisse de l’acide borique vitreux par sa calcination. On a décrit plusieurs autres borates d’ammonium cristallisés.
816. Carbonates ammoniques. — Ces sels correspondent aux carbonates de sodium et de potassium; seulement le carbonate neutre est très instable et tend à se transformer déjà à une
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température peu élevée en sesquicarbonale, en perdant de l’arnmo- | Iliaque. Ces sels ont en outre une tendance à perdre une partie 1 des éléments de l’eau qu’ils renferment, pour donner le carbamale d’ammonium, sel qui est le produit principal de l’action du gaz ammoniac sur l’anhydride carbonique I
C02 + 2AzrP = C0:
AzH2
OAzH'^
Le carbonate ammonique du commerce est un produit complexe, combinaison ou mélange, de 1 molécule de carbamate avec 1 molécule de bicarbonate d’ammonium (CO)^{AzrP) (OH) (OAzIP)^ |
Traité par l’alcool, il se dédouble en carbamate qui se dissout et i bicarbonate insoluble. L’exposition à l’air lui fait aussi perdre du ^ carbamate par volatilisation.
Le carbonate ammonique se produit dans la distillation sèche de la corne, de l’ivoire et autres matières azotées ; les anciens alchimistes le connaissaient sous le nom à' esprit de corne de cerf.
On prépare aujourd’hui le produit industriel en soumettant à la } sublimation, dans des cornues ou chaudières en fer, un mélange de i
craie et de chlorure ou de sulfate d’ammonium. La chaudière est jsurmontée d’un chapiteau de plomb qui conduit les vapeurs dans un j récipient refroidi. On purifie le produit par une seconde sublimation. On obtient ainsi une masse translucide dure, blanche et cris- if talline, possédant une odeur fortement ammoniacale.
Ce corps est surtout employé dans la boulangerie de luxe et la pâtisserie, pour faire lever la pâte par les gaz qui se produisent à [ chaud.
Le carbonate ammonique, additionné d’ammoniaque, est fré- c quemment employé dans l’analyse chimique, pour précipiter le i calcium, le baryum, le strontium.
Carbonate NORMAL d’ammonium CO^(AztP)^ H^O. — M. Divers a isolé récemment ce sel, qu’on ne connaissait qu’en dissolution. ï On peut l’obtenir en traitant le carbonate du commerce par une i solution d’ammoniaque insuffisante pour le dissoudre. Il reste alors i sous la forme d’une masse cristalline. Si l’on ajoute un peu d’al- r cool à la solution ammoniacale du carbonate commercial, il se h dépose en cristaux aplatis. Enfin on l’obtient en cristaux transpa- i rents, groupés en épis, en saturant la même solution de gaz ammoniac, ajoutant une nouvelle portion de carbonate et chauffant i
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oiicement. Le carbonate neutre cristallise parle refi’oidissemeiit. Ce sel perd rapidement de l’ammoniaque à l’air. Distillé, il se 4issocie complètement à 58% mais se régénère dans le récipient. 11 !St soluble dans sou poids d’eau à 15% en donnant une solution il luileuse qui abandonne, par un fort refroidissement, des cristaux le divers carbonates ammoniques. Sa solution mousse à 70'' et )out à 75-80°.
11 est insoluble dans l’alcool, qui lui enlève la moitié de ammoniaque. 11 est insoluble à froid dans l’ammoniaque concenrée; s’y dissout à 20-25° et donne des cristaux de carbonate par e refroidissement.
Sesquicarbonate d’ammonium (CO^)"H%Az11'')’' -h 2H"0. — 11 se dépose en prismes rectangulaires droits lorsqu’on abandonne à l’évaporation la solution ammoniacale du carbonate commercial (Deville). Déposé de la solution saturée à 30°, il se présente entames hexagonales contenant une molécule d’eau (Divers). 11 est soluble il ans 5 fois son poids d’eau à 15° ; traité par une plus petite quantité d’eau, il se dédouble en bicarbonate moins soluble et ammoniaque. L’alcool le décompose (Divers). L’exposition à l’air lui fait aussi perdre de l’ammoniaque.
Carbonate monammoniqüe ou bicarbonate C0^1i(AzH%. — On le rencontre quelquefois cristallisé dans le guano et dans les appatreils d’épuration du gaz. 11 se produit, comme on l’a vu, par les carbonates précédents. C’est une poudre blanche qui recouvre le carbonate du commerce exposé à l’air. Si l’on sature une solution d’ammoniaque par du gaz carbonique, le bicarbonate se dépose en prismes orthorhombiques.
Le bicarbonate d’ammonium se dissocie à 60°; distillé doucement, il se régénère dans le récipient, mais si la distillation est vpoussée rapidement, il y a élimination d’eau et le produit présente alors la composition du carbonate commercial, c’est-à-dire I qu’une partie s’est convertie en carbamate (Divers).
Le bicarbonate se dissout dans 8 parties d’eau à 15° ; la solution perd de l’acide carbonique par la chaleur.
SULFURES D’AMMONIUM
817. On connaît plusieurs sulfures ammoniques. Le monosul- V fure, le sulfhydrate et des polysulfures. Les deux premières comy binaisons sont très volatiles et leurs densités de vapeur correspon-
SELS D’AMMONIUM
dent, pour la première, à une molécule de d volumes, ou à peu près; pour la seconde, à une molécule de 4 volumes (Deville et Troost). Mais, à cet état, les combinaisons sont dissociées :
(AzH'fS — 2AzIP 4- H2S et Azir\SH = AzH^ + H^S.
4 vol. 2 vol. 2 vol. 2 vol.
En effet, si l’on mélange les gaz ammoniac et hydrogène sulfuré secs dans les proportions ci-dessus, ou en toute autre proportion, on ne remarque aucune contraction si la température ne s’abaisse pas assez pour que les sulfures cristallisent. En outre, il ne se manifeste ancun effet thermique; il n’y a donc pas combinaison à l’état gazenx (llorstmann, Salet).
Si les combinaisons se font avec les composants dissous, il y a dégagement de par l’nnion de 2AzH^ -h IPS = (AzIP)^S; la fixation d’nne nouvelle molécule IPS fournit 2 molécules de suifhydrate en dégageant 2 fois (Berthelot, Thomsen).
818. Monosulfure (AzH^)^S. — Il se produit lorsqu’on refroidit nn mélange de 2 volumes de gaz ammoniac avec un volume d^’hydrogène sulfuré, ou plus simplement en dirigeant dans un récipient, entouré d’un mélange réfrigérant, les vapeurs produites en chauffant du sulfure de potassium avec du sel ammoniac. Il se condense en cristaux incolores très solubles dans l’eau, qui perdent de l’ammoniaque à l’air.
La solution de ce sulfure, très utilisée comme réactif, s’obtient comme celle du sulfure potassique ; le réactif usuel renferme généralement un excès d’ammoniaque. Il est presque toujours coloré en jaune par nn polysulfure résultant d’une oxydation partielle à l’air; on peut le décolorer en l’agitant avec du plomb, du cuivre ou de l’argent en poudre (Merz et Weith).
Le sulfure ammonique dissout très facilement les sulfures acides pour donner des sulfosels.
819. Sulfhydrate d’ammonium AzIPSII. — Un mélange à volumes égaux des gaz AzIP et H'^S fournit à 0” des aiguilles ou des lamelles incolores. On l’obtient en solution en saturant l’ammoniaque par l’hydrogène sulfuré. Sa solution est incolore quand elle est récente, mais jaunit rapidement à l’air.
820. Polysuifures. — En dissolvant du soufre dans le suifhydrate d’ammonium, saturant d’ammoniaque, puis de nouveau d’hydrogène sulfuré, dissolvant une nouvelle quantité de soufre
THALLIUM
‘I ainsi (le suito jusqu’à co qiio la soiiil.ion, mainlenno froide, s(* )ronno on masse, on obtient le pentamlfiirr (AzH'^)-S"; celui-ci •ristallise en prismes clinorliombiques jaunes lorsqu’on chautîe le )roduit à et qu’on laisse refroidir à l’abri do l’air. L’eau pure ■n sépare une partie du soufre.
Les eaux mères de ce pentasulfnre, traitées alternativement par e gaz ammoniac et par rhydrogène sulfuré, abandonnent des crisaux jaune de soufre de tétrasulfure Enfin, le pentasul-
’ure abandonné à l’air en solution tiède abandonne des cristaux 'ouge rubis à' heptmulfiire (AzH'j’S' qui résulte de l’élimination le monosulfure.
Les polvsulfiires sont solubles dans l’alcool.
THALLIUM. — Tl =^203,7.
821. Historique. État naturel. — Le métal , que quelques chimistes rangent à côté du plomb pour des raisons d’ordre physique i3t par suite de la ressemblance de certaines réactions, se rattache aux métaux alcalins par sa monatomicité dans ses combinaisons au premier degré. Les combinaisons offrent un grand nombre de ■ :as d'isomorphisme avec les combinaisonsdupotassium.il s’éloigne Id’autre part des métaux alcalins, aussi bien que du plomb, par ii 'Ses combinaisons au deuxième degré, dans lesquelles il est triaiv.omique. Le double caractère du thallium l’a fait qualifier, par 'Dumas, V ornithorhynque des métaux.
Le thallium a été découvert en 1861, par M. Lrookes, pai* l'exanen spectroscopique des boues des chambres de plomb d’une fau’ique d’acide sulfurique du Harz; ce savant le rencontra peu après dans le soufre de Lipari et lui donna son nom (1) en raison i;ie la belle raie verte que présente son spectre; il pensait avoir affaire à un métalloïde du groupe du soufre. P]n 1862, Lamy le idécouvrit dans les houes de la fabrique d’acide sulfurique d(‘ Uoos, près de Lille, en fit une étude approfondie et lui assigna son véritable caractère.
Le thallium est contenu dans certaines pyrites, d’oià il passe dans les boues des chambres de plomb; les pyrites d’Oneux, d<* liieux, de Namur, en Belgique, d’Alais (Lard), de Rammelsberg îilïarz), etc., sont de ce nombre, mais la faible pro[)orlion de thal-
'I) D>* Oa)>ô:, T‘amo;iu vpiT.
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liiiin (lu’clles rtMilernuMil (‘iiviroii) tviulrail li-;*s |H‘nil)lc
roxlracLioii dirocLo do co métal. La présoiiC(‘ du llialliurn a élé signalée dans quelques échantillons de manganèse, de blende et de calamine, de lépidolitlic ; dans le mica de Zinnwald; dans les eaux de Naulieim, etc. La croolieûta découverte par M. Nordonskjold est un séléniure de cuivre, d’argent et de thallium renfermant 16 à 18 7o ce dernier métal.
822. Extraction. — Pour retirer le thallium des houes des chambres de plomb, qui renferment le thallium à l'état de sulfate, on les épuise par l’eau bouillante, on précipite la solution par l’hydrog'ène sulfuré, qui précipite un peu de plomb, de cuivre, de mercure ainsi que l’arsenic. Le thallium reste dissous et est précipité par l’acide chlorhydrique, qui donne un chlorure peu soluble ; celui qui reste en dissolution peut enfin être précipité par l’hydrogène sulfuré après neutralisation du liquide par la soude. Le protochlorure de thallium est ensuite décomposé par l’acide sulfurique, et le sulfate est purifié par cristallisation.
Le thallium peut aussi être mis en liberté de son sulfate par le zinc ou par Lélectrolyse ; il se dépose alors sous forme d’une masse cristalline spongieuse qu’il faut laver rapidement avec de l’eau bouillie, car elle est très oxydable, l’exprimer et la sécher dans un courant d’hydrogène, puis la fondre dans un creuset sous une couche de borax ou dans un courant d’hydrogène.
Pour l’isoler de son chlorure, on fond celui-ci avec du cyanure de potassium et du Ilux noir, auxquels on ajoute du chlorure de sodium comme fondant; si le chlorure renfermait du sulfate, le thallium serait accompagné de sulfure de thallium, qui le rend dur.
On obtient du thallium très pur par la calcination de l’oxalaie.
Pour obtenir cet oxalatc, on traite le chlorure par l’eau régale, qui le transforme en trichlorure; on précipite celui-ci par l’ammoniaque et on traite le précipité de peroxyde de thallium par une solution bouillante d’acide oxalique. L’oxalate de thallium est une poudre blanche peu soluble qu’il suflit, après dessiccation, de calciner dans un ballon. Il laisse un résidu de thallium fondu qu’on coule dans une lingotière ou dans de l’eau froide, si on veut l’obtenir en grenaille. Une partie du thallium se trouve à l'état d'oxyde qu’il est facile d’utiliser (1^]d. Willm).
PllOTOCIILÜUUUK 1)15 THALLIUM.
823. Propriétés. — Lo lliallium osL mi mêlai rossomblanl au plomb, so laissant facilement couper au couteau; il est rayé par le plomb. Sa surface fraîche est brillante, mais elle se ternit rapidement, car le métal est très oxydable, aussi le conserve-l-ou dans l’eau bouillie.
Le thallium est très malléable, mais peu tenace. Sa densité est égale àll,8() (Lamy). 11 fond à 290°, se volatilise à une température très élevée, et peut être distillé dans un courant d’iiydro- , ..gène. Par le refroidissement, il prend une structure cristalline, î et une tige de thallium fait entendre le cri de l’étain quand on la ; plie.
Le spectre du thallium est caractérisé par une magnifique raie . verte très brillante vers le 120° degré de l’éclielle micrométrique
i de M. Bunsen ; a = 534,9.
Le thallium devient rapidement jaune puis noir à sa surface. 11 ' reste brillant dans l’eau bouillie ; avec l’eau aérée il s’oxyde, mais l’oxyde sè dissout d’abord et ce n’est qu’à la longue qu’il se recouvre d’une couche mince de peroxyde, ainsi que les parois du : llacon. 11 ne décompose l’eau qu’au rouge.
Le thallium se dissout facilement dans l’acide sulfurique avec ( dégagement d’hydrogène, mais non dans l’acide chlorhydrique. 11 I' décompose vivement l’acide azotique en donnant une cristallisa- I tion d’azotate de thallium. 11 est déplacé de ses combinaisons par 1 le zinc, mais non par l’étain ou le fer; d’autre part, il déplace le I cuivre, le mercure, l’argent, l’or et le plomb.
Le thallium colore la peau en blanc et la raccornit : scs combiî liaisons sont très vénéneuses.
Poids atomique. — Lamy est arrivé, pour le poids atomique du t thallium, au nombre 204 par l’analyse du sulfate. Le nombre aua quel on s’est arrêté depuis est 203,7 (avec 0 = 15,96). Ce poids ï atomique est sensiblement le même que celui du plomb, ainsi que > sa chaleur spécifique. Mais, tandis que le chlorure de plomh ren- I ferme deux atomes de chlore, le protochlorure de thallium n’en 1 renferme qu’un; de même la composition du protoxyde de plomh t est PbO et celle du protoxyde de thallium, Tl-0, analogue à celle ' des oxydes alcalins.
THALLIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
Protochlorure TlCl. — (7cst un précipité caillebotté
us
THvrurvL
hlaiu', rtV'isomManl au rhlomivirarüt'ul. Il osl fusibl,' saiis iloi'oin- IH^silîon ou uuo uiasso oorut'o jaum' tjui a pour «lousiit* 7.02 (^l.aïuyV U so »lissoul tiaus ,'UU parlio.'i J'oau à 0' ot Oaus 0,'i partios à 100'. Uoposo par rofro'ulissoiuoul. il osl orislalliso: raoid»* ohlorhvdriquo lihro lUtuiuuo sa solulùlilô. Il osl à poiuo soluhlo daus rammouiaquo,
8S5. Trichloruro IICP. — (h\ Toblioul ou trailaul lo proioohloruro par lo ohloiv ou par l'oau roualo ot ôvaporanl lo produit ilaus uu oouraul do ohloro. iVosl uuo niasso orislalliuo jauuo, do- Uquosooulo. formôo do prismos ayat\l pour oomposiliouTU'H hll't b L'oau puro lo dôooiuposo ou partio ou poroxydo hydratô ot aciilo ohlorhydritjuo. Los ayvuts rotluolours lo ramououl ùTolat do protoohloruro. ou passant par dos ohloruros ijvtoriuôdiairos.
Si l'on ajoulo do l'aiumouiaquo à uuo solutitm tlo porohloruro do thallium, on ohtiout un prôoipilô d'hydralo lhalli»]uo: mais si la soluliou osl additiouuôo do sol ammouiao, il so proiluil uu prôoipilô orislalliu hlauo, dôoomposiïhlo par l'oau puro. mais qu'on poul lavor à l'oau ammouiaoalo, puis à l'alooid. ('.'osl lo fn'c/i/ontrr ihaflammonitmi TU'.lLdAzlP ou rr\A/llH'.l'* qu'on ohtieul aussi |^r l'acliou du uaz ammouiao sur lo iriohloruro soo, ou ou faisant houillir l'hvdralo lhalliquo avoo uuo solution oouooutrôo do sol ammouiao: dans oo oas il rosto dissous à l'ôlat do ohlorhvdralo ou ohloruro douhlo thallioo-ammoniquo: on mômo tomps il so dôiiasv do l'ammouiaquo
0Aill‘0.l-LTlO*ll==VhA)iHH'.l'»;UtCl-f '2ll^O-}-aAxlH.
L'addiliou d'ammouiaquo oouoonirôo à la solulion on soparo lo oomposô ammouiaoal. L'oau puro dôooiuposo inslanlanômonl oolui-ci on on sôparant do l'oxydo lhalliquo noir Kd. Willm\
Lo ohloruro ammouiaoal douhlo osl soluhlo ol orislalliso dans lo svslèmo ouhiquo. Il oxisto d'autros ohloruivs thalliquos doublos oristallisablos. par oxomplo i^'K'.l*.2K('l-^dllH) ol 2 rir.l*.('u('.lL Aux ohlonm's doublos so rallaohoni los ohloruros inlormôtliairos suivants :
l* SKSOi'icHi.ORrRK n*Cl*=-= TlOL.d rU'.l. — Uuuollos orisialliuos jauuos pou solubles dans l'oau froide.
U se produit par l'aolion du ohlore sur le proloohloruro à ohaud ou |u\r l'aoliou de la ohaleursur le Iriohlorure. 11 prend naissauoo dans loule ohloruralion inoomplolo du proloohloruro ou dans loul»'
KLUÜKUllES DE THALLIUM.
I rûduclion parlielle du Irichlorure. Sa solution, traitée par iiii alcali, fournil du peroxyde de tiiallium, taudis que du protoclilorurc reste dissous ou se précipite si la coucentratiou est suffisante ( Lamy).
2“ Bichloucre TPCr'=TlClMdCl. — C’est un produit jaune pale obtenu dans des circonstances analogues.
826. Bromure thalleux TlBr. — Précipité cristallin blanc, moins soluble que le chlorure (Lamy).
827. Tribromure TlBrh — Masse cristalline jaune, déliquescente, obtenue par l’action du brome sur le protobromure humide. 11 paraît plus stable que le trichlorure, dont il olFre les caractères généraux. Il fournit, par l’action de l’ammoniaque alcoolique, le bromure de thallammonium Tl(AzIP)'^Brh 11 donne des bromures doubles au nombre desquels les bromures intermédiaires ILBr*^ en lamelles hexagonales d’un rouge orangé et Tl^Br' qui cristallise en belles aiguilles jaunes (Ed. Willm).
828. lodure thalleux TII. — Précipité jaune clair, jaune orangé ou jaune verdâtre, suivant les circonstances. Chautfé, il devient rouge à 190°, puis fond en un liquide rouge foncé qui cristallise par 1(3 refroidissement en une masse rouge devenant bientôt jaune (TTelberling). Cet iodure est très peu soluble dans l’eau. Il exige, pour se dissoudre, d’après M. Werther,
800 p. d’eau.
L’iodure de potassium diminue encore cette solubilité. L’acide azotique le décompose facilement.
L’acide chlorhydrique et la potasse sont sans action, si ce n’est que celte dernière en dissout une petite quantité à chaud et l’abandonne par le refroidissement en paillettes rouges devenant peu à peu jaunes.
829. lodure thallique ÏIP. — Composé mal connu à l’état de liberté, en raison de son instabilité. Si l’on fait bouillir l’iodure thalleux avec une solution d’iodure ioduré de potassium, il se dissout et l’on obtient, par l’évaporation, des cristaux cubiques noirs donnant une poudre rouge d’iodothallate de potassium TIPKI, décomposables par l’eau (Ed. Willm).
Fluorures de thallium. PnoTOFLuoimHi: TlFl. — Cristaux
octaédriques brillants ou cubo-oclaèdres solubles dans l'’,2o d’ean Ironie. On l’obtient sous forme d’un stdjlimé cristallin en traitant
SliLS OXYGÉNÉS DU THALLIUM.
1 iiU
I(‘ carl)oiuiU,‘ de Llialliimi parle gaz lliiorliydj’iqiie (Ixuljlnianii lils). 11 loriiie un .syV acida cristallisé en hexaèdres.
Le FLUouuuK TiiALj.KjüE est uii ])récipité vert olive insoluble dans l’eau bouillante (Willm).
OXYDES DE THALLIUM
831. Protoxyde ou oxyde thalleux TPO. — Il se produit par l’oxydation du Lballium métallique, surtout à 100”, ou par la déshydratation de l’hydrate à la même température. 11 fond à 300" en un liquide jaune et attaque le verre.
L’hydrate THALLEUX ÏIOH, qui se forme par l’oxydation du thallium en présence de l’eau, s’obtient en traitant le carbonate on le sulfate tballeux en solution étendue par la baryte, puis concentrant. 11 cristallise en prismes ortliorhombiques ayant pour composition TlOH.H-0 (Willm). Sa solution est très alcaline et possède à chaud l’odeur des lessives de potasse et de soude. Elle est avide d’acide carbonique et exerce sur les solutions métalliques la même action que la potasse. %
L’oxyde de thallium anhydre se dissout aussi dans l’alcool en donnant un produit liquide très dense (3,53 à 3,6), qui est V alcool éthylthallique C^PPTIO (Lamy).
832. Peroxyde de thallium TPOb — Il se forme par la calcination du thallium fondu dans l’oxygène et se transforme au I rouge vif en protoxyde; cette réduction commence déjà à 100". Il se > produit aussi par l’électrolyse de l’eau acidulée en employant du | ' thallium comme électrode positive. L’ozone, en agissant sur un ) t sel de thallium, en sépare aussi du peroxyde. Anhydre, il est noir; c’est à cet état qu’il se sépare généralement des sels thaï- ^ liques par l’action de l’eau. Hydraté, il est brun ; les alcalis le ' ' précipitent à cet état. Il en est de même lorsqu’on précipite un sel thalleux par un hypochlorite alcalin.
L’hydrate TIOHI est soluble dans l’acide chlorhydrique, plus difficilement dans les autres acides, en perdant de l’oxygène, si l’on opère à chaud. Il est insoluble dans l’eau cl dans la potasse.
SELS OXYGÉNÉS DU TIIALLIU.AI.
Au protochlorurc et au protoxyde de lballium correspondent les sels thallcvx; au Irichloriire, les .s'e/.v fhalliqurs. Ii(^s pionniers
AZOTATliS DK THALLIUM.
AZOTATKS DK THALLIUM. ilil
-ont 1res stables; les secomls sont tous dissociés par l’eau.
833. Chlorate et perchlorate thalleux. — Le chlorate 'lO'Tl cristallise en longues aiguilles anhydres (Crookes).
Le perchlorate GIOTI, isomorphe avec celui de potassium, crisallise en tables orthorhombiques, solubles dans 10 parties d’eau Voide et dans d’eau bouillante.
'L'iodate et le periodate sont très peu stables et insolubles.
834. Sulfates de thallium. Sulfate thalleux SO'^ÏP. — 11 cristallise en beaux prismes clinorhombiqiies dont les constantes cristallographiques sont très voisines de celles du sulfate de potassium. Comme celui-ci, le sulfate thalleux est anhydre. 11 fond vers le rouge et se prend par le refroidissement en une masse cristalline de 0,77 de densité (Lamy). Il se volatilise entièrement h la llamme de la lampe d’émailleur (Boussingault).
100 parties d’eau dissolvent de sulfate thalleux h 18° ; 11’’, 5 à 02° et 19>’,lo à 101°, 2 (Lamy).
En dissolvant ce sel dans l’acide sulfurique concentré, puis ajoutant de l’eau, on précipite le sulfate acide qui, redissous, fournit une cristallisation de prismes courts renfermant SO 'TlH 2 IPO ( Ca rs tanj en) .
Le sulfate thalleux peut remplacer le sulfate de potassium dans les sels doubles que forme ce dernier. Les aluns à base de thallium cristallisent avec une grande facilité, ainsi que les sulfates doubles de la série magnésienne. Ces derniers pourtant, tendent à se séparer en sulfates isolés lorsqu’on les redissout dans l’eau.
Sulfates TiiALLiQUES. — Le sulfate normal (SO'')^TP s’obtient en faisant bouillir une solution de sulfate thalleux avec du bioxyde de plomb ou de baryum et de l’acide sulfurique, puis concentrant la liqueur liltrée.ll se dépose alors sous forme cristalline (Willm). Strecker l’a obtenu avec 71PO en concentrant la solution de l’oxyde thallique dans l’acide sulfurique.
Il existe en outre dilférents sels basiques cristallisés (Willm).
835. Azotates de thallium. Azotate thalleux AztPTl. — On l’obtient en amas d’aiguilles lorsqu’on traite le tliallium par l'acide azotique. Il fond à 205°. Densité = 5,55. 100 parties d’eau à 18" en dissolvent 0'’,75; et à 100", 58 parties. Il est soluble dans l’alcool (Lamy, (irookes).
Azotate thallique (AzO^)-’Tl. — Le peroxyde de lhallium s(> dissout dans l’acide azoli(|ue concentré et chand.; après (piehpn.'s
SliLS ÜXYUliNÉS DD THALLIUM.
jours, l’a/.oLaLe Lhalli(jue se sépare eu crislau.v volumineux incolores et transparents, très déliquescents, qui renferment L’eau les décompose instantanément en séparant du peroxyde de llialliiini. Les cristaux hrunissent déjà au-dessous de lOO" (Willm).
836. Phosphates de thallium. — Le phosphate thithallklx PO Tl ^ est uu précipilé cristallin soyeux, très peu soluble dans l’eau, obtenu en ajoutant de l’ammoniaque à la solution des phosphates suivants, il fond au rouge.
Le PHOSPHATE DiTUALLEux P0''TP1I H- 11-0 ost obteiiu en neutralisant une solution chaude d’acide pliosphorique par le carbonate de thallium et évaporant à consistance sirupeuse. 11 cristallise. en tables ortliorliombiques fusibles à 145", perdant leur eau de cristallisation à 170° et se transformant à une température plus élevée eu pyrophosphate vitreux P^0'T1\ Ce dernier sel, très soluble dans l’eau, cristallise en prismes clinorliombiques (Lamy).
Phosphate aionothalleux PO^THP. — Tables clinorliombiques nacrées, très solubles, fusibles à 190° et se transformant successivement en pyrophospliate acide et en métaphosphate (Lamy).
Phosphate thallique P0’'T1'" + 3H-0. — Précipité gélatineux blanc produit par l’acide pliosphorique dans une solution sirupeuse d’azotate thallique; séché, il est cristallin. L’eau le jaunit en donnant un sel basique (Willm).
837. Carbonate de thallium CO^TP. — L’hydrate de thallium est très avide d’acide carbonique. Le carbonate produit cristallise dans l’eau en longues aiguilles aplaties et brillantes, du type clinorhombique, de 7,00 de densité. L’eau en dissout 5,23 p. 100 à 18°, 12,85 à 62° et 22p,4 à 100°, 8 (Lamy). Chauffé, ce sel fond, puis se décompose à une température élevée en anhydride carbonique et oxyde de thallium.
Le solution du carbonate de thallium est très alcaline; sa saveur est caustique et métallique.
Lorsqu’on ajoute de l’alcool à une solution de ce sel saturée d’acide carbonique, il se sépare des aiguilles déliées de bicarbonate (Carstanjen).
838. Silicate de thallium. — La solution d’oxyde de fballium dissout la silice gélatineuse; par l’évaporalioii, il reste une masse cristalline blandie (jui, séchée à 150°, a pour composition Si'' O’ TP ( Pie m m i n g ) .
HECllEHCllli ET DOSAGE DU THALLIUM.
Le lhalliiim peut remplacer le polassium dans le verre ou le j! plomb dans le cristal. Lamy a préparé entre autres un cristal de Il thallium en fondant 300 grammes de sable avec 200 grammes de Il minium et 333 grammes de carbonate de thallium. Le cristal présente une teinte jaune, agréable et brillante, sa densité est de 4,233 et son indice de réfraction égal à 1,7 pour la raie jaune. Ces proi priétés pourraient être utilisées pour les verres d’optique.
SULFURE DE THALLIUM. — T12S
839. Le sulfure de thallium, obtenu par union directe du tballium » et du soufre fondu, est une masse lamelleuse noire, brillante, de 8,0 (le densité. On l’obtient par voie humide en traitant une solution :■ :d’un sel de tballium par riiydrogène sulfuré ; la précipitation n’est t complète que si la solution est alcaline ou rendue acide par l’acide jl; acétique. Un excès notable d’un acide minéral empêche toute; il précipitation.
Le précipité de sulfure de tballium est noir, très oxydable : | quand il est humide. Il est insoluble dans les alcalis et dans les il' sulfures alcalins ainsi que dans le cyanure de potassium, soluble jiiidans les acides minéraux.
n Trisulfure TPS^ — M. Carstanjen l’a préparé en fondant le ■ tballium avec un excès de soufre. 11 présente la consistance de la i poix et n’est dur qu’à 12°.
En fondant 1 gramme de sulfate tballeux avec 6 grammes de
I carbonate potassique et 0 grammes de soufre et reprenant par
I I eau, 011 obtient une poudre cristalline rouge, insoluble, de sulfo- Uhcdlate de potassium TIS^K (R. Schneider).
RECHERCHE ET DOSAGE DU THALLIUM
840. — L’insolubilité de l’iodure et du sulfure de tballium, le peu de solubilité du chlorure et du bromure, la solubilité de l’oxyde et du carbonate, permettent facilement de caractériser le thallium dans ses solutions au minimum. Quant aux combinaisons Iballiques, elles fournissent du peroxyde de tballium par l’action des alcalis. Elles sont, du reste, lacilement réduites à l’état de sels tballeux par les agents réducteurs, par exemple l’acide sulfureux. L hydrogène sulfuré y j)roduit un })iécipilé de protosulfure accompagné de soufre.
Invcrsemenl, les sels Ibalbuix sont Iransformés en sels llial-
M É TA U X A I.C A L 1 N 0- T K U lUi U X .
I li(|ues par divers ageiiLs oxydants. Le peianangaiiaLi* de j)oLassiiiin Iransioriiie iinmédialoinent le clilorure tlialleux, ou un sel llialleiix en présence d’acide clilorliydriqiie , en percliloriire de Ihalliinn. Cette réaction permet de doser facilement le thallium dans une. solution, à condition qu’il n’y ait pas de fer en pi'ésence. La réaction a lieu d’après l’équation
2MnO'^K-l-5TlCl-l- l6IICl = 5TlCP4-2Mn(:i^’ + 2KCl-|-8IPO.
On procède comme pour le dosage du fer, en opérant sur des solutions très diluées (Ed. Willm).
Le thallium peut aussi être dosé sous forme d’iodure, dechloroplatinate ou de peroxyde; mais ce dernier procédé est le plus défectueux, puisque le peroxyde ne peut pas être desséché sans se réduire en partie.
La séparation du thallium des métaux alcalins et alcalino-lcrreux s’etrectue aisément par l’hydrogène sulfuré. Pour le séparer des métaux précipités en même temps, on précipite ces derniers par le carbonate de potassium à l’ébullition après avoir redissous le sulfure dans un acide et avoir étendu la solution.
MÉTAUX ALCALINO-TERREUX. ]
841 . Les métaux qui constituent ce groupe, le calcium, \Q,stron- | tium et le baryum, sont nettement diatomiques; ils ne donnenl \ qu’un seul chlorure, de la forme MCP, Leur dénomination leur vient de ce que leurs oxydes sont d’apparence terreuse et doués en même temps d’une énergie chimique comparable à celle des alcalis, quoiqu’ils soient moins caustiques. Ces métaux ne décomposent l’eau qu’à une température assez élevée; sous forme ■ pulvérulenle cette décomposition a lieu à 100°, aussi formaient- ' ils la deuxième classe de Thénard. Leurs carbonates et phosphates | sont insolubles dans l’eau; les sulfates sont peu solubles ou in- î solubles (baryum); leurs oxydes sont irréductibles par l’iiydrogène 1 et par le carbone; ils sont solubles, mais moins que les alcalis. J
Le magnésium se rapproclie à certains égards dos métaux g précédents et son carbonate est isomorphe avec une des formes du carbonate calcique, le spath d’Islande. Mais l’ensenihle de ses g caractères le rapprochent plutôt du zinc. ®
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CALCIUM. — Ga = 39,l).
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842. Le calcium est Irèsaboiidaiil dans la naliiro, principalement à Vélat de carbonate, dont les variétés sont très nombreuses, et de
sulfate, souvent aussi à l’état de phosphate, de fluorure, de silicates complexes. On le rencontre dans les cendres de toutes les plantes et il entre comme partie essentielle, à l’état de phosphate et de carbonate, dans l’organisme animal, os, coquilles de mollusques, coraux, etc.
La chaux ou oxyde de calcium, connue depuis un temps immémorial, avait été regardée comme indécomposable jusqu’à la découverte du potassium et du sodium par H. Davy, qui, en la soumettant aux mêmes épreuves que la potasse, en isola le calcium, en 1808, à l’état d’amalgame qui, privé du mercure par distillation, laissa le métal sous la forme d’un globule. Le calcium ainsi obtenu était impur. En 1854, M. Matthiessen le prépara par l’électrolyse du chlorure de calcium fondu (additionné de chlorure de strontium pour en augmenter la fusibilité) ; pour éviter l’oxydation du calcium qui tend à monter à la surface du bain, on laisse celle-ci se solidifier. Le calcium qui se sépare au pôle négatif, formé par une électrode de fer, s’incruste en petits globules dans la croûte ainsi produite.
MM. Liès-Bodard et Jobin ont pu isoler le calcium en réduisant l’iodure de calcium par le sodium, mais le métal renfermait toujours du sodium. Enfin Caron a obtenu le calcium sous la forme d’un culot métallique, en fondant au rouge dans un creuset un mélange de 300 parties de chlorure de calcium, 400 parties de zinc grenaillé et 100 parties de sodium. Une partie du sodium et du zinc se volatilise, sans que la réaction soit très énergique; on modère le feu pour arrêter cette volatilisation, et après un quart d’heure on laisse refroidir. On obtient ainsi un alliage renfermant 16 à 15 p. 100 de calcium. On distille cet alliage dans un creuset de charbon pour volatiliser le zinc.
Le calcium est d’un jaune pâle; ses surfaces fraîches sont brillantes, mais se ternissent vite à l’air humide. M. Frey l’a obtenu par l’électrolyse du chlorure, présentant l’aspect de l’aluminium; l’air sec ne l’altère pas. C’est un métal malléable, dont
la dureté est
intermédiaire entre celles du zinc et
de l’élain. Sa
I :io
CAI.CIIIM,
dunsilé est d(^ l,(>î'i 1,H ((kiron) üii I ,;J84 (liiinsiMi). (’liauHc uii i‘oiige à l’air, il bride avec une llamine jaune 1res brillante. 11 se dissout dans les acides cblorbydri([ue et sulfurique étendus avec dégagement d’hydrogène; l’acide azotique concenti'é ne le dissout qu’à chaud.
CHLORURE DE CALCIUM. — CaCls.
843. On prépare ce sel en dissolvant la craie ou toute autre variété de calcaire dans l’aciflc chlorhydrique; on suroxyde le fer et le manganèse par de l’eau de chlore, puis on précipite par un lait de chaux et on concentre la solution, sursaturée par un peu (l’acide chlorhydrique. Le chlorure de calcium est produit ahondamment dans la fabrication de la soude à l’ammoniaque (ISl). de l’ammoniaque, du chlorate de potassium (761).
Lorsque sa solution est suffisamment concentrée, elle l’abandonne en grands prismes hexagonaux pyramidés, limpides, souvent striés, qui ont pour composition CaCP-|-^H’‘0. Ces cristaux sont déliquescents et fondent à 29°, 5 dans leur eau de cristallisation. Exposés dans le vide, ils perdent 4H“0, ce qui a lieu aussi à 200°. A une température plus élevée ils se déshydratent complètement, laissant une masse poreuse très hygrométrique, fréquemment employée, ainsi que le chlorure fondu, comme agent de dessiccation. Le chlorure anhydre fond au rouge (à 723° d’après M. Carnelley); par solidilication, il se prend en une masse cristalline de 2,2 de densité.
Le chlorure cristallisé se dissout dans l’eau avec abaissement de température qui peut aller de 0° à — 45° si on le mélange à de la neige. Le chlorure desséché ou fondu se dissout au contraire avec élévation de température (17°°'', 4 pour CaCL).
100 parties d’ean dissolvent 63'’, 35 de ce sel anhydre à 10°; 120'’, 48 à 40°; 138'’, 9 à 60°. La solution saturée bout à 179°, 5 et renferme alors 325 parties de chlorure pour 100 d’eau. Avec 50 parties de chlorure, le point d’ébullition atteint 112°, et avec 200 parties, 158°. La solution saturée à 29°, 5 a la composition de l’hydrate à 6ir^O, mais elle constitue une solution sursaturée du sel à 4IPO qui, en cristallisant, détermine une élévation de température à 31°, 4 (E. Lefèvre, llammerl ).
Le chlorure de calcium est soluble dans l’alcool, d'où il se dé-
fMjohuiik de caecium.
poso L'i\ crislaiix roclaiigulairc's iTMilorniaiil .'JO p. 100 d’alcoül dt‘ crislallisaüon.
Le chlorure de calcium fondu est pliosphoresceiil, c’est-à-dire qu’il luit pendant quelque temps dans l’obscurité après avoir subi l’action des rayons solaires; ou le nommait autrefois 'photophore de Homberg.
Il est quelquefois légèrement alcalin, ce qui tient à la présence d’un peu de chaux due à la décomposition d’une petite quantité de chlorure par les dernières traces d’eau.
Le chlorure de calcium absorbe le gaz ammoniac sec avec dégagement de chalenr; le composé saturé renferme CaCl“,8Azir‘; c’est une poudre volumineuse qui perd de l’ammoniaque à l’air et qui rahandonne entièrement par la chaleur. Sa chaleur de formation est de 88‘’''h0 (Isamhert). Cette combinaison s’enflamme dans le chlore.
Si l’on fait bouillir une solution de chlorure de calcium avec de la chaux, on obtient par le refroidissement de la solution fd trée de longues aiguilles blanches de V oxychlorure.
3Ca0.CaC12-+-loH20 ou 0^:^
^La(Ull)
Bromure et iodure de calcium. — Ils sont très solubles, comme le chlorure, et forment des hydrates cristallisés.
FLUORURE DE CALCIUM. — CaF12.
844. Le fluorure de calcium se rencontre en filons puissants dans les gîtes métallifères; on le connaît en minéralogie sous les noms de spath fluor ou de fluorine. Son emploi comme fondant dans les opérations métallurgiques est très ancien. Il est cristallisé en cubes plus ou moins modifiés par les faces de l’octaèdre. Pur, il est blanc; mais le plus souvent il est coloré en bleu, en vert, en jaune, en brun. Sa densité est égale à 3,1. Soumis à l’action de la chaleur, il est fluorescent et c’est là l’étymologie de ce mot.
On rencontre le fluorure de calcium dans certaines eaux; il entre dans la composition de l’émail des dents; les os en renferment aussi des traces.
Le Ihiorure de calcium fond au i-ouge. La vapeur d'eau le décompose à cette température. Il esl décomposé par la fusion
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lavt'C los alcalis cl les cai'hoiiales alcalins, A peu j)i-ès insoluble dans l’can, il est solul)le dans l’acide llnorliydi’iqne el dans racid(i chlorhydrique concentré ; raminoniaqin; hî précipite de ces solutions à l’état gélatineux.
Le Iluorure de calcium est employé pour la préparation d(; l’acide iUiorhydrique, de l’acide 'fluosilicique et des autres tluorures.
OXYDES DE CALCIUM
845. Protoxyde de calcium CaO. — L’oxyde de calcium ou chaux vive s’obtient par la calcination du carbonate, de l’by-
drate ou de l’azotate de calcium. Pour l’obtenir pur on soumet à la calcination le carbonate précipité ou le marbre blanc. Industriellement on a recours aux calcaires grossiers désignés sous le nom de pierre à chemx, qui fournissent de la chaux plus ou moins pure et douée de qualités spéciales suivant la quantité et la nature des substances qui l’accompagnent.
La calcination ou cuisson des pierres à cbaux s’effectue dans des fours intermittents ou dans des fours coulants.
Le four à cuisson intermittente, le plus usité, est en maçonnerie avec un revêtement intérieur en briques réfractaires. Il a une hauteur de 3 a 4 mètres et une forme ovoïde (fig. 187). On y construit avec les fragments de calcaire les plus volumineux une voûte qui doit supporter toute la charge, composée de calcaire de plus en plus petit, de manière que les plus gros reçoivent le plus de chaleur. On allume le feu sous la voûte en le poussant graduellement jusqu’à ce que les fragments supérieurs soient bien calcinés et que la (lamme sorte*
Fig. 187.
l'HOTOXYDK DE CALCIUM.
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(lu giu'ulard sans produire do funn'uc Alors ou laisse relroidii’ (^l on défourne.
La calcinalion du calcaire exige une lempéraUire très (ilevée, mais sa décomposition est facilitée par le passage des gaz du foyer et de la vapeur (reau provenant de l’humidité qui imprègne la pierre à chaux.
Les fow'fi coidant>>^ à cuisson continue^ réalisent une grande économie de temps et de combustible et produisent en outre une cuisson plus régulière. La ligure 188 représente un de ces fours. C’est un haut fourneau de 8 à 10 mètres de haut, chauffé par un foyer latéral alimenté par dubois, de la houille ou de la tourbe,
La tlamme s’élève par le carneau b et pénètre dans le four par trois ouvertures c situées à l“,o0 de la sole, et dont Tune seulement est représentée dans la ligure.
L’embrasure 6/, opposée au foyer, sert à retirer la chaux cuite. La mise en train s’effectue comme dans les fours intermittents en allumant du feu sous la voûte construite pour le début de i-ss.
l’opération. Quand le calcaire est porté au rouge jusqu’à la hauteur des ouvertures c on arrête le feu sur la sole et on pousse celui du foyer latéral. Pour activer le tirage, on surmonte le four d’une hotte en tôle /munie d’une porte fj, par laquelle on charge le calcaire dans le gueulard c. toutes les douze heures on retire la chaux qui occupe la partie inférieure du four et on charge de calcaire par le haut.
La chaux vive pure est une masse amorphe blanche de 3,08 de densité, complètement infusible et indécomposable par la cbaleur. M. Brügelmann l’a obtenue en petits cubes brillants, en calcmant l’azotate calcique dans un ballon de porcelaine. Elle a
ou
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puur Ttuiu iiiK* grand** aHiiiild, aussi (‘sl-ull** ri‘(;(|uummcnL <*inployéo dans les laboi-aLoires roinniu agoni do dossiccalion ; ollo sert on outre pour l’analyse des silicates, pour le dosage du chloi’o, du brome et de l’iode dans les analyses organiques.
846. Hydrate de calcium (b^(01J)^ — La cbaux vive, en s’bydratant au contact de l’eau produit un dégagement de cbaleui’ considérable (15 calories, llertbelot), capable d’élever la température à 300", aussi une portion de l’eau est-elle réduite en vapeur. La cbaux dans cette opération se délUe, c’est-à-dire se gonfle beaucoup et se réduit en une poudre blanche, qui est la ckanx éteinlr ou chaux hydratée. Lorsque la cbaux n’est pas pure, cette hydratation est quelquefois lente à se produire; elle foisonne moins. La chaux de cet ordre porte le nom de chaux maigre par opposition à la cbaux pure ou chaux grasse.
La chaux vive absorbe l’immidité de l’air, mais elle prend alors en même temps de l’acide carbonique.
La cbaux est un peu soluble dans l’eau, et elle l’est plus à froid qu’à chaud. La solution de chaux dans l’eau porte le nom (Veau de chaux. Elle se trouble par l’ébullition. La solubilité varie un peu avec le degré d’agrégation et par conséquent avec la manière dont elle a été obtenue. Voici, d’après A. Lamy, la solubilité de la cbaux vive dans 1 litre d’eau; la première colonne se rapporte à la cbaux obtenue à l’aide du carbonate; la seconde à celle obtenue par la calcination de l’hydrate :
lg'^,362
La présence des alcalis diminue beaucoup cette solubilité. Lar contre la chaux se dissout abondamment dans l’eau sucrée, et beaucoup plus à froid qu’à chaud; la solution faite à froid se gélatinise à chaud et redevient limpide parle refroidissement.
Évaporée dans le vide, Veau de abandonne des cristaux
d’hydrate Ca(OH)“ en lames hexagonales ou en prismes, qui ont pour densité 2,239 (Gay-Lussac). L’eau de cbaux a une réaction et une saveur alcalines. Exposée à l’air, elle se recouvre rapidement d’une pellicule cristalline de carbonate de calcium.
Le peu de solubilité de ta chaux dans l’eau fait qu'on l'emploie le pi U s s O U V e n l s i m P 1 em e n t (1 é 1 ay é , c ’ e s t - à - d i r e à l’ é t a l d» * / d e ch a ux.
MORTIERS ET CIMENTS
Usages. — La chaux est employée en grandes quantités par beaucoup d’industries : dans la stéarinerie, pour la fabrication des bougies; dans la tannerie, pour l’épilage des peaux; dans la sucrerie (défécation des jus sucrés); dans la fabrication de rammoniaque et la caustification des alcalis. Mais le principal usage, le plus ancien, est la préparation des mortiers.
MORTIERS ET CIMENTS
847. Les mortiers sont des mélanges de chaux et de sable destinés à réunir solidement les matériaux de constructions, briques, moellons, pierres de taille. Exposés à l’air, ils durcissent lentement et adhèrent alors avec une grande force aux matériaux qu’ils doivent rendre solidaires. Il faut distinguer deux espèces de mortiers ; les mortiers ordinaires ou aériens^ qui durcissent à l’air et sont employés dans les constructions ordinaires, et les mortiers ou ciments hydrauliques qui font prise sous l’eau.
Mortiers ordinaires. — Ils sont obtenus par le mélange de chaux grasse et de sable. La chaux seule pourrait servir de mortier, car en durcissant elle adhère fortement aux matériaux, seulement elle ne présenterait par elle-même qu’une faible cohésion, par suite du retrait qu’elle subit. En y incorporant du sable, elle s’y fixe et forme un ensemble beaucoup plus résistant.
Pour préparer un mortier, on éteint la chaux vive dans une fosse en maçonnerie ou sur une aire avec une quantité d’eau telle que l’on obtienne finalement une bouillie épaisse (1 partie de chaux grasse retient 2^,9 d’eau). On y mélange alors intimement le sable, de dimensions variables suivant les cas, et en proportions variant avec la nature de la chaux. Pour 1 volume de pâte de chaux grasse on emploie de 3 à 4 parties de sable. Pour la chaux maigre, on ne prend que 1 à 2 volumes de sable. Ces chaux maigres renferment plus ou moins de magnésie, d’oxyde de fer et d’argile, elles ne donnent qu’une pâte courte et peu liante.
Avant d’appliquer le mortier, on mouille généralement les matériaux afin qu’ils n’aspirent pas par capillarité l’eau du mortier.
Le durcissement du mortier commence après quelques jours et ne s’effectue que très lentement. Il est dù à l’absorption do l’acide carbonique de l’air et à l’élimination progressive de l’eau, et à ces deux causes seulement. Beaucoup d’auteurs ont pensé que la II. — Chimie minérale. 11
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silice (lu sable intervient pour former un silicate calcique, mais cette opinion n’est pas fondée. On peut remplacer, en effet, le sable siliceux par du sable calcaire ; de plus, le mortier enfermé dans l’épaisseur d’une muraille, à l’abri de l’air, conserve sa consistance pendant des années. Enfin l’analyse de mortiers anciens (phéniciens, grecs et romains) a montré qu’ils sont uniquement composés de carbonate de calcium et de sable en proportions variables (Wallace).
Chaux hydrauliques, ciments. — Il est des calcaires qui par leur cuisson fournissent des chaux qui ont la propriété de faire prise sous l’eau plus ou moins rapidement, en formant une masse d’une grande dureté. Ces chaux se délitent très lentement, sans augmentation notable de volume et donnent avec l’eau une pâte courte qui ne durcit pas à l’air. L’analyse des calcaires et des chaux qui en résultent, en montrant à quelle cause est due cette différence de propriétés des chaux dites hydrauliques, a permis de fabriquer des ciments artificiels, fabrication importante, les calcaires hydrauliques étant relativement rares. Voici, d’après >1. Hervé Mangon, la composition de quelques chaux hydrauliques provenant directement de calcaires :
Origine. CaO
Saint-Germain (Ain). .. . 83,0
MgO
Fe203
Argile.
Moyenn. hydraul.
Chanay (près Mâcon). . . . 84,0
Hydraulique.
Nîmes
Hydraulique.
Metz
Éminemment
Senonches (Eure-et-Loir). 70,0
hydraulique.
Les chaux moyennement hydrauliques font prise après quinze ou vingt jours d’immersion; les chaux hydrauliques après six ou huit jours; les chaux éminemment hydrauliques enfin, après deux ou quatre jours. Comme on le voit, c’est à l’argile ou silicate aluminique que les chaux hydrauliques doivent leur propriété fondamentale.
Le degré de cuisson du calcaire a une grande influence sur l’hydraulicité de la chaux qui en résulte, une cuisson trop forte tend en effet à fritter le produit par un commencement de fusion ou même à le vitrifier. Si la cuisson n’a pas atteint ce degré, la chaux hydraulique est susceptible de faire prise quelques heures après avoir été gâchée. Le ciment dit romain fait prise au bout
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de quinze à vingt minutes. Le ciment de Vassy appartient à cette catégorie. Lorsqu’au contraire la cuisson a été poussée jusqu’au ramollissement, la chaux obtenue ne fait plus prise que lentement : c’est le plus souvent ce que l’on recherche, et le ciment de Portland est le type des ciments à lyrise lente. On obtient le ciment à prise lente en chauffant jusqu’au ramollissement un mélange de 21 à 23 p. 100 d’argile, et de 79 à 77 p. 100 de carbonate de calcium. Si la proportion d’argile est notablement plus forte, le produit ne fait plus prise avec l’eau ; si c’est le calcaire qui est en excès, on obtient un ciment à prise rapide, mais altérable par les agents extérieurs.
La fabrication des ciments artificiels consiste donc à ajouter une proportion convenable d’argile aune chaux grasse, avant ou après la cuisson du calcaire. Les marnes, étant des mélanges naturels de calcaire et d’argile, peuvent servir à la fabrication des ciments, à condition de ramener leur composition aux rapports ci-dessus, par l’addition de calcaire ou quelquefois d’argile ; leur analyse préalable est donc nécessaire. Les substances doivent être mélangées intimement; pour cela on les broie à la meule, on les arrose d’eau et on les moule en briquettes que l’on cuit dans un four. Finalement les briques cuites sont de nouveau broyées.
Ces ciments sont employés pour faire, avec 2 parties de sable, des mortiers qui doivent faire prise après six ou dix heures.
Pouzzolanes. — Ce sont des substances qui, mélangées en certaines proportions à la chaux grasse éteinte, produisent, au bout d’un temps plus ou moins long, un mortier hydraulique. La pouzzolane naturelle, dont les Romains faisaient usage pour leur ciment, est un tuf volcanique formé principalement de silice (40 à 60 p. 100) et d’alumine (13 à 22 p. 100) avec des quantités assez variables d’alcalis, d’oxyde de fer et de chaux. On obtient des pouzzolanes artificielles par la calcination des argiles.
On mélange ces pouzzolanes pulvérisées avec la chaux éteinte dans la proportion de 1 vol. pour 0"^°', 4 de chaux grasse en pâte.
Le béton est un mélange de matériaux hydrauliques avec des cailloux.
La solidification de la chaux hydraulique et des ciments au contact de l’eau est due à la réaction des principes qui les constituent. D’après les travaux mémorables de Vicat, les éléments es-
SELS OXYGÉNÉS DU CALCIUM
senliols de ces produits sont la chaux, la silice et l’alumine. Au ontact de l’eau, ces composés réagissent les uns sur les autres ^our former, soit un silico-aluminate de calcium hydraté, soit du silicate et de l’aluminate de calcium. Quant aux quantités variables d’oxyde de fer et de magnésie, elles ne jouent qu’un rôle très secondaire, ainsi que l’acide carbonique extérieur.
848. Bioxyde de calcium. — L’hydrate LaO^-|-81PO se précipite en cristaux microscopiques lorsqu’on verse de l’eau oxygénée dans un excès de chaux (Thénard, Schœne). Ces cristaux s’eflleurissent à l’air. Chauffés à 136°, ils laissent le bioxyde anhydre sous forme d’une poudre légère qui se transforme en protoxyde au rouge sombre.
SELS OXYGÉNÉS DU CALCIUM
849. Sels des acides oxygénés du chlore, etc. — Hypo- CHLORITE. Voir 1. 1, p. 290 à 297.
Chlorate (C10^)^Ca-[-21:P0. — Il cristallise dans le vide en prismes clinorhombiques déliquescents, solubles dans l’alcool. Il se produit par l’action du chlore sur un lait de chaux à 60° et sert à la fabrication du chlorate de potassium.
Perchlorate (C10'')^Ca. — Prismes déliquescents, solubles dans l’alcool.
Bromate (BrO^)^Ca-f- IPO. — Prismes orthorhombiques pyramidés, assez solubles dans l’eau.
loDATE (IO^)T/a -}- 6H^O. — Cristaux orthorhombiques peu solubles.
Periodate (I0^)^Ca-j-3H20. — Précipité cristallin.
SULFITE DE CALCIUM. — SQ3Ca.
850. Le sulfite de calcium est un précipité blanc soluble dans 800 parties d’eau. Il se dissout facilement dans un excès d’acide sulfureux et cette solution l’abandonne par l’évaporation de l’acide sulfureux en aiguilles hexagonales renfermant SO^Ca-4-2IPO. Cette solution est employée dans la brasserie pour la conservation de la bière.
hy P O sulfite est soluble dans son poids d’eau froide; sa solution se décompose à 60°.
SULFATE DE CALCIUM
SULFATE DE CALCIUM. - SO Ca
851. État naturel. — Le sulfate anhydre se rencontre dans tes terrains de transition et accompagne fréquemment les gisements de sel gemme. C’est Yanhydrite ou karsténite des minéralogistes. Il est rarement bien cristallisé, mais son clivage conduit facilement à un prisme ortliorhombique. Densité = 2,964. Le sulfate hydraté ou gypse est très abondant et forme des couches d’une grande étendue dans les terrains tertiaires ; il constitue notamment le bassin de Paris. On en distingue plusieurs variétés. Le gypse cristallisé est en prismes clinorhombiques ; le plus souvent les cristaux sont maclés et présentent la forme de fers de lance (fig. 189). Ils sont très tendres, se laissent rayer par l’ongle et peuvent être clivés en lamelles minces et transparentes. Le gypse saccliaroïde est en masses compactes, à texture cristalline, d’un blanc jaunâtre, de 2,3 de densité. (élQsiYalhâtre gypseux, auquel il faut ajouter le gypse fibreux. Enfin la variété la plus répandue est \di pierre à plâtre.
Le sulfate de calcium se rencontre dans les eaux dites séléniteuses et forme la base de certaines eaux minérales.
852. Formation. Préparation. — Le sulfate de calcium hydraté SO^Ca-f2IPO se produit accessoirement dans un grand nombre de réactions chimiques. Quant au sulfate anhydre, il s’obtient par la déshydratation du sel hydraté. L’anhydrite cristallisée se produit lorsqu’on chauffe à 13 0° sous pression le sulfate hydraté avec une solution de chlorure de sodium (Hoppe-Seyler) ou en évaporant une solution de sulfate calciné dans l’acide sulfurique concentré.
La déshydratation du gypse s’effectue entre 110 et 115°; dans un courant d’air sec, elle a déjà lieu à 80°. Le produit obtenu à ces températures, le plâtre cuit, reprend très facilement son eau de cristallisation. Lorsque la température a atteint 150 à 160°, son hydratation en présence de l’eau ne se fait qu’avec une grande lenteur; cette propriété disparaît complètement si l’on a porté la température au rouge cerise. Il faut donc, si l’on ne veut pas
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avoir du plâtre brûlé, opérer la déshydratation avec beaucoup de ménagement.
Fours à plâtre. — La cuisson du plâtre s’exécute sur une gi’ande échelle dans des fours d’une construction très simple (fig. 190). Dans un bâtiment en maçonnerie, recouvert d’une toiture légère, on construit une série de voûtes avec de gros morceaux de pierre a plâtre que l’ori charge ensuite d’autres morceaux, de moins en moins volumineux, les menus morceaux occupant la partie supérieure. On allume ensuite un feu de fagots ou de broussailles sous chaque voûte; la flamme circule dans toute la masse en échauf-
Fig. 190.
fant d’abord les morceaux les plus gros; le feu est conduit très lentement, et l’opération dure dix à douze heures, après quoi on bouche les issues et on laisse refroidir lentement. Ce procédé est le plus usité, quoique défectueux, puisqu’il est impossible d’arriver à une cuisson homogène ; les morceaux les plus près du foyer se trouvent en partie frittés ou brûlés, tandis que les portions les plus éloignées n’ont subi qu’une déshydratation partielle. Néanmoins l’ensemble de la masse est de bonne qualité, et les parties mal cuites ne font que retarder la prise du plâtre, jouant le rôle d’un corps inerte, ce qui n’a pas d’inconvénient en général.
Le four Duménil donne un produit beaucoup plus régulier. Le foyer est établi dans une voûte en maçonnerie au-dessus de aquelle se trouve la sole du four. Celui-ci, d’une trentaine de
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mètres cubes de capacité, est en briques et se termine en voûte traversée par une cheminée. Les gaz chauds du foyer se rendent par des carneaux sous des cloches en fonte, recouvrant des ouvertures pratiquées dans la sole, et percées de nombreuses embrasures qui répartissent la chaleur dans toute la masse de la pierre à plâtre.
On utilise aussi des fours coulants semblables aux fours à chaux.
Le plâtre retiré des fours est broyé à la meule et mis en sacs. Une fois pulvérisé, il attire facilement l’humidité; il s'évente, aussi doit-il être employé peu de temps après.
853. Propriétés.' — Le sulfate de calcium hydraté renferme 20,9 p. 100 d’eau. Il est blanc, insipide, très peu soluble dans l’eau. Sa solubilité est un peu plus faible à 100° qu’à froid, et offre un maximum qui est situé à 38°. M. Marignac a trouvé pour cette solubilité , rapportée au sel anhydre et à 1 litre :
Qo 24» 38° 86° 99°
ig^90 2s^09 2s^l4 is‘-,89 lsr,75
Les sels ammoniacaux augmentent cette solubilité; le chlorure de sodium encore plus, et 1000 parties d’une solution saturée de sel dissolvent 8^,2 de sulfate de calcium (Anthon). L’hyposulfite de sodium surtout augmente beaucoup sa solubilité (Diehl). L’acide chlorhydrique bouillant et l’acide azotique le dissolvent assez facilement et l’abandonnent en partie par le refroidissement en aiguilles enchevêtrées, soyeuses. L’acide sulfurique concentré le dissout en donnant un sel acide que l’eau décompose. On obtient ce sulfate acide SO'^Ca,SO''rP en opérant la dissolution à 100° et laissant refroidir; il se dépose en prismes microscopiques.
Lorsqu’on chauffe le sulfate de calcium avec de l’eau pure à 140° sous pression, il se convertit en une masse cristalline renfermant 2SO''Ga-(-Il'0. Ce même hydrate se dépose en croûtes compactes dans les chaudières alimentées par de l’eau séléniteuse.
On a vu quelle est l’action de la* chaleur sur le sel hydraté; chauffé au rouge blanc, le sel anhydre fond et se prend par le refroidissement en une masse cristalline.
Mis en présence de l’eau, le sulfate desséché reprend celle-ci avec dégagement de chaleur et production d’une masse compacte formée par un enchevêtrement de cristaux. Cette prise du plâtre
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est accompagnée d’une dilatation qui permet au composé de s’introduire dans tous les détails d’un moule. Cette propriété disparaît, comme nous l’avons dit, lorsque le plâtre a été calciné.
854. Usages. — Le plâtre est surtout employé pour le moulage, le plafonnage des appartements, l’ornementation, la reproduction de médailles, de statues, etc. Pour reproduire une médaille, par exemple, on entoure le moule de celle-ci d’un rebord en papier ou en carton huilé et on y coule le plâtre gâché avec son volume d’eau ; la prise terminée, on détache facilement la médaille en plâtre du moule qui a été huilé soigneusement à sa surface.
Gâché avec une solution de gomme ou de gélatine, le plâtre fournit une masse offrant plus de dureté et susceptible de poli ; c’est le stuc, qui est surtout employé pour l’ornementation architecturale. On colore souvent les stucs en leur incorporant divers oxydes colorés, et on leur donne l’aspect des diverses variétés de marbre.
En gâchant le plâtre avec une solution d’alun à 10 p. 100, puis le soumettant, après solidification, à une nouvelle cuisson un peu plus forte que celle du plâtre lui-même, on obtient le plâtre ’ aluné qui, gâché avec de l’eau, donne un produit moins hygrométrique que le plâtre ordinaire. D’après M. Landrin, l’alun n’a d’autre effet que de transformer en sulfate la petite quantité de carbonate calcique existant dans le plâtre, et on arriverait au même résultat par l’action de l’acide sulfurique étendu.
Enfin on augmente la dureté du plâtre en le silicatismit.
Le plâtre rencontre des applications importantes en agriculture. Gomme l’a démontré M. Dehérain, il rend solubles, en les transformant en sulfates, les alcalis retenus dans les couches superficielles du sol et leur permet de pénétrer dans les couches inférieures.
Le plâtre absorbe l’ammoniaque lorsqu’on le répand dans les écuries ou sur les fumiers, il se forme dans ce cas du sulfate d’ammonium et de la chaux qui se carbonate. Il est employé aussi pour la fabrication des pouclrettes en l’incorporant aux engrais humains, qu’il solidifie.
Enfin le plâtre est employé pour le plâtrage des vins, opération qui a pour but de diminuer la proportion de tartre en produisant du tartrate calcique insoluble.
SO^-^OM
Ces sels sont dédoublés par l’eau pure.
Sulfate sodico-calcique (SO'')-CaNa^. — Espèce minéralogique connue sous le nom de glaubérile, cristallisée en prismes clinorhombiques. On l’obtient artificiellement en faisant bouillir 1 partie de sulfate de calcium cristallisé avec 50 parties de sulfate de sodium et 50 parties d’eau. Si l’on opère à froid avec une quantité d'eau plus faible, on obtient une bouillie cristalline formée d’aiguilles qui renferment (SO^)^Ca Na^-f-2PPO, mais qui se transforment lentement à chaud en cristaux microscopiques de glaubérite anhydre (Fritzsclie).
Sulfate cALcico-POTASSiQUE (SO^)^CaK^H-H^O. — H. Rose l’a obtenu en mélang-eant les solutions des deux sulfates. Il se dépose aussi lorsqu’on ajoute du sulfate de potassium à une solution de gypse dans le sel ammoniac (Fassbender). Lorsqu’on arrose un mélange de parties égales des sels anhydres avec 1 partie d’eau, il se prend instantanément en masse; si l’on emploie 4 à 5 parties d’eau, la prise a lieu plus lentement, mais toujours plus vite qu’avec le gypse seul. Le mélange gâché présente un éclat nacré et n’a pas l’aspect terreux du plâtre seul.
Sulfate calcico-ammomque (SO^)Ca(AzH^)^-l-H^O. — On l’obtient en saturant de gypse une solution de sulfate ammonique, concentrant et fdtrant à la température de 40 à 50° (Fassbender).
AZOTATE DE CALCIUM. — (AzO^jaCa.
856. Sel déliquescent très soluble dans l’eau, soluble dans l’alcool ; il cristallise en prismes clinorhombiques renfermant 4H^O, fusibles à 44° dans leur eau de cristallisation. Calciné, il laisse un résidu de chaux pure. Ce sel constitue en partie les efflorescences salpêtrées qui se produisent sur les murs humides ; il était employé autrefois pour la fabrication du salpêtre.
HYPOPHOSPHITE ET PHOSPHITE DE CALCIUM.
857. L’hypophosphite (PO^H-)-Ca . se produit lorsqu’on fait bouillir un lait de chaux avec du phosphore. La liqueur filtrée.
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débarrassée de l’excès de chaux par un courant d’acide carbonique, cristallise par l’évaporation en prismes quadrangulaires llexibles. 11 a été employé en médecine contre la phthisie pulmonaire.
Le phosphite (PO^II)Ca. est en lamelles nacrées, peu solubles.
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858. Phosphate tricalcique(PO'^)^Ga^ — Il forme les 80 centièmes des cendres d’os et se rencontre en outre dans la nature, formant des nodules ou des rognons dans certains terrains de sédiments, ou le plus souvent dans les terrains crétacés, à la base du grès vert. Ces concrétions, souvent très abondantes, sont désignées sous les noms de coprolitlies ou de phosphates fossiles. Elles constituent des ossements et des excréments fossiles et renferment des quantités variables de phosphate calcique, accompagnées de phosphate de magnésium et de carbonate de calcium, de traces de fluorure et quelquefois d’iode.
Le phosphate bicalcique a été rencontré, en cristaux hydratés (avec 2tPO), dans le guano de Sombrero, dans les îles Caraïbes ; c’est Y ornithite . Il est souvent associé à du fluorure ou à du chlorure de calcium et constitue alors diverses variétés d’apatite.
3(PO^0'Ca^CaFP ou (PO^)^
La p/iosp/io?'ite est une apatite compacte ; Vostéolite en est une variété terreuse. M. Dauhrée a reproduit l’apatite cristallisée par l’action duperchlorure de phosphore sur la chaux.
Les phosphates naturels sont exploités sur une vaste échelle pour la fabrication des superphosphates, c’est-à-dire du phosphate acide monocalcique (PO^)^Ca que sa grande solubilité rend plus rapidement assimilable par les plantes.
On obtient le phosphate tricalcique pur en précipitant une solution de chlorure de calcium additionnée d’ammoniaque par le phosphate disodique. C’est un précipité gélatineux, blanc, qui exige 125.000 p. d’eau froide pour se dissoudre; après calcination il en exige trois fois plus (Vœleker) ; néanmoins cette solubilité est difficile à établir, l’eau exerçant une faible action sur ce sel, surtout à l’ébullition ; il y a alors production de sel plus basique tout à fait insoluble et de sel acide qui se dissout ; le sel basique
. Ga'"
renferme (PO')^ ] et correspond aux apatites.
I Licl“Url
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I Les acides dissolvent facilement le phosphate tricalcique : l’acide ji carbonique lui-même exerce cette action et facilite par là l’assimiij lalion du phosphate par les végétaux.
; L’eau saturée d’acide carbonique à 10° en dissout le carbo- 1 nate calcique diminue cette solubilité (Warrington).
I Les sels ammoniacaux, le chlorure de sodium, les azotates
(alcalins, favorisent aussi la dissolution du phosphate tricalcique.
On obtient ce sel cristallisé en laissant évaporer sa solution dans ^ l’acide acétique (Warrington)’. Quant à sasolution dans l’acide carbonique, elle abandonne un mélange de carbonate et de phosphate mono-acide. Le phosphate tricalcique est soluble dans l’acide sulfureux aqueux. Abandonnée à l’air, la solution abandonne du sulfite de calcium peu soluble et du phosphate monacide, tandis qu’il reste du phosphate diacide en solution. Par l’ébullition de la solution sulfureuse, il se dépose un sel double (Gerland).
Phosphate bicalcique ou mono-acide, PO^'Ca^'H. — Ce phosphate, souvent appelé phosphate neutre, se produit lorsqu’on précipite le chlorure de calcium par le phosphate disodique. C’est un précipité cristallin renfermant 2H^O de cristallisation, très peu soluble. Lorsqu’on fait digérer à froid le carbonate de calcium avec de l’acide phosphorique ou du phosphate diacide, il se transforme peu à peu en phosphate dicalcique cristallisé; à 100°, c’est le même sel, mais anhydre, qui prend naissance (Debray).
Ce phosphate se rencontre fréquemment dans les concrétions ou sédiments urinaires ; il est alors en cristaux microscopiques groupés en rosettes.
Phosphate monocalcique ou diacide (PO^)^ Call''. — Il se produit lorsqu’on fait digérer les phosphates précédents avec une quantité suffisante d’acide phosphorique ; la solution abandonne par l’évaporation des tables rhomboïdales, très solubles, contenant J molécule d’eau de cristallisation qu’elles perdent à 100°. L"eau froide le décompose en partie en donnant le phosphate monacide qui se sépare avec 2LPO; le même sel se sépare à l’état anhydre par l’action de l’eau bouillante (Erlenmeyer).
859. Superphosphates. — On donne cenom auxphosphates naturels transformés en phosphate acide soluble par l’action de 1 acide sulfurique. Ils sont nécessairement accompagnés de sulfate calcique et souvent de phosphate tricalcique non transformé.
SELS OXYGÉNÉS DU CALCIUM
La préparation des superphosphates par les phospliorites ou par les nodules d’apatites exige un broyage préalable de ces substances.
Les phosphates réduits en farine sont amenés par une chaîne à godets sans fin dans une caisse, en même temps que de l’acide sulfurique à o0° arrivant en quantité correspondante par une chaîne semblable. La caisse est munie d’un agitateur vertical portant des palettes hélicoïdales qui malaxent le mélange au fur et à mesure de son arrivée. La bouillie ainsi formée se déverse dans une caisse en maçonnerie où la réaction s’achève avec élévation de température et dégagement de gaz chlorhydrique ettluorhydrique dans le cas des apatites. Le dégagement de ces gaz s’effectue à travers une colonne de coke arrosée d’eau. Le produit, qui se prend en masse, doit de nouveau être réduit en poudre.
Lorsque l’acide sulfurique a été employé en quantité suffisante et que le phosphate a été bien bluté, le superphosphate obtenu est inaltérable. Dans le cas contraire, il subit peu à peu une rétrogradation, et si l’on dose le phosphate soluble à quelques semaines de distance, on trouve une diminution quelquefois considérable de ce sel, le seul qui donne au produit sa valeur marchande. Cette rétrogradation est due à la réaction qui s’établit lentement entre le phosphate tricalcique ou le carbonate non transformés et le phosphate acide ou l’acide phosphorique libre, réaction qui produit le phosphate (PO^)GaH insoluble. La présence de l’alumine et do l’oxyde ferrique est également une cause de rétrogradation.
BORATE DE CALCIUM.
860. Le borate calcique se rencontre dans la nature, formant des croûtes superficielles, comme en Toscane, ou des rognons à texture fibreuse; c’est ainsi qu’il se trouve près d’Iquique (Pérou). Le borate de cette localité renferme 12 p. 100 d’acide borique, 16,32 p. 100 de chaux, 41 p. 100 d’eau et 20 p. 100 environ de sulfate de sodium.
La datholite d’Arendal (Norwège) est un borosilicate de calcium cristallisé en prismes orthorhombiques. La boronatrocalcite est un borate de calcium et de sodium. Ces borates naturels sont exploités pour en retirer l’acide borique. •
Le borate de calcium est insoluble dans l'eau et s’obtient par double décomposition.
CARBONATE DE CALCIUM
CARBONATE DE CALCIUM. — CQ3Ca.
861. C’est un des composés les plus répandus dans la nature; il se présente sous les aspects les plus variés, constituant les différentes variétés de calcaires. Les unes sont cristallisées, d’autres, les marbres, sont compactes et à texture cristalline ou saccliaroïde ; d’autres enfin sont amorphes.
I Carbonate de calcium cristallisé. — Le carbonate de cali| cium est dimorphe. Il est cristallisé en rhomboèdres de 105°5; c’est le spath d'Islande ou calcite, ou en prismes orthorhomhiques constituant V arragonite . Sous la première forme, il est isomorphe avec les carbonates de magnésium, de zinc, de fer ; sous la seconde forme, avec les carbonates de baryum et de strontium.
Le spath d’Islandeest en cristaux transparents, incolores, offrant le plus souvent la forme de scaléonèdres ou de prismes hexagones plus ou moins modifiés et dont les clivages conduisent facilement au rhomboèdre ; cette forme primitive est très rare. Densité = 2,7.
L’arragonite est en cristaux prismatiques transparents, à éclat vitreux, souvent maclés, en aiguilles ou en masses fibreuses. Densité = 2,9. Chauffée, elle se désagrège en se transformant en un amas de petits rhomboèdres.
Ces deux formes peuvent être reproduites artificiellement comme on le verra plus loin.
Marbres. — On en distingue plusieurs catégories. Le marbre blanc ou marbre statuaire est à grains cristallins, brillants; il est diaphane et constitue du calcaire presque pur. Les plus célèbres sont ceux de Paros, de Carare et de Gènes. \d albâtre calcaire est un marbre blanc ou jaunâtre à structure rubanée.
Les autres marbres ne présentent pas en général de structure cristalline. Ils sont diversement colorés par des matières étrangères. Les marbres noirs sont colorés par des matières bitumineuses (Dinanl, Namur, Derbishire, etc). La griotte est un marbre offrant des taches d’un beau rouge; le sarrancolin est mélangé de rouge, de jaune et de gris violacé; le marbre incarnat d’un rouge de feu mêlé de taches grises ou blanches dues à des tests de polypiers. Ces marbres se trouvent surtout dans les Pyrénées.
marbres brèches sont formés de fragments anguleux de diverses couleurs agglomérés par un ciment calcaire.
Le marbre vert antique résulte d’un mélange de calcaire sac
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charoïde et de serpentine verte. Le marbre de Campan est un calcaire saccharoïde rosé traversé ])ar des veines schisteuses; il en existe des variétés où domine le rouge, le vert ou le jaune.
Le marbre rinni forme de Florence est un calcaire argileux, compacte, d’un gris jaunâtre, marqué de dessins bruns qui rappellent l’aspect des édifices ruinés.
Les marbres sont tous susceptibles d’un beau poli.
La pierre lithographique est un calcaire compacte très dense ; d’un blanc jaunâtre, également polissable.
Calcaires amorphes. — Ils forment des roches d’une grande étendue qui marquent une époque géologique. Ils appartiennent aux terrains de sédiments et sont constitués par des débris de tests d’animaux. La pierre à bâtir et la jnerre à chaux appartiennent à cette classe. La craie est un calcaire terreux, blanc, très friable, à grains fins ; elle est formée de débris d’animaux microscopiques.
Le carbonate de calcium se rencontre aussi dans le règne animal. Il forme environ un dixième de la charpente osseuse des animaux vertébrés ; il constitue au delà des 9/10 des coquilles d’œufs et 94 à 98 P . 100 des coquilles de mollusques ; ces dernières renferment souvent des cristaux, tantôt rliomboédriques, tantôt prismatiques (G. Rose).
862. Préparation et propriétés. — On obtient le carbonate de calcium par fixation de l’acide carbonique sur la chaux ou en précipitant un sel calcique par un carbonate alcalin. Suivant les conditions dans lesquelles s'effectue le précipité, celui-ci est amorphe ou cristallisé, soit en rhomboèdres soit en prismes. Lorsqu’on ajoute du carbonate de sodium à une solution froide de chlorure de calcium, il se produit un précipité amorphe, volumineux, qu’on obtient aussi par l’action de l’acide carbonique sur l’eau de chaux ou sur le sucrate de chaux à 0° ou 2°. C’est alors l’hydrate CO^Ga -+- 5H^O (Pelouze), hydrate très instable et qui perd déjà de l’eau à 15°; à 30° il devient tout à fait anhydre, même en présence de l’eau, et se convertit en une bouillie cristalline.
La forme cristalline qu’affecte le carbonate précipité dépend de la température. A 100° il se forme des cristaux prismatiques (arragonite); à 70°, on obtient un mélange de prismes et de rhomboèdres; à 30°, les rhomboèdres apparaissent seuls. Néanmoins il peut se former de l’arragonite si les solutions sont très étendues. Lne solution de carbonate calcique dans l’acide carbonique dé-
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pose des rhomboèdres lorsqu’on l’abandonne à elle-même; des prismes, si onia cliaiilTeà90° ; mais si on la chauffe sous pression , à une température plus élevée, il se forme des rhomboèdres, qui ''Se redissolvent par le refroidissement (Hall, Bucliliolz, G. Rose).
Le carbonate de calcium est très légèrement soluble dans l’eau. Lorsqu’on fait bouillir sa solution dans l’acide carbonique en excès, il en reste finalement 0®h036 en dissolution dans 1 litre, après que tout l’acide carbonique a été expulsé (Weltzien). Sa
■ solubilité dans l’eau chargée d’acide carbonique est beaucoup plus forte. L’eau saturée d’acide carbonique à 10° en dissout
■ O^hSS par litre d’après Bineau. Sous pression, cette quantité peut atteindre 3 grammes par litre (Caro). On admet que cette solution renferme un bicarbonate de calcium^ mais ce sel acide n’a jamais
I été isolé.
Cette solubilité du carbonate calcique joue un grand rôle dans 1 la nature, car c’est grâce à elle que toutes les eaux telluriques
■ contiennent ce sel en quantité plus ou moins forte. Chauffées, ces s eaux perdent leur acide carbonique et abandonnent à peu près i tout le carbonate dissous, soit sous forme pulvérulente, soit sous
forme compacte ; les incrustations des chaudières à vapeur sont dues à cette cause. La même chose arrive sous l’influence d’une 1 diminution de pression ou par l’exposition à l’air. Ces deux causes
■ interviennent quelquefois simultanément lorsque les eaux calcai- ' res arrivent d’une certaine profondeur à la surface du sol. Le car- ] bonate calcique se dépose alors plus ou moins rapidement, recou- ’ vrant les objets qu’on plonge dans l’eau (eaux incrustantes de
Saint-Allyre et autres), ou s’accumule en masses compactes for- ! mant les travertins et les tufs calcaires. Ces travertins offrent une ; structure cristalline due le plus souvent à la production d’arrago- J nite (G. Rose).
La formation des stalactites a la même origine. L’eau, suinf tant goutte à goutte à travers une roche en saillie ou le plafond ' d’une grotte, perd de l’acide carbonique et abandonne du carbo- ' nate de calcium qui forme à l’origine un dépôt annulaire ; celui-ci augmente peu à peu et donne ainsi naissance à une masse cylindroconique, souvent creuse suivant son axe et qui constitue la stalactite. Les gouttes qui tombent sur le sol continuent à déposer le reste du carbonate tenu en dissolution, formant ainsi une stalagmite qui a la même forme conique que la stalactite, mais ayant son
SELS OXYGÉNÉS DU CALCIUM
sommet opposé. Le phénomène se continuant, la stalagmite et la stalactite se rejoignent pour former une colonne dont le diamètre va ensuite en augmentant. Ces stalactites ont une structure cristalline et compacte ; elles sont quelquefois assez dures pour pouvoii* être travaillées, de manière à en faire des objets d’ornementation.
863. Action de la chaleur. — Le carbonate de calcium est dissocié par la chaleur; cette dissociation ne commence qu’au delà de 400° et, si l’on opère à l’air libre, elle est alors illimitée. En vase clos elle atteint une limite dépendant de la température (t. I, 8, p. 11). La décomposition du carbonate calcique est favorisée par la vapeur d’eau et commence à se produire dans ce cas à une température beaucoup plus basse.
Inversement, la combinaison de l’anhydride carbonique avec la chaux anhydre, complètement nulle à la température ordinaire,
- ne commence à s’effectuer que vers 400° (à 415° d’après MM. Birnbaum et Malin), c’est-à-dire à la température où commence la dissociation.
Si l’on chauffe le carbonate de chaux à une température élevée dans un canon de fusil hermétiquement clos, la dissociation étant forcément très limitée, on peut atteindre la température de fusion du calcaire qui prend une texture cristalline par le refroidissement; cette expérience duc à Haies, rendrait compte de la présence du marbre dans les terrains de cristallisation ou dans leur voisinage.
Usages. — Le calcaire sert à la fabrication de la chaux vive. Il est employé dans les constructions comme pierre à bâtir. Les diverses variétés de marbre servent dans l’ornementation architecturale ou statuaire. La c,v^\q [blanc de Meudon, blanc d' Espagne) est employée pour le polissage des métaux, du verre, etc., pour la peinture à la colle ou à la détrempe.
864. Carbonates doubles. — Boussingault a fait connaître un carbonate sodico-calcique, la gaylussite, trouvé à Mérida (Mexique), C^O®CaNa'^ -h 5H^O, qui n’est décomposable par l’eau qu’après calcination. On l’obtient artificiellement en laissant séjourner longtemps du carbonate calcique précipité avec une solution concentrée de carbonate de sodium (Fritzsche).
La barytocalcite ou alstonite est un carbonate de baryum et de calcium, isomorphe avec l’arragonite. hdi dolomie^ isomorphe avec le spath, est un carbonate double de calcium et de magnésium.
MÜNÜSULFURE UE CALCIUM.
SILICATE DE CALCIUM
î 865. On le renconlrc dans presque tous les silicates naturels. I Le silicate SiOT^a est le minéral connu sous le nom de wollastonile, « la xonaltiie est le même silicate hydraté 4Sih3'^CarP + IrPO et I Si^O^Ca^IP +hPO. Uopophyllite est un silicate de calcium et de |; potassium renfermant du fluor. Dans les genres amphibole et pyroxèiie il est accompagné de silicate de magnésium.
On obtient le silicate de calcium par voie humide, sous forme d’un précipité gélatineux blanchâtre, par l’addition d’un silicate ’ alcalin à du chlorure de calcium. Il est soluble dans l’acide chlori hydrique qui l’attaque même après calcination.
Le silicate de calcium est peu fusible et peut être obtenu directement par voie sèche. Associé aux silicates alcalins, il constitue les différentes espèces de verres.
866. Fluosilicate de calcium SiFFCa. — Il cristallise en prismes carrés, décomposables par l’eau pure, qui met du fluorure de calcium en liberté.
SULFURES DE CALCIUM
867. Monosulfure de calcium CaS. — Il se produit lorsqu’on calcine la chaux dans un courant d’hydrogène sulfuré; le sulfate calcique dans un courant de CO ou avec du charbon; lorsqu’on dirige sur de la chaux au rouge un mélange d’anhydride carbonique et de sulfure de carbone en vapeur (Schœne). Il est insoluble dans l’eau froide ; l’eau bouillante le décompose en chaux et sulfhydrate de calcium Ca(SH)h La solution évaporée dans le vide abandonne des cristaux incolores de sulfure (?) (Berzelius). Le sulfure de calcium se rencontre dans la soude brute, généralement associé à de l’oxyde de calcium (t. II, p. 73).
Le sulfure de calcium est phosphorescent ; après avoir été exposé à la lumière du soleil, il luit pendant longtemps dans l’ob- I scurité. Marggraf avait constaté ce fait en 1750, et Canton obtint en 1768 cette substance en calcinant les écailles d’huîtres avec du soufre, d’où le nom de phosphore de Canton.
Bisulfure de calcium GaS^ — Cristaux jaunes obtenus en faisant bouillir un lait de chaux avec un excès de soufre et laissant refroidir la liqueur filtrée. Les cristaux renferment SIL^O (Ilerscbell). L’action de l’eau sur le moiiosulfure, au contact de l’air, II. — Chimie minérale. 12
SELS OXYUÉNÉS UU CALCIUM
doimc iiaissancu à dus ])ruduiLs cüniplcxes parmi ius(|üLds II. Uusu a signalé un oxysuU'urü crisLallisé on aignillos jannos anx(pi<dlos M. Sclionio assigne la composilion 4CaO.CaS'^-|- 1 8IPO oL qu’on üblient aussi en saluranl un lait do chaux d’iiydrogènc sulfuré, exposant la solution à l’air, puis le concentrant.
PHOSPHURE DE CALCIUM
La préparation et les propriétés de ce composé ont été signalées
RECHERCHE ET DOSAGE DU CALCIUM
868. Les sels de calcium ne sont précipités ni par l’hydrogène sulfuré ni par les sulfures alcalins. Les alcalis caustiques ne précipitent la chaux que si les solutions sont concentrées. Les carbonates alcalins donnent un précipité de carbonate de calcium.
Uoxalate eVammonium produit un précipité d’oxalate C^O^Ca qu’on peut envisager comme tout à fait insoluble dans l’eau, surtout en présence d’ammoniaque libre ; le précipité est insoluble dans l'acide acétique.
L’acide sulfurique et les sulfates solubles donnent dans les solutions, qui ne sont pas trop étendues, un précipité peu soluble dans l’eau et insoluble dans l’alcool.
L’acide fluosilicique et le chromate de potassium ne précipitent pas les solutions de calcium.
Les sels de calcium communiquent à la flamme une coloration rouge, qui paraît d’un vert serin à travers un verre vert, tandis que la flamme rouge du strontium paraît jaune. Examinée au spectroscope, la flamme de calcium donne deux raies caractéristiques : une orange Cua et une verte Cap. Pour retrouver par ce caractère le calcium dans un sel tout à fait fixe, on pulvérise le sel, on en place quelques parcelles dans la boucle d’un fil fin de platine, on l’arrose d’une goutte d’acide chlorhydrique, et on l’introduit dans la flamme devant la fente du spectroscope. Si l’on a alfaire à un silicate inattaquable par l’acide chlorhydrique, on le traite par le fiuorure d’ammonium, puis par l’acide sulfurique.
Le dosage du calcium, qui accompagne les mélaux alcalins après la séparation des métaux précipitables à l’état de sulfure, s’elTectue en le précipitant par le carbonate ou par l’oxalale ammo-
STRONTIUM.
nique eu présence d’ammoniaque libre; la solnliou doit être (additionnée de sel ammoniac, alin d’empeclier la précipitation de la magnésie. Le précipité doit être produit à chaud. Après quelques heures on le recueille sur un filtre, on le lave avec de l’eau contenant une trace d'ammoniaque libre, on le sèche et on le calcine. L’emploi del’oxalate d’ammonium est préférable à celui du carbonate; la précipitation est plus complète. La calcination ménag'ée de foxalate fournit du carbonate de calcium. Une calcination à la lampe d’émailleur laisse un résidu de chaux. Le calcium se (déduit du poids de l’un ou l’autre de ces résidus. Comme contrôle, on peut redissoudre le résidu dans un peu d’acide chlorhydrique 'étendu, y ajouter de l’acide sulfurique, sécher et calciner. On a lainsi le poids du calcium à l’état de sulfate.
Quand la chaux est contenue dans une solution en même temps ique l’acide phosphorique^ elle est précipitée à l’état de phosphate ipar l’addition d’ammoniaque. Parmi les procédés employés pour la ■ séparer du phosphate, un des plus simples consiste à redissoudre de précipité dans une petite quantité d’acide chlorhydrique, à ineutraliser la solution par l’acétate de sodium, et à la précipiter par l’oxalate ammonique.
STRONTIUM. — Sr 87,2.
869. Lastrontiane a été pour la première fois disting uée de la hat- ryte en 1790 par Crawford, qui constata certaines différences entre le ;i minéral nommé strontianite^ qui est du carbonate de strontium, et Ida baryte carbonatée avec laquelle on l’avait confondue jusqu’a- Idors. Les recherches de Hope, Klaproth, Kirwan, à peu près à la fl même époque, confirmèrent cette distinction. Le strontium se ren- ^‘contre dans la nature à l’état de sulfate [célestine). Il accompagne Ijquelquefois en petite quantité le calcium dans les différentes variétés de calcaire et dans les eaux minérales.
Strontium métallique. — Il a été isolé en premier lieu par II. Davy en 1808 par l’électrolyse de la strontiane ou du chlorure de strontium humide. On l’ohtient plus aisément en soumettant à l’électrolyse le chlorure de strontium en fusion (Matthiessen). LM. B. Franz prépare ce métal en distillant son amalgame dans un courant d’hydrogène. L’amalgame lui-même est obtenu en traitant à 90" une solution saturée de chlorure de strontium par de
STUUNTllJM.
ramalyanio de sodium à 2;i p. 101) de sodium ; il doit êlre lavé rapidcment, puis séclu‘ dans du papiei'.
Le strontium est jaune (îonime le calcium, mais un peti j)lus loncé. Il fond au rouge naissant et ne so volatilise ]>as au i‘ouge vif. Densité = 2,4 à 2,5. Il est plus dur que le calcium, ductile et malléable. Il se comporte comme le calcium à l'égard des agonis chimiques; il est moins électro-positif que ce dernier métal. Il brûle avec éclat à l'air et décompose l’eau avec etfervescence.
CHLORURE DE STRONTIUM. — SrCl^.
870- On l’obtient en dissolvant le carbonate ouïe sulfure de strontium dans l’acide chlorhydrique. Il cristallise en longues aiguilles efflorescentes, hexagonales, renfermant SrCl^-hôH^O. Leur densité est égale à 1,603. Le chlorure déshydraté estime poudre blanche fusible à 829° (Carnelley) en une masse vitreuse transparente, de 2,96 de densité. Ce sel est très soluble dans l’eau, qui en dissout 44^,2 à 0° et 116’’, 4 à 118°, 8; sa courbe de solubilité est sensiblement une ligne droite. Sa solubilité dans l’alcool est proportionnelle à la quantité d’eau que renferme l’alcool. Le chlorure anhydre est très peu soluble dans l’alcool fort. La solution alcoo- ^ lique brûle avec une belle flamme rouge.
Le chlorure de strontium anhydre absorbe 8 molécules de gaz ammoniac.
Bromure et iodure de strootiu-m. — Ils sont tous deux très solubles et cristallisent avec 6H-0.
OXYDES DE STRONTIUM.
Protoxyde de strontium ou strontiane SrO
Masse grisâtre poreuse, infusible, obtenue par la calcination de l’azotate. Il attire l’humidité et l’acide carbonique de l’air. Il se combine à l’eau avec une grande énergie et se réduit en une poudre blanche qui Y hydrate Sr(OH)^
L’hydrate de strontium, de 3,6 de densité, fond au rouge sombre ’ et se déshydrate à une température beaucoup plus élevée. Il est soluble dans l’eau et cristallise, parle refroidissement delà solution bouillante, en longues aiguilles quadratiques transparentes qui ont pour composition Sr(01I)^-h8IPO et qui perdent leur eau de cristallisation (à 100". Ces cristaux sont solubles dans 50 parties d'eau
SULFATE DE STRONTIUM.
froide et dans 2>‘,4 d’eau bouillante. Leur solution est très alcaline, caustique et avide d’acide carbonique.
La stronliane est employée dans l’industrie sucrière pour l’extraction du sucre des mélasses.
872. Peroxyde de strontium SrO^ — On ne l’obtient que par l’action do la chaleur sur son hydrate. Cet hydrate, SrO^+SrPO, se précipite en lamelles cristallines lorsqu’on ajoute de l’eau oxY§énee a une solution de strontiane. Le peroxyde anliydie est une poudre blanche qui perd de l’oxygène au rouge, sans fondre (Thénard, Scliœne).
SELS OXYGÉNÉS DU STRONTIUM.
Le CHLORATE et le perchlorate sont des sels cristallisés déliquescents, très solubles dans l’eau, solubles dans l’alcool.
L’iodate est très peu soluble.
873. Sulfate de strontium SO^Sr. — C’est le minéral désigné sous le nom de célestine, en raison de la teinte bleuâtre qu’il offre quelquefois. Il se rencontre en cristaux orthorhombiques bien définis ou en masses fibreuses. C’est un sel très peu soluble dans l’eau et qu’on obtient en ajoutant de l’acide sulfurique ou un sulfate soluble à un sel de strontium. C’est un précipité blanc, de 3,707 de densité. Moins soluble que le sulfate de calcium, celui-ci en provoque la précipitation. Il est moins soluble à chaud qu’à froid, 1 litre d’eau à la température ordinaire en dissout 0^‘‘,I45 et seulement 0®%104 à 100° (Fresenius). Sa solution est employée pour distinguer la baryte de la strontiane, car elle précipite les sels de baryum et non ceux de strontium. La présence de sulfates alcalins diminue sa solubilité en donnant un sulfate double insoluble. La présence d’acide sulfurique libre diminue aussi sa solubilité. Il est par contre plus soluble en présence du chlorure de sodium. Il est un peu plus soluble aussi dans l’acide chlorhydrique concentré et dans Tacide azotique. L’acide sulfurique concentré le dissout, mais l’addition d’eau le précipite de nouveau. Si la solution est faite à chaud, il se dépose, par le refroidissement, des cristaux grenus de sulfate acide (SO'O'Srlf^ ; le même sel se dépose en lamelles par l’exposition de la solulion à l’air humide; ces lamelles reufcrmout 1 molécule d eau de crislallisalion (SchuHz-Sellack).
SELS OXYGÉNÉS DU STRONTIUM.
Le siillaLe do sLronlium fond à une lemporalurc olovée. Calciné avec du charbon, il est converti en sulfure. Une digestion prolongée avec le carbonate ainmonique ou l’ébullition avec les carbonates alcalins le transforment en carbonate.
874. Azotate de strontium (ÂzO^)^Sr. — (Jn le prépare en dissolvant le carbonate de strontium dans l’acide azotique
étendu et cbaud et faisant cristalliser. Si la crislallisation a lieu à cbaud, elle fournit des octaèdres réguliers ou descubo-octaèdres limpides qui sont anhydres (densité = 2,962). Les cristaux déposés à froid sont des prismes clinorbombiques volumineux, renfermant (AzO^)^Sr-t-4I-PO et perdant rapidement leur eau par efflorescence.
100 parties d’eau à 0° dissolvent 40’’,16 d’azotate de strontium sec; à 40'*, 9P,3 et à 108°, 103 parties (Mulder). Il est à peu près insoluble dans l’alcool absolu et dans l’acide azotique concentré.
Il donne avec le charbon et le soufre des mélanges qui brûlent avec une belle flamme rouge ; cette propriété le fait employer dans la pyrotechnie.
875. Carbonate de strontium CO^Sr. — strontimiite, qui est le carbonate naturel de strontium, est isomorphe avec l’arragonite. Il est à peu près insoluble dans l’eau et s’obtient par double décomposition sous la forme d’un précipité blanc de 3,62 de densité. 1 litre d’eau peut en dissoudre 0^",0o54 (Fresenius); il est un peu plus soluble en présence des sels ammoniacaux, mais moins soluble en présence de l’ammoniaque libre. Il déplace à chaud l’ammoniaque des sels ammoniacaux.
Chauffé au rouge blanc, il perd de l’anhydride carbonique; cette décomposition est facilitée par la vapeur d’eau. Avec le charbon au rouge, il se décompose en strontiane et oxyde de carbone.
SULFURES DE STRONTIUM.
876. Ces composés correspondent aux sulfures de calcium el s’obtiennent de même. Comme le monosulfure de calcium, celui de strontium est phosphorescent après avoir subi l’action des rayons solaires. Celui qui est obtenu par l’action du soufre sur le carbonate de strontium présente une belle phosphorescence d’un vert jaune; la phosphorescence est violette ])our le sulfure préparé on chaufl’ant cà 300° la strontiane avec du soufre (becquerel).
BARYUM.
RECHERCHE ET DOSAGE DU STRONTIUM
877. L’IiYclro o'èiie sulfuré et les sulfures alcalins sont sans
action sur les sels de strontium. La potasse ne donne un précipité de strontiane que dans les solutions concentrées. L’ammoniaque n’y produit pas de précipité. Les sulfates solubles, y compris le Il sulfate de calcium^ donnent un précipité de sulfate de strontium, à moins que les solutions ne soient très étendues. Les carbonates I et oxalates alcalins précipitent les sels de strontium comme les j sels de calcium.
Le ebromate neutre de potassium donne lentement un précipité cristallin jaune. Le bicliromatc ne précipite pas les solutions strontiques. Il en est de même des acides fliiosilicique ci perchlorique.
Les sels de strontium colorent les flammes en rouge et fournissent un spectre très brillant composé de six raies rouges, d’une raie orange et d’une raie bleue; les plus caractéristiques, sont la raie orange Sra, les raies rouges Sr(3 et y et la raie bleue Srâ.
Le dosage du strontium s’effectue sous la forme de sulfate ou de carbonate. Dans le premier cas, il faut diminuer la solubilité du précipité par l’addition d’alcool si celui-ci ne précipite pas en même temps d’autres sels. On pèse le sulfate ou le carbonate après lavage, dessiccation et calcination.
Le strontium se sépare des autres métaux en même temps que le calcium et le baryum. Pour le séparer du calcium, on dissout le précipité de carbonate dans l’acide azotique, on évapore la solution à sec et on reprend le résidu par l’alcool absolu qui dissout l’azotate de calcium et laisse l’azotate de strontium.
BARYUM. — Bazrr 136,8.
878. La baryte fut découverte en 1774, par Sclieele, qui la nomma terre jiesante (terra ponderosa) pour la distinguer de la cliaux. Guyton de Morveau lui donna le nom de barote (de lourd), nom qui fut transformé ensuite en baryte. En 1808, Davy reconnut que la baryte est l’oxyde d’un métal qu’il nomma baryum.
Le baryum se rencontre dans la nature principalement à l’étal fle sulfate (harytine) et de cai’bonate (ivïthérite ^ spath pesant), ces minéraux sont souvent accompagnés de strontium ou de calcium
MAllYUM.
à l’éLat lie mélanges isomorphes, 11 est. aussi coiiLeiiu dans quelques silicates complexes et, en petite quantité, dans les eaux de la mer et dans les coquilles de mollusques.
Baryum métallique. — Davy a le premier isolé le baryum en soumettant la baryte au courant d’une pile de 500 éléments, le pôle négatif plongeant dans du mercure placé dans une cavité pratiquée à cet effet dans la baryte, 11 soumit ensuite l’amalgame produit à ,1a distillation dans un appareil rempli de vapeurs de naphte ; le baryum resta ainsi sous la forme d’une poudre d’un blanc d’argent. M. Bunsen l’a préparé en électrolysant à 100° une bouillie de chlorure de baryum légèrement acidulée, en présence de mercure mis en communication avec le pôle négatif. 11 a obtenu ainsi un amalgame solide qu’il a distillé dans un courant d’hydrogène sec. Enfin, M. Mathiessen l’a préparé par l’électrolyse de chlorure de baryum fondu, avec une tige de fer comme électrode négative sur laquelle le métal se dépose en petits grains.
Le baryum est très oxydable à l’air et brûle avec une flamme verte; il décompose l’eau avec effervescence. Il ne fond qu’à une température très élevée, supérieure à celle de la fonte (Frey).
CHLORURE DE BARYUM. — BaCl^.
879. Le chlorure de baryum prend naissance par l’action du chlore sur la baryte à une température élevée (Davy). L’action du gaz chlorhydrique sur la baryte a lieu avec incandescence.
On prépare facilement le chlorure de baryum en dissolvant la withérite dans l’acide chlorbydrique étendu et chaud. La withérite renfermant presque toujours du calcium, du fer, du manganèse, doit être employée en excès, le carbonate de baryum entre alors seul en dissolution. On le prépare encore en traitant, par l’acide chlorhydrique, le sulfure de baryum obtenu en réduisant le sulfate de baryum naturel par le charbon. On fait cristalliser la solution, on fond les cristaux et on soumet le chlorure fondu à une nouvelle cristallisation.
Le chlorure de baryum cristallise en tables orthorbombiques limpides, ayant pour composition BaCF-t- 211*0, dé 3,05 de densité, inaltérables à l’air. Il perd son eau à 113° et fond au rouge. Maintenu fondu à l’air, il perd un peu de chlore et le produit renferme de la baryte. La vapeur d’eau lui fait perdre de l’acide chlorhydrique au ronge. IjO chlonire de baryum fondu s échaufle
OXYDE DE RARYUM OU BARYTE.
uvcc rcciii cl cibsoi’bo l'iiiiniiditc do 1 tiir. Lti solubililo du cliloiuic de baryum augmente proportionnellement avec la température : 100 parties d’eau à 10° dissolvent 33’’, 3 et a 104 ,3, point d ébullition de la solution saturée, 60’’, 3 (chlorure supposé anhydre). L’acide clilorbydrique libre diminue sa solubilité, qui est nulle
dans l’acide concentré; celui-ci précipite donc la solution aqueuse. Le cbloriire de baryum est insoluble dans l’alcool absolu. La solution de chlorure de baryum possède une saveur amère, désagréable; elle est très toxique.
880. Bromure et iodure de baryum. — Le bromure est isomorphe avec le chlorure. Il est très soluble dans l’eau, soluble dansl’alcool. L’iodure est déliquescent et très soluble dans l’alcool.
Le fluorure est un peu soluble dans l’eau.
OXYDE DE BARYUM ou BARYTE. — BaO.
881. On prépare le protoxyde de baryum en calcinant l’azotate au rouge blanc dans un creuset de fer ou de porcelaine. C’est une masse grisâtre, boursouflée, par suite du dégagement de gaz du sel en fusion. Densité = 4, 73.
On obtient encore la baryte en calcinant le carbonate avec 10 p. 100 de charbon, mais le produit est moins pur.
La baryte ne fond qu’à une température très élevée. Chauffée au rouge sombre, elle absorbe l’oxygène de l’air et se convertit en bioxyde. Exposée à l’air, elle en absorbe riiumidité et l’acide carbonique et se réduit en une poudre blanche. Son avidité pour l’eau est considérable; si l’on arrose un morceau de baryte de quelques gouttes d’eau, l’élévation de température peut aller jusqu’à l'incandescence (BaO-i-rPO=17°“‘,6, Berthelot).
L’hydrate de baryum ou baryte hydratée BaO^H^ obtenu par l’hydratation de la baryte ou par la dessiccation de l’hydrate cristallisé est une poudre blanche fusible au rouge en un liquide oléagineux qui se concrète par le refroidissement en une masse crislalline. 11 ne se déshydrate à aucune température.
La baryte est soluble dans l’eau. tOO parties d’eau à 80° peuvent en dissoudre 90’’, 8; mais par le refroidissement, la plus grande partie se dépose en cristaux incolores et transparents. A 20", l’eau ne retient que 3,5 p. 100 de baryte supposée anhydre. Les cristaux qui se déposent ainsi sont des prismes quelquefois 1res nets, lransf»arenls, du type (piadralique el renfeiTuant
BAUYUM,
Ba(()U)^ + 811^0. Ils pcrdciiL 7II"() lentCMiiGiil, il l’air, rapidcmeiil, à 100° cL la liuilièmo molécule d’eau de crislallisaliou seulement à une température plus élevée (à i ÜO” dans le vide d’après M .Lescœui-).
On peut préparer l’hydrate de baryum par plusieurs procédés. 11 se dépose par le refroidissement des solutions saturées bouillantes de chlorure ou d’azotate de baryum additionnées d’une quantité calculée de soude caustique. Le procédé le plus commode consiste à décomposer le sulfure de baryum en solution concentrée et bouillante par l’oxyde de cuivre ou l’oxyde de zinc; l’hydrate cristallise par le refroidissement de la solution filtrée.
BaS -h CuO H^O = Ba02H2 + CuS.
Industriellement, on le prépare aussi en faisant passer un courant de gaz carbonique humide sur le sulfure de baryum préparé dans des cornues en terre puis dirigeant sur le carbonate ainsi' formé et maintenu au rouge un courant de vapeur d’eau :
COn^a H2Q Ba(OH)2 + CO^
La solution de baryte, ou eau de baryte^ est caustique et très alcaline. Elle absorbe rapidement l’acide carbonique de l’air et est utilisée dans l’analyse pour condenser ce gaz. On la remplace \ souvent, dans ce but, par une solution de chlorure de baryum additionnée d’ammoniaque.
La baryte corrode lentement le verre en lui enlevant de la silice.
On fait usage de la baryte dans les raffineries de sucre, au lieu de chaux : elle fournit avec le sucre une combinaison peu soluble, contrairement à ce qui a lieu avec la chaux, combinaison qu’oji détruit ensuite par l’acide carbonique. î
BIOXYDE DE BARYUM. — BaO!=.
88S. Il se produit lorsqu^’on maintient le protoxyde au rouge sombre dans un courant d’oxygène ou d’air, privé d’acide carbonique. Il ressemble à la baryte, mais s’en distingue en ce qu’il ne s’échauffe pas avec l’eau. Il perd un atome d’oxygène au rouge vif, ou au rouge sombre dans le vide (Boussingault). Chaulïé doucement dans un courant d’hydrogène, il est réduit à l’état de protoxyde en produisant une lumière verte intense.
Le bioxyde de baryum se combine à l’eau pour donner l’hvdrale BaO‘^-t-8ILO. On oblient cet hydrate a l’élat de pureté, en lamelles cristallines, en a.joulanl de l’eau de baryte à de l’eau oxygénée
SULFATE DE BARYUM.
(133). Les premières portions du précipité renferment de l’oxyde ferrique, de raluminc et de la silice; on les sépare par le filtre et on achève la précipitation. Cet hydrate perd son eau à 130°.
Le principal emploi du bioxyde de baryum est la préparation de l’eau oxygénée.
SELS OXYGÉNÉS DU BARYUM.
883. Le CHLORATE (C10^)^Ba+IP0 est soluble et cristallise en prismes clinorhombiques. Il forme avec le sucre, le charbon ou le soufre des mélanges brûlant avec une belle flamme verte.
Le PERCHLORATE (C10')^BaH-4H^0 est très soluble.
L’iodate, très peu soluble, est un précipité cristallin. Il se dissout dans l’acide azotique chaud et s’en dépose par le refroidissement en petits prismes clinorhombique's brillants.
884. Sulfate de baryum SO'‘Ba. — La barytine ou sulfate naturel est le composé barytique le plus répandu dans la nature ; cristallisé, il offre la forme de prismes orthorhombiques, isomorphes avec les sulfates de strontium et de plomb; densité=4,35 à 4,58.
Le sulfate de baryum se produit par l’action des vapeurs d’an- Uiydride sulfurique sur la baryte anhydre; la combinaison a lieu avec incandescence; il en est de même, lorsqu’on arrose la baryte avec de l’acide sulfurique fumant, tandis que l’acide sulfurique ordinaire n’a d’action que si on chauffe un point du mélange avec une tige de fer chauffée (Kublmann). L’acide sulfurique et les sulfates produisent, dans les sels de baryum, un précipité de sulfate. Ce précipité est amorphe, blanc, de 4,53 de densité. Il est insoluble dans l’eau (il faut plus de 400,000 parties d’eau pour dissoudre une partie de sel), un peu plus soluble dans les acides étendus. L’acide sulfurique concentré en dissout 5,7 p. 100.
La solution, faite à chaud, abandonne parle refroidissementde petits cristaux du sel acide (SO^)'^BafP. Cette solution, en absorbant i’immidité de l’air, abandonne le même sel acide, avec 2rPO.
Le précipité de sulfate de baryum passe facilement à travers les bit res lorsqu’il a été produit à froid ; il faut donc le précipiter à chaud. Ce précipité sert au dosage de l’acide sulfurique (269) et du baryum.
Le sulfale de baryum arlibciel est employé sous le nom de b!nnc
SlilLS OXYGÉNÉS DU DADYUiM.
fixe dans la peiiilui'e à l’huilo et dans la l’abricaLion du carloii, dn pajjiei’, oLc.
Lo SULFITE DE iJARYüM Gst uii prucipité blaiic, insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide sulfureux.
L’iiyposülfite S^O^Ban-IPO est un précipité crislallin. Le dithionate S^O“Ba-|-2IPO est soluble dans 4'',0 d’eau froide et dans l'’,1 d’eau bouillante et cristallise en prismes ortliorliombiques.
885. Azotate de baryum (AzO'^)^Ba. — On le prépare en dissolvant le carbonate ou le sulfure de baryum dans l’acide azotique étendu, ou bien en mélangeant des solutions concentrées et bouillantes d’azotate de sodium et de chlorure de baryum. Ce sel cristallise en cubo-octaëdres ou autres formes du système cubique.
Les cristaux sont anhydres, solubles dans 15 parties environ d’eau froide et dans 3 parties d’eau bouillante. 11 est insoluble dans l’acide azotique concentré et dans l’alcool absolu.
Ce sel est employé en pyrotechnie pour la fabrication de feux verts. Il sert à la préparation de la baryte.
886. Carbonate de baryum. — Le carbonate naturel ou withérite est isomorphe avec l’arragonite et le carbonate de strontium. On l’obtient en précipitant l’eau de baryte par l’acide carbonique ou un sel de baryum par un carbonate alcalin. C’est un précipité blanc, amorphe, dense, soluble dans 14,000 parties d’eau froide et dans 15,400 parties d’eau bouillante (Fresenius) ; l’acide carbonique favorise sa dissolution.
887. Silicates de baryum. — Les silicates de baryum sont des sels mal définis et nous ne les signalons qu’en raison de leur existence dans certaines variétés de verre.
Fluosilicate de baryum SiFPBa. — Précipité crislallin blanc soluble dans 3,800 parties d’eau froide, plus soluble dans l’acide chlorhydrique et dans l’eau bouillante.
SULFURES DE BARYUM.
888. Le protosulfüre BaS se produit lorsqu’on dirige un courant d’hydrogène sulfuré sur de la baryte au rouge. On le prépare eu réduisant le sulfate par le charbon. On réduit le sulfate en poudre fine, on le mélange intimement avec du charbon, du coke ou de la bouille, et l’on pétrit le mélange avec de la colle ou avec du goudron ou de riuiiie. LAdditiou de sciure de bois ou d’amidon facilile la réduclionpar les gaz qu’ils fournissent. Ibi grand, on ojière
UECIIERCIIE ET DOSAGE DU IJAUYUM.
dans des fours à réverbère; en peut, dans des creuseLs. La masse calcinée doit être refroidie a 1 abri de 1 air.
Le sulfure de baryum, lorsqu’il ne renferme pas de cliarbon en excès, est une masse blanche, phosphorescente après insolation . On oblient un semblable de Bologne en chauffant pendant
une demi-heure sur une lampe à gaz, puis sur la lampe d’émailleur, dans un creuset fermé, 5 parties de sulfate de baryum précipité avec 1 partie de charbon et enfermant le produit dans des tubes avant son refroidissement complet. La phosphorescence est
d’un vert orangé.
Le sulfure de baryum se dissout dans l’eau, mais en se décom-
posant en hydrate et sulfhydrate
2BaS -h 2H2Q = Ba(HS)2 +Ba(0H)2.
En faisant bouillir la solution de 5 parties de sulfure avec 1 partie de soufre et évaporant dans le vide, on obtient des tables hexagonales transparentes ayant pour composition BaS-i-6IPO (H. Rose) ; les eaux mères renferment des polysulfures. Les cristaux subissent la décomposition ci-dessus, lorsqu’on les traite par l’eau.
Le sulfhydrate se dépose parle refroidissement en longues aiguilles limpides qu’on obtient pures si l’on sature préalablement la solution par l’hydrogène sulfuré.
889. Polysulfures. — Lorsqu’on maintient longtemps à 360° un mélange de 2 parties de protosulfure de baryum et de 1 partie de soufre, on obtient une masse d’un vert jaunâtre donnant avec l’eau une solution rouge, à réaction alcaline, altérable à l’air et fournissant par l'évaporation dans le vide : 1” des cristaux presque incolores du monosulfure hydraté BaS-^-6H-0; 2° des aiguilles mamelonnées rouges, qui constituent le BaS^'-^-TPO ; 3° des
prismes orangés clairs (BaS)hBaS^-l-25H-0 (Schœne).
Il n’existe pas de pentasulfure de baryum, si ce n’est en solution. On obtient une semblable solution en faisant bouillir le monosulfure avec un excès de soufre. La solution jaune abandonne par l’évaporation des cristaux de tétrasulfure et du soufre libre (Schœne).
RECHERCHE ET DOSAGE DU BARYUM
890. Les caractères généraux des sels de' baryum sont ceux des sels de calcium et de strontium. On les distingue de ceux-ci
VEIIRE.
pai‘ imc solüliou do sulf’alu ou du chromalu du slroiiliuni (|ui y doiineiiL un précipité do siilfalo ou do clironialo baryliqiios.
Le chromaLe ncutro de potassium précipito Jos sols do ])aryum sans excès d’acide. L’acide nuosiliciqiie y produit un précipité cristallin.
Les sels de baryum communiquent aux flammes une couleur verte. Le spectre qu’ils fournissent est assez compliqué, les raies les plus caractéristiques sont les raies vertes Ba 7. et Ba [3 ; la raie verte y est moins brillante ; on remarque en outre une raie orangée. La baryte se reconnaît très bien à côté de la strontiane. Quant au calcium, sa présence pouvant masquer les raies de Ba et de Sr, il est nécessaire de le séparer d’abord, par exemple en épuisant par l’alcool le mélange des azotates.
Le baryum peut être séparé à l’état de sulfate de tous les métaux dont les sulfates sont solubles, y compris le calcium. Dans ce dernier cas, les solutions doivent être assez étendues pour que le calcium ne soit pas précipité. La séparation du baryum et du strontium s’effectue en faisant digérer le mélange des sulfates précipités avec du bicarbonate de potassium ou du carbonate ammonique, et agitant fréquemment; après vingt-quatre heures, tout le sulfate do strontium (et de calcium) est converti en carbonate, tandis que le sulfate de baryum n’est pas modifié. Le précipité, bien lavé avec une solution faible de carbonate alcalin, puis avec de l’eau pure, est traité par l’acide chlorhydrique qui dissout le carbonate de strontium et laisse le sulfate de baryum.
Le dosage du baryum s’effectue à l’état de sulfate, en suivant les indications données pour le dosage de l’acide sulfurique ; ou bien à l’état de carbonate, qu’on lave, qu’on sèche et qu’on calcine en le détachant du fdtre.
VERRE
891. Les verres sont des polysilicates complexes doués de propriétés spéciales qui sont la dureté, la transparence, une cassure et un éclat particuliers dits vitreux, une inaltérabilité plus ou moins grande à l’égard de l’eau et des agents chimiques, sauf l’acide fluorhydrique.
Les verres sont fusibles à une température élevée, et ils sont formés en général par un silicate fusible associé à un silicate infu-
VEKKE.
sible. Le silicate fusible est iiii silicate alcalin; le silicate infusible, un silicate alcalino-terreux. Les premiers sont amorphes, fondent à une température relativement basse et sont solubles dans l’eau [verre soluble]', les autres sont cristallins, insolubles dans l’eau, mais attaquables par l’acide chlorhydrique. Associés, ils sont amorphes et résistent plus ou moins complètement à l’action de l’eau et des acides, et cela d’autant plus qu’ils sont plus riches en silice. Leur fusibilité diminue aussi avec l’aug-mentation de la silice.
En général, plus un silicate est complexe, plus sa fusibilité est augmentée, et l’association de plusieurs silicates infusibles peut donner lieu à un mélange fusible. C’est ainsi qu’on a pu préparer à Saint-Gobain un verre constitué par un silicate baryto-calcique Si-0'Ba.2SP0'^Ca (soit 6SiO^BaO,2CaO).
La chaux constitue à côté des alcalis la base des verres proprement dits; elle peut être remplacée non seulement par la baryte ou la strontiane, mais aussi par l’oxyde de plomb ou par ceux de zinc, de bismuth, de thallium. Enfin l’oxyde de thallium, de son côté, peut encore plus facilement remplacer la soude ou la potasse (Lamy).
L’alumine existe dans quelques verres, mais sa présence n’est on quelque sorte qu’accidentelle. La magnésie n’entre guère que dans la composition du verre à bouteilles. Celui-ci renferme, en outre de l’alumine, des oxydes de fer et de manganèse qui lui donnent sa coloration et plus de fusibilité.
Le fer donne au verre une teinte verte lorsqu’il y est à l’état de silicate ferreux; une teinte jaune quand il y est à l’état de composé ferrique; mais cette dernière teinte est inappréciable lorsqu’il n’y a que peu de fer. Il faut donc, pour obtenir un verre incolore avec des matières premières légèrement ferrugineuses, comme c’est le plus souvent le cas, suroxyder le fer dans le mélange. On y arrive par l’addition d’anhydride arsénieux ou d’une petite ({uantité de peroxyde de manganèse des verriers). Ce dernier
agent, outre son action oxydante, produit un effet physique : la couleur violette que communique le manganèse au verre, étant complémentaire de la couleur jaune occasionnée par le silicate ferrique, en détermine l’extinction.
892. l .es verres peuvent se partager en plusieurs catégories :
\ CUISES A uASc DE CHAUX ET UE SOUDE. — lls comproiiueut le verre
V K 11 UE
a vilrrs, lo verre à (/laces el lu iVançais. |je croum-ç/lass appar
(joheleLene ordinaire, ( ’/esl lienl à la même classe.
verre
Vehues a hase de chaux et de dotasse. — Ils constilueiiL le veno' de Bolnhne et sont, employés surloiiL pour la gobeleterie. Aloins lusiblc ffue les précéclenLs el plus inaltérable par les agents
chimiques, le verre de Bohème doit leur être préféré pour la verrerie de laboratoire. Ce verre est en pleine fusion à i,0b0^
Veure a bouteilles. — Outre la chaux et la soude, il renferme de ralumine, de la magnésie et de l’oxyde de fer. Sa composition est très variable et sa fusibilité plus grande que celle des verres précédents. Les scories des opérations métallurgiques se rapprochent souvent de cette classe de verres.
Verres a base de plomb et de potasse. — Ils constituent le cristal ; ils comprennent le flint-glass, employé pour les verres d’optique, et le strass, qui sert à imiter les pierres précieuses. Ces verres sont très denses et très réfringents. Le cristal ordinaire fond à 925°.
Les émaux sont des verres à base de plomb rendus opaques par de l’oxyde d’étain, par les cendres d’os, la cryolithe, etc. L’émail ordinaire est du cristal additionné de 9 p. iOO d’oxyde
d’étain.
Verres de couleur. — Ils comprennent les verres ci-dessus auxquels on a ajouté un oxyde métallique ; de cobalt pour les verres bleus, de manganèse pour les verres violets, d’oxyde ferrique pour les verres jaunes, d’oxyde cuivreux pour les verres rouges, d’oxyde cuivrique pour les verres verts, etc. L’urane leur communique une belle fluorescence jaune et verte.
Aux verres colorés s’ajoutent les aventurines, qui sont du A^erre tenant en suspension des matières solides, qui lui donnent une couleur déterminée et un aspect chatoyant ; ces matières sont le ’ cuivre, l’oxyde cuivreux, l’oxyde de chrome, etc.
893. Composition chimique du verre. — Le verre ne saurait être envisagé comme une combinaison définie ; néanmoins, pour obtenir un verre de bonne qualité, on ne doit pas s’écarter trop de certains rapports entre la silice et les bases. Un verre trop basique résiste mal à l’action de l’eau et des acides ; un verre trop riche en silice est trop difficilement fusible. D’après un travail étendu de M. Benratb à ce sujet, la composition du verre normal serait celle (\o. irisilicates
ACTION DE LA CllALEUR SUR LE VERRE.
iOR
Von'o à vilros
— de Bohème..
O.'istal
7( RSiO^’.CaO) -f :;(3Si02.Na-0) soil, (SiH)\)^^Na’0C,v 7(3Si02.Ca0)-i-a(3Si02.K20) — (Si30^)i2K'H:a- 7(3Si02.Pb0)4-h(3Si02.K20j — (Si^O'ji^Kiopjv
Néanmoins M. Stas a pu obtenir (les verres plus riches en silice et cependant plus fusibles, en remplaçant dans le verre de Bohême la moitié (équivalente) de la potasse par la soude. La composition du verre que M. Stas fit fabriquer ainsi, pour ses recherches si précises sur les poids atomiques, est celle d’un tétrasilicate SSiOMvNaO.CaO, soit (Si^O^)KNa(Si^O”)Ca.
Voici maintenant la composition centésimale de quelques verres :
STRASS
Sifice. . . .'
Chaux
Soude
lo,2
Potasse
Magnésie
Alumine
Oxydes de 1er et de
manganèse
Oxyde de plomb
894. Propriétés physiques. — La densité du verre varie avec sa composition ; il en est de même du pouvoir réfringent, propriété importante à considérer, surtout pour les verres d’optique. Voici ces données pour quelques verres :
Indice
Coeir.
Densité.
de réfraction,
de dilatation
raie D.
cul,, de 0 à 100’
Verre de Bohême
— à glaces ,
— à vitres. Crown glass. '
— à bouteilles
OisLal ordinaire
— de Guinand (Elint)..
Verre de thallium
895. Action de la chaleur sur le verre. — La fusion du verre et la solidification du verre fondu ont lieu eu passant par tous I. — fTiimie Tninr'Talf*. 13
VICK U K.
l(^s degrés du rumullissomeid cL ù iiikî ccudaiiie lein]jéi’alui‘(3, V('rs 770", il odre uik‘ grande plaslicilé (jiii permel de lui donner loutes les (ormes voulues; par le souflkige, ou en (ail des ballons, des cylindres, etc.; en l’étiraid: on en fait des tubes qu’on peut obtenir d’une ténuité extrême ; le passage au rouleau fournit les glaces; le moulage, les bouteilles, etc.
Le verre, étant mauvais conducteur de la chaleur, est très fragile et se brise violemment lorsque, étant chaud, il subit un refroidissement brusque. De même, le verre qui après avoir été travaillé n’est pas refroidi lentement, se rompt sous la moindre iniluence ; (le là la nécessité de le recuire^ opération d’autant plus importante que le verre est plus épais. Le recuit s’obtient en introduisant les pièces immédiatement après leur fabrication, et encore rouges, dans une galerie chauffée par la chaleur perdue ou dans un four spécial [carcaise)^ où elles cheminent lentement enpassant des parties les plus chaudes aux parties les plus froides.
Lorsque le verre a été brusquement refroidi, les parties extérieures se solidifient aussitôt, tandis que l’intérieur passe par l’état pâteux et le travail moléculaire de contraction qui s’y fait se trouve gêné par l’enveloppe solide; de là un équilibre instable qui est brusquement détruit par une lésion de l’enveloppe. Ce phénomène est très prononcé dans les fioles iV épreuves et dans les larmes bataviques. Les premières (fig. 191) sont des pièces soufflées, en verre très épais, destinées à reconnaître l’état d’affinage du verre fondu. La chute d’un petit caillou dans ces fioles ou un léger changement de température suffisent pour les faire éclater.
Les larmes bataviques (fig. 192) sont des gouttes de verre fondu qu’on a fait tomber dans de l’eau froide : le gros bout de ces larmes peut être frappé assez fortement avec un marteau sans qu’il y ait rupture ; mais si l’on brise l’extrémité effilée, la larme fait explosion et se réduit en poussière. Cette rupture est accompagnée d’une élévation de température et môme de lumière.
M. de Luynes a montré que ces effets sont dus à un état particulier d’équilibre des couches extérieures et non de la masse intérieure, comme on l’avait jiensé. On peut, en effet, en plongeant Tune ou l’autre cxlrémité d’une larme balavi<iue dans l’acide lluor-
Fig. 191.
DÉVITÜFFICATION.
iiydri(|ue, (lissoiidi’O la paidio oxléricuro, sans qu’il se pi’oduise aiicuii phénomène de rupture, même lorsqu’on vient ensuite à briser la pointe.
896. Verre trempé ou durci. — Le verre acquiert par la trempe une grande dureté et, contrairement à ce qu’on aurait pu croire d’après ce qui précède, une solidité et une élasticité beaucoup plus grandes; à condition pourtant que la trempe ait été faite dans certaines conditions, qui ont été très bien établies par l’inventeur du verre trempé, M. de la Bastie.
Pour obtenir le verre durci, on porte l’objet à tremper à une température voisine de celle du ramollissement, puis on le plonge dans un bain d’huile ou de graisse porté à 110 ou 300% suivant la nature du verre, le verre le moins fusible exigeant le bain le plus chaud. Le verre trempé supporte des chocs infiniment plus forts que le verre ordinaire; une lame de verre trempé peut être ployée facilement sans se rompre; les bobèches en verre trempé ne se brisent pas lorsqu’on les projette sur le sol. Enfin le verre trempé peut subir des cbangements brusques de température. Par contre, lorsqu’il se brise, il éclate à la manière des larmes bataviques en projetant des fragments dans toutes les directions.
897. Cristallisation du verre. Dévitrification. — Lorsqu’on maintient longtemps le verre à une température élevée, il perd sa transparence et prend un aspect porcelané. Ce fait avait été observé par Réaumur en 1727 ; de là le nom de ])orcclainc de liéaumur qu’on a donné au verre ainsi dévitrifié.
La dévitrification du verre est due à la production de silicates cristallisés, empâtés dans un silicate amorphe. Lorsqu’un verre prend cet état, il n’est plus propre à être travaillé. Ce sont surtout les verres magnésiens, comme le verre à bouteille, qui paraissent se dévilrilier le plus facilement sous rinlluence de la chaleur.
Action du la uimiichk sur lk vkriU':. — Le verre, suri ont le verre
VKlUUi.
à vitres, prend peu <ï peu, sous riiillueiice di's rayons solain's, uik! (ointe jaune, puis rosée et enlin violette. La cause de cette altération est encore inconnue.
898. Propriétés chimiques. — Le verre de fabrication moderne résiste en général bien à l’action de rcan à froid, il n’en était pas de meme des verres anciens, qui étaient beaucoup plus alcalins et qui ont subi à la longue l’action de l’eau; ceux qui sont arrivés jusqu’à nous sont profondément altérés. Il en est de meme des carreaux à vitres d’époque plus récente, qui ont subi l’action de l’air et de l’eau. Les verres ainsi altérés ont perdu une partie ou même la totalité de leur silicate alcalin et présentent un aspect chatoyant et nacré offrant les reflets irisés des lames minces qui, dans ces cas, sont dues à des pellicules de silicate calcique. On peut produire cette irisation du verre en le chauffant sous pression avec de l’acide chlorhydrique étendu.
Peu de verres résistent à l’action do l’eau bouillante qui, à son contact, prend rapidement une réaction alcaline. Cette action est très prononcée avec les vases neufs et diminue par l’usage. Elle est très importante à considérer au point de vue de l’emploi des vases de verre dans les analyses de précision.
Les acides étendus agissent à la manière de l’eau. Les alcalis enlèvent de la silice au verre, et une foule de solutions salines agissent soit à la manière des acides, soit à la manière des alcalis.
L’action de l’eau sur le verre a, en premier lieu, été constatée par Lavoisier, qui démontra par pesées que le sédiment laissé par l’eau, distillée un grand nombre de fois dans un vase «le verre, provient uniquement do celui-ci et n’est pas le résultat d’une transformation do l’eau en terre, suivant une opinion alors admise.
Tous les verres sont attaqués par l’acide fluorhydriqiie, qui est employé pour sa gravure (446) et pour son analyse (664).
899. Fabrication du verre. — L’invention du verre remonte aune haute antiquité ; la tradition l’attribue aux Phéniciens ; mais la découverte cio vases de verre dans les nécropoles égyptiennes montre qu’elle remonte beaucoup plus haut, soit à trois mille ans environ avant l’ère chrétienne. C’est la ville «le Thèbes qui paraît avoir été le siège principal de l’industrie du verre chez les Égyptiens; on a trouvé dans les grottes de Beni-llassan des sculptures représentant des verriers thébains occupés à soufller le verre à l’aide de cannes, comme on le fait encore de nos jours. La fabrica- •
FABRICATION DU VERRE
lion (lu verre à vitres date du moyen âge, et celle des glaces est encore pins récente : d’abord confinée à Venise, d’où elle s’introduisit en France à la fin dn dix-septième siècle, elle s’est concentrée à Saint-Gobain où elle a subi d’importants perfectionnements (1).
Matières premières. — La fabrication du verre comprend d’abord le choix des matières premières, puis leur fusion, enfin le travail du verre. La silice^ pour tous les verres incolores, doit être aussi pure et exempte de fer que possible. En France et en Belgique on emploie les sables blancs de Fontainebleau, de Champagne, de Chantilly, etc. En Bohême on fait usage du quartz hyalin étonné et porphyrisé.
Four le verre à bouteilles, on emploie des sables ferrugineux et alumineux qui fournissent un verre plus fusible.
Soude. — Au sel de soude (carbonate) qui n’est plus guère employé que pour la gobeletterie line, on a substitué, dans un but économique, le sulfate de sodium. Pour faciliter la décomposition de ce sel par la silice, on y ajoute une petite quantité de charbon.
Potasse. — Les potasses d'Amérique raffinées et les potasses des salins de betteraves sont employées pour la fabrication du verre de Bohème et du cristal; elles doivent autant que possible être exemptes de soude, qui communique en général au verre une teinte verdâtre, dont la cause n’est pas bien connue.
Chaux. — • On fait usage de chaux éteinte ou bien des différentes variétés de calcaire, craie, calcaire saccliaroïde ou même pierre a chaux.
Plomb. — Le plomb qui entre dans la composition du cristal y est introduit en général à l’état de minium, qui doit être exempt d’oxydes métalliques colorants. Si l’on emploie le minium au lien de litbarge (protoxyde de plomb), c’est qu’il perd de l’oxygène durant la fusion, et que cet oxygène contribue à l’affinage du verre en oxydant les matières charbonneuses que peut renfermer le mélange et en brassant celui-ci.
A ces matières premières on ajoute toujours comme fondant les déchets de verre de la nalyre de celui qu’on veut produire, dési-
(I) On trouvera dans l’ouvrage de .M. Peligot : Le verre, son histoire, sa fabric.afion des développements du plus liant intérêt sur l’histoire de l’industrie du verre. Nous y renvoyons également le lecteur pour les flétails technirpies de eette fnhrieaf ion.
VEimii.
gués sous le nom de (jroisils ou casslns. CeUe addition f’uciliLe la réaction entre ta silice et les matières basiques,
N oici, pour les principaux verres, (jueb|ues exemples de la composition employée :
Sable blanc
Verre ù vitres.
Vei-re ù glaces.
Sulfate (le sodium ,
Sel de soude
1 lOà 12(
Calcaire
Charbon en poudre.
Manganèse
Groisil
Sable argileux
Verre
l)outeiiles.
Cendi'es de tourbe. .
Sulfate de sodium . .
Calcaire
Groisil
Sable blanc
Verre
de Holiêine.
Chaux éteinte
Carbonate de potassium..
Manganèse
Acide arsénieux
Gi’oisil
Sable blanc
Ci'istal.
Minium
Carbonate de potassium.. .
Salpêtre
Manganèse
Groisil
lOOàlGO
900. Fours de verrerie. — La fusion du verre, qui exig-eune température de 1000 à 1200°, se fait dans des creusets en terre réfractaire. Ces creusets sont des pots ouverts, quand on fait usage des fours au bois. Mais ce combustible ayant été à peu près partout remplacé par le charbon de terre ou par le gaz, on fait usage de creusets couverts, avant la forme de cornues à col très court, de 0“,50 à 1 mètre de hauteur. Ces creusets sont disposés comme le montrent les figures 193 et 194 au nombre de six ou huit dans un four en briques réfractaires, à voûte surbaissée, de forme circulaire, ovale ou rectangulaire. A chaque creuset correspond un oumeau, ouverture par laquelle on introduit la combinaison et par laquelle l’ouvrier cueille le verre fondu; pendant la fonte, l’ouvreau est fermé. La composition, avant d’ôtre introduite dans ces creusets, est frittée dans d(;s arches disposées sur les côtés du four.
Le combustible est disposé sur une grille centrale, en contre-bas du sol, et la flamme circule autour des ci'eusets.
Aux fours ordinaires, utilisant faction direcle du combustible, on en a substitué d’autres dans lesquels ce sont les gaz provenani de la disfillalion de la bouille qui vienneni brûler dans le four
FOURS DE VEllHERlE.
Fig. li)3.
après s'clro échaades dans des rrr/éncrateurs. Ces fours (fig. 193) sont ceux de MM. Siemens.
Au-dessons du four proprement dit, contenant les creusets et qui est circulaire, sont disposées des chambres RR i-emplies de briques réfraclaires a claire-voie. Le gaz provenant du générateur pénètre de bas en haut par une des chambres de droite, Tair nécessaire à sa combustion arrive en même temps par la chambre contiguë ; la combustion s’établit au-dessus de la cloison de séparation, et les produits de la combustion sortent par les deux chambres cloisonnées de gauclie qu’ils portent à une haute température. Par un renversement de clapets, on fait arriver ensuite le gaz et l’air séparément par ces deux chambres, de bas en haut, et c’est alors le système de chambres de droite qui s’échauffe. Le gaz brûle donc après avoir été porté, ainsi que l’air, à une température élevée. Ce sont là les régénérateurs de chaleur dont nous verrons aussi l’application à la métallurgie du fer.
La ligure montre en même temps la disposition des cornues, qui est du reste la même que dans les fours ordinaires et dans les fours Boétius. Dans ceux-ci, d’une construction plus économique que celle des fours Siemens, la houille, chargée par les ouvertures latérales, fournit du gaz et arrive à l’état de coke sur les grilles D (fig. 194); l’air traversant la grille donne de l’oxyde de carbone qui s’ajoute au gaz. La grille ne laisse passer que l’air nécessaire pour ])roduire l’oxyde de carbone. Pour brûler les gaz formés, on fait arriver l’air par des ouvertures F ; cet air circule par des carneaux autour des générateurs, où il s’échaulfe, en même temps qu’il refroidit les briques et assure leur conservation ; les carneaux IT, au-dessous des sièges du four, sont établis dans le même but.
2Dü
VKHIUÎ.
M. Fr. Siemens, dans lequel les creiisels sont enlièremeiiL supprimés, et le travail, au lieu d’élre inlermiUent, esl rendu conLinu. Le principe de ce four repose sur ce fait que la densiLé de la masse du verre augmente à mesure que se l'aiLla fusion. La fonte s’elfectu(* dans le bassin A (lig. 195). Le verre, en pleine fusion, occupe le bas delacoiicbe et pénètre par le passage a sous la cloison W dans b* bassin B, en passant sur le pont P, où it est soumis à l’action d’une température élevée, sur une faible épaisseur et où il s’affine. Les parties les plus Iluides passent alors sous la cloison V dans le
Fig. 194.
bassin G, où il est prêt à être travaillé. Ce four est cliaullé par le gaz ayant traversé des régénérateurs; c, sont des carneaux refroidisseurs, pratiqués sous la sole des trois bassins pour les protéger contre une chaleur trop intense.
901. Travail du verre. — La compoùtion^ après avoir été frittée, est introduite chaude dans les creusets, ou dans le premier bassin du four à cuvettes, où s’établit la réaction de la silice sur les composés alcalins et calciques. Cette réaction donne lieu a un dégagement gazeux : gaz carbonique dans le cas où l’on emploie les carbonates alcalins et do calcium; gaz sulfureux el gaz carboni(jue si le sel de soude esl remplacé par bï sullab' (‘I le cliar-
TRAVAIL DU VERRE
bon; oxygène oL gaz carbonique dans la préparation du cristal. Ce dégagement gazeux est nécessaire parce qu’il opère le brassage du mélange et le rend plus homogène. Quand la réaction est achevée, la masse cesse d’ôtre bulleuse et ^'affine ; les matières insolubles dans le verre fondu montent à la surface et sont enlevées îi l’aide d’un râble. On les désigne sous le nom de de verre; elles sont formées de sulfates et de chlorures alcalins ayant échappé à la décomposition. La fonte et l’aftinage durent douze à vingtquatre heures.
Quand l’affinage est elfectué, l’ouvrier prélève, avec sa canne,
Fig. 195.
une goutte de verre qu’il souflle (fiole d’épreuve) pour examiner l’aspect du verre solidifié, puis si le verre est jugé de bonne qualité, le travail commence.
Nous ne pouvons entrer ici dans le détail technique de ce travail. L’outil principal est la canne, tube en fer de 1 à 2 mètres de longueur avec lequel l’ouvrier cueille le verre fondu qu’il souffle ensuite lorsque le verre a perdu une partie^ de sa Iluidité. Il rajoute, suivant les besoins, une nouvelle cueille et entretient la pièce qu’il travaille à la température voulue en la réchaulTant devant l’ouvreau. La pièce, à l’aide de divers tours de main, reçoit la forme voulue. Pour le verre à vitres, cette forme est celle de giTinds cylindr'es qu’on fend ensuite suivant une génératrice et qui.
étaiil portés dans un four spécial [four à rt.endrr], s’ouvi'ont et s’é-
GLUCINIUM OU GLUCIUM.
loiulonl (1(> maniore à produire une surl'ace plane. Le louj- à éLen- (Irc est, coiiligu au four à i*ecuire.
l^oiir les hoiileilles et divers autres objets, le veri-e est soufllé dans uii moule.
Lnliii, pour les glaces, le soufllage a été remplacé par le coulage. Le creuset contenant le verre fondu est amené à l’aide d’une grue au-dessus d’une table en fonte cbautlee, portée par un chariot, sur laquelle on coule la matière fondue; sur la table se meut un rouleau en fonte, qui l’Oule sur des tringles mobiles, donnant à la glace sa largeur et son épaisseur. Une fois laminée, la glace est conduite dans la carcaise, ou four à recuire, dont la sole est au niveau de la table qui porte la glace. La glace refroidie est finalement doucie et polie au colcothar.
Le cristal se travaille comme le verre, mais exige beaucoup plus de soins dans le choix des matières premières, dans leur mélange
et dans leur fusion. Il faut se tenir à l’abri de toute influence réduc-
trice qui donnerait une teinte grise au cristal, par suite de la production de plomb réduit, très divisé.
MM. Maes et Clémandot, de Clieby, ont préparé, il y a une vingtaine d’années, un cristal exempt de plomb et représentant un horosilicate de zinc ou de baryum et d’alcali. •
GROUPE DU MAGNÉSIUM
902. Les métaux de ce groupe, c’est-à-dire le glucinium, le magnésium, le zinc et le cadmium sont des métaux à peu près inaltérables à l’air, ne décomposant l’eau qu’à une température élevée et ne donnant qu’une classe de composés, dans lesquels ils sont diatomiques. Leurs oxydes sont insolubles dans l’eau, sauf celui de magnésium, qui du reste n’est que fort peu soluble. Leurs sulfates sont solubles et leurs carbonates et phosphates normaux sont insolubles.
GLUCINIUM ou GLUCIUM. - Gl = 9,2.
903. L’oxyde de glucinium ou glucine a été découvert en 1798, par Yauquelin, dans l’émeraude de Limoges ou béryl. Son nom est dû à la saveur sucrée de ses sels. Dans les nomcuclalures élraiigères, il porte L nom d(' hkiiylmu.m avc'c b' symbole Re (|ui indique son origine.
GLUCINIUM MÉTALLIQUE.
Lo béi’y], (SiO^)”(Al‘)GP est un silicate d’aluminium et de glucinium, généralemeut coloré en vert ou eu bleu verdâtre (aig’uemarine). Parmi les autres minéraux renfermant du glucinium, nous citerons la phénacite, qui est Tortliosilicate SiO^GP; Veuclase I est uu orthosilicate alumiiio-glucique basique SPO^WPGPH^ qu’on peut représenter par la formule (Si0'')^(AP)(G1.0H)^. Le chrifaobérijl ou cijmophane est l’aluminate APO''Gl.
904. Glucinium métallique. — Wœbler l’a isolé en 1828 sous forme d’une poudre grise en réduisant ^e clilorure de glucinium • par le potassium. M. Debray l’a obtenu sous forme compacte en disposant, dans un tube de verre, deux nacelles renfermant l’ime du chlorure de glucinium, l’autre du sodium. En ctiaulïant le tube traversé par un courant d’hydrogène, on fait passer les vapeurs de chlorure de glucinium sur le sodium fondu. Ce métal se trouve linalement converti en une matière noirâtre, mélange de chlorure de sodium et de paillettes ou de globules de glucinium. On fond cette masse et on la lave à l’eau.
Le glucinium est un métal blanc, malléable, de 2,1 de densité, un peu plus fusible que l’argent et ne s’altérant pas par la fusion au contact de l’air. 11 ne décompose pas l’eau, même au rouge blanc. 11 s’unit directement à chaud au chlore et à l’iode.
Le glucinium se dissout dans les acides étendus; mais il ne ! décompose l’acide sulfurique concentré qu’à chaud et est sans action sur l’acide azotique concentré et froid. Il se dissout dans la potasse avec dégagement d’hydrogène. Le glucinium pulvérulent de Wœhler est beaucoup plus altérable que le métal compacte.
Poids atomique. — L’analyse du sulfate de glucinium a conduit, pour ce métal, au nombre 9,22 (Debray); 9,28 (Awdejew) si l’on admet pour l’oxyde la formule GIO : Berzelius avait rangé le glucinium à côté de raluminium en raison de la ressemblance entre les chlorures et les oxydes. L’oxyde de glucinium serait alors Gl^O^ et le poids atomique du glucinium serait 13,8. La chaleur spécilique du métal 0,4079, trouvée par M. Nilson etPetterson, s’accorde avec ce nombre, car elle conduit à la chaleur atomique 5,63. D’autre part, les memes auteurs ont trouvé pour la densité de vapeur du chlorure de glucinium, prise entre 700 et 800", le nombre moyeu 40,8, ce qui conduit à la formule GlCh (poids moléc. = 80,02).
(iLÜCliNlUM OU OUJCIUM.
CHLORURE DE GLUCINIUM. — GICI2.
Le cliloriirc ilo glucinium se sublime eu aiguilles incolores lorsqu’on lait j)asser un courant de chlore sec sur un mélange (b* glucine ou (rémeraude porpliyrisée et de cliarlion chaulîé dans un lube de porcelaine. Si l’on emploie l’émeraude, • il se forme en môme temps du chlorure de silicium et du chlorure d’aluminium. Le chlorure de glucinium, beaucoup moins volatil que ce dernier, peut en être séparé par yne nouvelle distillation (iJehray).
Le chlorure de glucinium est déliquescent, fusible et volatil au rouge. Il se dissout dans l’eau avec élévation de température. La solution évaporée sur l’acide sulfurique abandonne des cristaux de chlorure hydraté G1CF + 41PO (Awdejew); la chai eur décompose cet hydrate en acide chlorhydrique et glucine.
On a décrit plusieurs chlorures doubles, entre autres le chluruplatinate PtCl°Gl+9ÏPO qui forme des cristaux orangés déliquescents (J. Thomsen).
Le BHOMüUE forme de longues aiguilles blanches, très fusibles et volatiles.
Le FLUOKUUE est soluble (Berzelius). Il forme un Huorure double G1FP.2KF1 qui se dépose en écailles cristallines (Awdejew). Le fluosilicate est très soluble.
OXYDE DE GLUCINIUM ou GLUCINE. — GIO.
905. Plusieurs procédés ont été indiqués pour retirer la glucine de l’émeraude. Nous n’indiquerons que celui recommandé par M. Debray. On fond dans un creuset l’émeraude pulvérisée avec la moitié de son poids de chaux. On obtient ainsi un verre qn'on réduit en poudre et qu’on attaque par l’acide azotique, il se produit une masse gélatineuse qu’on dessèche et qu’on calcine jusqu’à ce que Fazotate de calcium commence à se décomposer. On fait alors bouillir le produit avec une solution de sel ammoniac jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus d’ammoniaque. Tonte la chaux et l’azotate de calcium entrent en dissolution. Le résidu, renfermant l’alumine, le silice et la glucine, est traité par l’acide azotique bouillant qui ne laisse que la silice. 11 ne reste plus qu’à séparer la glucine de l’alumine. Pour cela, on utilise la soluhililé de la glucine dans le carbonate ammonique et on verse la soliUion des
azotates dans un excès d('. ce sel.
La gluciiu' resl(‘ seule dissmih'
SULFATE DE GLlUlINirM.
(avec un pou do for qu’oii précipilo par 1(‘ sulfiii‘o aiiimouique). ku faisant l)ouiflir Ja solution, louto la giuciuc se précipite. Ou achève de la puidlier eu répétant le meme traitement. On ])eul (Uicore elfectuer cette séparation par le carbonate de baryum qui précipite ralumine à froid, tandis que la glucine ne l’est qu’à ‘ rébullition.
La glucine est une poudre blanche amorphe, de 3,08 de densité. A la température des fours à porcelaine elle se convertit en une ! poudre cristalline très dure (Rose). On l’obtient encore cristallisée, en prismes hexagonaux, par la calcination du carbonate double ammoniacal (Debray). Elle est à peu près insoluble dans l’eau, soluble dans les acides étendus si elle n’a pas subi une température trop élevée. Fondue avec de la potasse, elle donne un produit soluble dans l’eau.
Hydrate de glucine Gl(OH)L — Il ressemble à l’alumine et se précipite lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque à la solution d’un sel de glucine. Séché, il constitue une poudre blanche, volumineuse, qui se déshydrate par la calcination. Il est soluble dans les acides, dans la potasse et dans le carbonate d’ammonium, mais non dans rammoniaque caustique. 11 déplace l’ammoniaque des sels ammoniacaux, ce qui n’a plus lieu après calcination.
L’ébullition de la solution dans le carbonate ammonique en précipite un carbonate de glucinium basique. La solution dans la potasse laisse déposer la glucine lorsqu’on l’étend d’eau et qu’on la fait bouillir.
SELS DE GLUCINIUM.
906. Sulfate de glucinium Sü^Gl-|-41PO. — II cristallise par le refroidissement de la solution chaude, renfermant un peu d’acide en excès, en octaèdres quadratiques solubles dans leur poids d’eau froide. Les cristaux sont eftlorescents, fusibles dans leur eau de cristallisation. Le sel anhydre se décompose au rouge en laissant un résidu de glucine.
Suivant M. Ivlatzko, ce sel peut aussi cristalliser avec sept molécules d’eau, dont la dernière n’est éliminée qu’à 150”. Les cristaux sont alors des prismes clinorliombiques volumineux, isomorphes avec le sulfate de magnésium.
On connaît plusieurs ^uffntrs soluhles dans l’eau qu’on
SKLS DK OI.UCINIUM.
obtitMil (.‘Il laisaiil houillii* la sijliilion du sel iiciiln} avec du cai'lionalo (!(.' glucinium (Mi avi'c, du zinc nuilalliijiic (Dcjhray). (ics sultaLcs sont gommeux cl. incrislallisablcs, L(mii- soluhiliLii permet de séparer la glucine de ralumine, (|ui donne dans les rni'imes circonstances des sulfates basi(jues insol uljles.
Sulfate double de glucinium et de potassium (SO^)(j1K^-|-2JP(). — Le sulfate de glucinium ne forme pas d’alun, ce qui l’éloigne du sulfate d’aluminium, auquel on a voulu l’assimiler. Le sel double potassique, qui est peu soluble, n’est pas isomorpbe non plus avec le sel magnésien double.
Sulfite DE GLUCINIUM. — Ce sel est très soluble et se décompose à l’ébullition, caractère qui peut être utilisé pour diverses séparations.
907. Azotate de glucinium (AzO^)2Gl + 3rPO. — Sel déliquescent, soluble dans l’alcool. Chauffé pendant vingt heures au hain -marie, il se transforme en azotate basique gommeux, très soluble (Az0=h'Gl.G10-f 3IPO (ou Az0=’(G10H)-f hPO).
908. Phosphates de glucinium. — Lorsqu’on ajoute du phosphate disodique à une solution d’azotate de glucinium, il se précipite une poudre blanche qui renferme P0''G1H-|- 3H-0. Si la précipitation a lieu en présence de sel ammoniac, le précipité est cristallin et renferme (P0'‘)^GlNa^(AzH^)^-[-7H-0.
909. Carbonates de glucinium. — Le carbonate neutre GO^Gl-[-4I-PO se produit lorsqu’on fait passer pendant longtemps un courant de gaz carbonique à travers le carbonate basique délayé dans l’eau, puis évaporant la solution dans une atmosphère de gaz carbonique. Il se dépose sous forme d’une pellicule cristalline et perd facilement de l’acide carbonique.
Le précipité produit par les carbonates alcalins dans un sel de glucinium, précipité qui est soluble dans un excès de réactif, est le sel basique C0^G1.2G10-t-5I-P0, soit C0^(G10H)gGl(0H)^+3Il-0 Le précipité qui se forme lorsqu’on fait bouillir la solution de glucine dans le carbonate ammonique olfre la même composition. Si l’on ajoute de l’alcool à cette solution, elle laisse déposer des cristaux limpides de carbonate double (C0'^Gl)HTl(01I)^-f- 3CO^(AzIP)^ soit (CO^)^(AzH'fGl(GlOLl). Ce sel est très soluble (Debray). On obtient do même le sel double potassique, offrant la même constitution.
CARACTÈRES DES SELS DE GLUCINIUM ET DOSAGE
910. L’hydmgène sulfuré ne précipite pas les sels de gducinium; le sulfure ammonique agit comme l’ammoniaque. Nous ne reviendrons plus sur ce qui a été dit relativement à l’action des alcalis et des carbonates.
Les sels de glucinium donnent par l’étincelle un spectre caractérisé par des raies bleues (X =4 572 et 4 488) (Kirchliolî; Tlialén).
Le glucinium se dose à l’état d’oxyde, tel qu’on l’obtient par la calcination du carbonate ou de l’hydrate. Sa séparation de l’alumine, la seule qui offre quelque difficulté, a déjà été indiquée.
MA GNÉSIUM. — Mg = 23,94.
911. État naturel. — Historique. — Moins abondant que le calcium, ce métal se trouve néanmoins très répandu dans la nature à l’état de sels divers. Le chlorure et le sulfate se rencontrent dans les eaux de la mer et dans beaucoup d’eaux minérales auxquelles ils communiquent une saveur amère et des propriétés purgatives connues depuis longtemps et observées d’abord sur l’eau d’Epsom (en Angleterre) d’où le nom de sel d’Epsom donné au sulfate de magnésium, sel qu’on rencontre aussi à l’état concret [kiesérite) dans certains gisements salins. Le carbonate de magnésium constitue un minéral désigné sous les noms de giobertite et de magnésite; le plus souvent ce sel est associé au carbonate calcique, avec lequel il est isomorphe, et constitue alors la dolomie.
Ijdi kaini te du sulfate de magnésium associé au chlorure et la
carnallite&M chlorure double de magnésium et de potassium (p. 96, note). La nature nous offre enfin une foule de silicates de magnésium dans lesquels le magnésium est plus oir moins remplacé par des métaux isomorphes. Nous citerons, entre autres, j)éridots, SiO'AIg^, la serpentine et Vamiante., qui sont des hydrosilicates (SiO'')h\Ig^fP+lPO, Vasbesteàü Koruk SiO^Mg ; le talc Si®0‘'AIg'' ; V écume de mer (SiO^)^MgMP -f-IPO. Le spinelle est un aluminate de magnésium APO'Alg.
Bergmann et Marggraf distinguèrent les premiers nettement la magnésie de la chaux; on l’appelait alors terre amère et son nom de magnésie lui a été donné par Black qui avait reconnu que la
MACNKRllIM.
mcujur^ 'io bhnidu' (ainsi nommée* par opjeosilion avec l;i magnésie )\()iv(' ([ni était le* nom du peroxyde de manganèse) est une eoinbinaison d’air lixe avec imc birre parLiciiliére.
912. Magnésium métallique. — Kidrevn par Davv, il a été isolé pour la première fois à l’élat cornpacle par Bussy en fondant son chlorure avec du polassium. M. Bunsen le prépara plus lard par l’électrolyse sèche du chlorure de magnésium, sel que M. Malliiessen remplaça par le chlorure double de magnésium et de potassium. Mais ce n’est que grâce aux recherches de II. Deville et Caron que le magnésium est obtenu industriellement. Leur procédé est en principe celui de Bussy.
On introduit dans un creuset de terre pourvu de son couvercle un mélange de 600 grammes de chlorure de magnésium fondu, ou une quantité équivalente de chlorure double de magnésium et de sodium, de 480 grammes de fluorure de calcium pulvérisé et de 230 grammes de sodium en fragments bien nettoyés, de 1 à2 centimètres cubes de volume. Au bout de quelques instants la réaction se manifeste par un vif crépitement. Quand elle est terminée, on remue la masse avec une tige de fer et on y projette du tluorure de calcium en poudre pour bâter le refroidissement, tout en continuant à remuer. Ce brassage a pour effet de réunir le magnésium fondu, qui vient surnager la scorie et qui est protégé de l’oxydation par une couche de scorie fondue. Après refroidissement, on casse le creuset, on sépare le culot métallique et on soumet la scorie à une nouvelle fusion pour en séparer le métal qu’elle relient encore.
Le magnésium ainsi obtenu renferme du carbone et du silicium. Pour le purifier, on le distille dans un courant d’hydrogène, distillation qui s’effectue dans un tube horizontal, légèrement incliné, en charbon de cornue, enfermé dans un tube en terre réfractaire. Le tube de charbon est fermé à ses deux extrémités par des bouchons de charbon traversés par des tubes en verre pour le passage de l’hydrogène. Le magnésium est placé dans une nacelle au milieu du tube, et se conden^se dans la partie froide. On remplace généralement le tube de charbon par des cornues de fer où la distillation s’effectue comme celle du zinc.
On peut elfectuer la réduction du chlorure de magnésium en petit en le chauffant sur une lampe à gaz avec du sodium, dans un creuset de platine doni le couvercle est forlemeni assujelli. La
CllLÜHUHE DE MAGNESIUM.
réaclion S(> proiliiil au bout do qudiquos miuuios et lo creuset est porté à rincaudescence par la clialeur de la réaction (celle chaleur esl :2|Na.Cl i ou 194,6 moins Mg’.Ch ou 15r'“,0 = 4:r‘,6).
Propriétés. — Le magnésium esl un mêlai brillanl, d’un blanc (rargcnl, se recouvranl à l’air humide d’une Irès légère couche d’oxyde. 11 est malléable el ductile mais peu tenace et se laisse étirer par compression en fds ou en rubans ; c’est sous cette dernière forme qu'on le rencontre généralement dans le commerce. Il a pour densité 1,75. Il fond et se volatilise à peu près à la même température que le zinc.
Le magnésium chauffé au delà de son point de fusion brûle à l’air avec un vif éclat, avec tlamme et production de fumées blanches de magnésie. La flamme du magnésium est riche en radiations chimiques et peut être utilisée en photographie. On a imaginé divers systèmes de lampes à magnésium. L'intensité lumineuse d’un fd de magnésium de 0“™,297 de diamètre équivaut à celle de 74 bougies de 10 au kilogramme (Bunsen etRoscoe). On a proposé l’emploi du magnésium pour l’éclairage des galeries de mines, pour les signaux en mer, etc.
Le magnésium ne brûle pas seulement à l’air, il brûle avec le même éclat dans la vapeur d’eau, dans l’oxyde de carbone et dans l’acide carbonique en mettant du charbon en liberté. La chaleur de combustion du magnésium est de 149"'‘b8 pour 1 atome.
Le magnésium légèrement chauflé brûle dans le cblore, dans la vapeur de brome et dans la vapeur d’iode ainsi que dans la vapeur du soufre. Il se dissout facilement dans les acides étendus, mais l’acide sulfurique concentré ne le dissout qu’à chaud en dégageant de l’acide sulfureux. Il est insoluble à froid dans les alcalis caustiques, mais décompose une solution chaude de sel ammoniac. Il ne décompose lentement l’eau qu’en présence d’acide carbonique. Le magnésium sépare le fer, le cuivre, le cobalt, le nickel à l’état métallique de leurs solutions; l’aluminium est séparé à l’état d’hydrate.
CHLORURE DE MAGNÉSIUM. — MgCl^.
913. On rencontre ce sel dans la nature (911). On l’obtient hydraté en dissolvant la magnésie ou le carbonate dans l’acide chlorhydrique. Il est li-ès soluble dans l’eau, qui en dissout l‘JÜ p. 1 00 à l’roitl et 500 p. 100 à l’ébullilion. La solution coucenlrée
(Miimit* iiiiiiérale.
MAGNESIUM.
•ilO
;il);ui(lonm‘ par révaporalioii di;s aiguilles ou des prismes orlhoidiombiques incolores ayant pour composition MgCl^ + Gll^O,
Le chlorure de magnésium hydraté fond à 1 19”, mais perd déjà de l’acide chlorhydrique à cette température. Celte décomposition est beaucoup plus profonde lorsqu’on cherche à le dessécher :
MgCl^ + H^O = MgO + 2I1C1.
Les chlorures doubles qu’il forme avec les chlorures alcalins offrent beaucoup plus de stabilité; ces chlorures peuvent être desséchés puis fondus. Si l’on chauffe le chlorure ammoniacomagnésien, préalablement desséché, il se volatilise du sel ammoniac et le chlorure de magnésium reste seul à l’état de fusion. C’est ainsi qu’on le prépare, mais en employant un excès de sel ammoniac.
Le chlorure de magnésium fond au rouge sombre et se prend par le refroidissement en une masse cristalline, feuilletée et transparente. Il peut être distillé dans un courant d’hydrogène.
Le chlorure de magnésium fondu est déliquescent et s’échauffe beaucoup au contact de l’eau.
Chlorures doubles de magnésium. — Le chlorure double de magnésium et d’ammonium MgCbh AzIFCl h-6H^O forme de petits cristaux orthorhombiques : le sel double potassique [carnallite de Stassfurt) est isomorphe avec le précédent, tandis que le sel double sodique ne renferme que 2H’0. La tachhydrite est un cblorure double de magnésium et de calcium 2MgCh. CaCP-hl2H’0 qu’on rencontre à Stassfurt en masses arrondies déliquescentes.
Le BROMURE anhydre est déliquescent, très soluble; hydraté, il renferme 6IPO comme le chlorure.
L’iodure cristallise diflicilement.
Le fluorure est insoluble et indécomposable par la chaleur. On le rencontre à Moutiers, en Savoie, en cristaux quadratiques.
OXYDE DE MAGNÉSIUM ou MAGNÉSIE. — MgO.
914. C’est le seul oxyde que forme le magnésium. C’est une poudre blanche, volumineuse, qu’on prépare par la calcination de l’hydrate ou plutôt de l’hydrocarbonate de magnésium [magnésie hlanche des pharmaciens). Le produit porte alors le nom de magnésie calcinée. 11 ne fond qu’à la température du chalumeau
SELS DE MAGNÉSIUM
uxyliydrique. Densité = 3,07, mais sa donsilé apparente est beaucoup plus faible.
Ou obtient l’oxyde de magnésium cristallisé eu octaèdres ou eu cubes, semblables à l’oxyde naturel ou périclasc, lorsqu’on la calcine dans un courant de gaz chlorhydrique (H. Deville).
La magnésie s’hydrate au contact de l’eau; elle est très peu soluble mais bleuit néanmoins le tournesol rouge. D’après M. Fresenius, elle exige 55 000 parties d’eau pour se dissoudre; elle est un peu moins soluble à chaud qu’à froid. La magnésie se dissout facilement dans les acides étendus ; une forte calcination ralentit cette solubilité.
L’hydrate Mg(OH)^ s’obtient en précipitant un sel de magnésium par un alcali caustique. C’est un précipité volumineux blanc. xVvec l’ammoniaque, la précipitation est incomplète. La présence d’un sel ammoniacal empêche la précipitation de la magnésie. La magnésie hydratée absorbe l’acide carbonique de l’air.
L’hydrate de magnésium constitue un minéral connu sous le nom de hrucite.
La magnésie calcinée est employée en médecine pour saturer les acides de l’estomac et combattre les aigreurs. A la dose de 10 à 15 grammes, elle est purgative. C’est l’antidote des acides en général et en particulier de l’acide arsénieux.
915. Oxychlorures de magnésium. — Lorsqu’on arrose la magnésie avec une solution concentrée de chlorure de magnésium, le mélange se prend après quelques heures en une masse dure qui est constituée par un oxychlorure MgCF. 5Mg (OH)^ + 12tFO, auquel l’eau froide enlève une partie du chlorure, tandis que l’eau bouillante le décompose complètement en laissant un résidu dur, analogue à la brucite, mais amorphe, c’est l’hydrate Mg(OH)L IPO (Bender).
Lorsqu’on traite par l’ammoniaque une solution de chlorure de magnésium additionnée de sel ammoniac, il se sépare à la longue un précipité cristallin qui renferme MgCl{OH). 2Mg(0H)^-l-4H“0 (J. Davis).
SELS DE MAGNÉSIUM
916. Les acides oxygénés des éléments halogènes donnent naissance à des sels de magnésium cristallisables et très solubles, sauf le péri od ale.
SELS DE MA(iNESlUM.
Oïl ohl'u'iil l'ii vi'üLiiLuim’K (‘M filisaiil passer un couraiil de rliloro dans la magnésie en suspension dans l’i'au, O’esL un agent décolorant rapide. Le cui.ohath (('dO'‘)-Mg + ()ll-0 est une niasse leuilletéo, déliquescente. Le peuciilüii.\te forme des aiguilles déliquescentes, solubles dans l’alcool.
SULFATE DE MAGNÉSIUM. — SO'Mg.
917. C’est le plus important des sels de magnésium; il est connu aussi sous les noms de .s-c/ a?ner, sd d’Ep^om ou do Sedliz. Il s’obtient dans le traitement des eaux mères des marais salants et des salines. On le rencontre avec 1 molécule d’eau de cristallisation dans les gisements de Stassfurt et autres; à cet état il est peu soluble, au moins immédiatement, et constitue la kiesérite qui est généralement en masses cristallines grenues.
Il existe dans beaucoup d’eaux minérales où il est dù en général à la réaction du carbonate de magnésium des dolomies sur le sulfate de calcium préalablement dissous. C’est là une réaction facile à constater et qui est quelquefois utilisée pour la fabrication du sulfate de magnésium qu’on prépare aussi par l’action de l’acide sulfurique étendu sur la magnésie ou sur la dolomie ; dans ce dernier cas, il se forme en même temps du sulfate calcique qu’on sépare aisément en raison de sa faible solubilité.
Le sulfate dn magnésium cristallise à la température ordinaire en prismes transparents ou en petites aiguilles du type ortliorbom- , renfermant SOb\Ig-f- 7H^O, inaltérables à l’air. Cliaufle, il fond dans son eau de cristallisation, puis se dessèche, A 132", il retient I molécule d’eau qu’il ne perd qu’à 210°. Graham envisa-
geait cette dernière molécule d’eau comme de l’eau de constitution. Le sel anhydre est indécomposable parla chaleur et fond au rouge vif. 11 s’hydrate avec élévation de température, lüü parties d’eau dissolvent 27’’, 7G de sel anhydre à 0°; et Op, 478 IG de plus pour chaque degré de température (Gay-Lussac). H est insoluble dans l’alcool.
La solution cristallise à 0" avec 12IPO. Si au contraire la cristallisation a lieu à cbaml, les cristaux renferment GII-0, comme ceux qui se déposent d’une solution sursalurée du sel à 7Il'G (Lcvol). Dans ce dernier cas, il peut aussi se déposer des cristaux à 711'0, mais dillerents de ceux décrits plus haut, car ils ap-
PHOSPHATES DE MAGNÉSIUM
parlicimciil au type cliiiorhombique cl: sont alors isomorplies avec le sulfate ferreux.
Le sulfate de magnésiimi possède, comme les sels de magnésium en général, une saveur amère. Il est très employé comme purgatif, à la dose de 15 à 30 grammes.
918. Sulfates doubles. — Le sulfate de magnésium donne avec les sulfates alcalins des sels doubles très caractéristiques, ayant pour formule générale :
S02— OM
S0>Mg.S0^AP + 6H20 ou ^O-^Mg + GH^O
Ces sels sont isomorphes avec le sulfate de magnésium clinorliombique et perdent toute leur eau à 136°, c’est-à-dire 6 molécules comme le sulfate de magnésium. La septième molécule d’eau de ce sel joue donc le rôle moléculaire du sulfate alcalin dans le sel double (Graham). Tous les sulfates isomorphes avec le sulfate de magnésium fournissent les mêmes sels doubles qu’on désigne dans leur ensemble sous le nom de sulfates doubles de la série ma- <iuèsienne.
Sulfate acide de magnésium (SO’')^MgTP. — Tables hexagonales très acides, qui se déposent d’une solution faite à chaud du sulfate anhydre dans l’acide sulfurique concentré (II. Scliiff).
919. Sulfite de magnésium SO^Mg. — Poudre blanche peu soluble dans l’eau froide et se déposant de sa solution dans un excès d’acide sulfureux en tétraèdres ou en prismes rhomboïdaux transparents.
AZOTATE DE MAGNÉSIUM (AzO^^Mg-J-GH^O.
920. Ce sel, qui se rencontre dans les eaux mères des salpêtres bruts et qu’on trouve quelquefois dans les eaux de puits des villes, cristallise en prismes clinorhombiqiies fusibles à 90° et se décomposant avec ébullition à 143°. 11 laisse de la magnésie pure par la calcination. 11 est soluble dans l’alcool.
PHOSPHATES DE MAGNÉSIUM
921. L oimiopiiospiiATE xoHMAL(PO')^Mg^ SC rcncontrc en petite quantité dans les cendres des graminées, dans les os et dans certains calculs urinaires. On l’obtient sous la forme d’un précipité blanc, amorphe, par l’addition de phosphate trisodiipie à im sel
SKLS DE MAGNÉSIUM.
(le magnésium; le précipité est soluble dans 5 000 parties (Veau. Associé au Iluorure de calcium, il constitue la vnifjnf’iritr rOAIg(MgFl) (voir t. I, p. 574).
Phosphate monacide PO'AIgli. — On l’obtient par l’action du phosphate de sodium ordinaire PO’'Na^lI sur une solution de sulfate de magnésium. Il se dépose après vingt-quatre heures en aiguilles hexagonales renfermant 7IPO, solubles dans 322 parties d’eau. Si V on cliautle sa solution, elle se trouble et laisse déposer à l’ébullition du phosphate trimagnésique, tandis qu’il reste du sel diacide en solution :
4PO^MgH = (PO^)2Mg3+(poq2Mf,Il''.
Le phosphate diacide n’a pas encore été obtenu pur.
922. Phosphates doubles. — En dissolvant de la magnésiedans un phosphate alcalin diacide on obtient après quelques jours les sels doubles PO^MgK-hhtPO et PO'AIgNa + OH-O; le premier est en aiguilles rhomboïdales aplaties, le second en prismes microscopiques.
Phosphate ammoniaco-magnésien PO''Mg(AzH'^) + 6rPO. — C’est le plus important de ces sels doubles. Il a été découvert par Fourcroy et se rencontre dans quelques calculs urinaires, ainsi que dans l’urine putréfiée et dans quelques guanos. On l’obtient en ajoutant du phosphate d’ammonium, ou un autre phosphate alcalin, à un sel de magnésium additionné d’ammoniaque. C’est un précipité cristallin formé de prismes quadratiques pointés, transparents, dont la forme se reconnaît très bien sous le microscope. Si les solutions sont étendues, le précipité n’apparaît qu’après un certain temps ; il est favorisé par l’agitation et ne se dépose complètement qu’en présence d’ammoniaque en excès. Il exige 15 000 parties d’eau pour se dissoudre et 44 000 parties d’eau ammoniacale; le chlorure d’ammonium facilite un peu la solution ; il sert au dosage de l’acide phosphorique et à celui du magnésium ; le lavage du précipité doit être fait avec de l’eau très chargée d’ammoniaque.
Chauffé, le phosphate ammoniaco-magnésien perd son eau de cristallisation et son ammoniaque et laisse un résidu de pyrophosphate P^O'Mg^ La calcination du phosphate double est accompagnée d’un phénomène d’incandescence caractéristique.
CARBONATE DE MAGNÉSIUM
CARBONATE DE MAGNÉSIUM. — CO^Mg.
923. La r/iobertitc ou magncsite est du carbonate de magnésium nature], amorphe ou cristallisé. Les cristaux sont des rhomboèdres très voisins de ceux du spath dislande, av-ec lequel il est combiné dans la dolomie^ dont la composition est généralement (COl’CaMg; mais il arrive souvent que, soit le calcium soit le magnésium se trouve en quantité prédominante.
Ou obtient le carbonate neutre cristallisé à l’aide de sa solution dans l’eau chargée d’acide carbonique. Evaporée à sec dans un courant d’acide carbonique, cette solution abandonne une poudre cristalline présentant sous le microscope la forme de l’arragonite (IL Rose). Si l’on maintient cette solution à 150° dans un vase résistant, fermé par un bouchon poreux permettant le dégagement lent du gaz carbonique, le carbonate cristallise en rhomboèdres (de Sénarmont).
Si la solution carbonique est abandonnée à elle-même, elle laisse déposer le carbonate neutre hydraté. A 50°, il se dépose des aiguilles groupées en aigrettes, qui ont pour composition CO^Mg -{- 3H"0. Si le dépôt s’effectue à la température ordinaire, il est en cristaux tabulaires efflorescents, contenant bli'^O. On obtient encore le carbonate neutre par l’action du carbonate de calcium sur le chlorure de magnésium (Marignac).
Le carbonate anhydre ne perd pas d’acide carbonique à 300°, mais il en perd si on le fait bouillir avec de l’eau.
Le carbonate de magnésium est très peu soluble dans l’eau pure, mais certains sels favorisent sa dissolution. Ainsi 1 litre d’eau renfermant 60 grammes de sulfate de magnésium peut dissoudre 5 grammes de carbonate de magnésium; la solution se trouble à chaud et s’éclaircit de nouveau par le refroidissement (Ilunt).
L’eau chargée d’acide carbonique dissout d’autant plus de carbonate que la pression est plus élevée. Cette solubilité est beaucoup plus grande que celle du carbonate de calcium. Voici, «l’après jM. K. Wagner, les quantités d’eau chargée d’acide carbonique sous diverses pressions qu’exige 1 gramme de carbonate neutre de magnésium.
AlinospUères I B B 0
satiii’ée do riO-.. 761 p. IB4 p. 110 p. 76 p.
SliLS DK MAfJNÉSKJiM.
Colle solüliün, dans laquelle on admel la présence de bicarbonate C’O^'lMg', possède une saveur amère cl une réaction alcaline ; elle se trouble à 75" et s’éclaircit par le refroidissement.
iÏYDHOCARDONATES DE MAGNÉSIUM. — Lo précipité qu’ou obtient eu ajoutant du carbonate de sodium à iin sel de magnésium n’est pas du carbonate neutre, mais un carbonate basique hydraté, et il se produit un dégagement de gaz carbonique; ce dégagement est faible à froid et il reste du bicarbonate en dissolution. Si la précipitation a lieu à l’ébullition et qu’on maintienne l’ébullition jusqu’à ce que le précipité soit devenu cristallin, le produit a pour composition (Fritzclie) :
2C03Mg.MgH202
Le produit connu dans le commerce sous le nom de marfriésir blanche est un semblable bydrocarbonate, de composition un peu variable, mais répondant généralement à la formule
3C03Mg.Mg(H20’-)-i-3H20 ou (H0Mg)'C03 CO^ GO*(MgOII) -1- 3H2Q.
Mg Mg
On l’obtient en précipitant par un excès de carbonate de sodium une solution bouillante d’un sel magnésien, par exemple les eaux mères des salines. Le produit commercial est en pains rectangulaires blancs et légers. On le prépare aussi à l’aide des dolomies en traitant celles-ci sous une pression de 5 à 6 atmosphères par l’eau et l’acide carbonique; on soumet ensuite la solution à l’action d’un courant de vapeur d’eau et on sèche le produit (Pattinson).
La magnésie blanche se dissout dans 16 000 parties d’eau froide (Bineau) ; elle est encore moins soluble à chaud, mais se dissout dans les sels ammoniacaux.
\j hydromagnésite, minéral trouvé à New-Jersey et cristallisé en cristaux clinorhombiques, a la même constitution que la magnésie blanche.
924. Carbonates doubles. — Carbonate ammomaco-magnésiEN (CO^)^Mg(AzIPf -^4I:PO. — Cristaux rbomboïdaux transparents obtenus par l’addition d’un excès de carbonate ammonique à un sel de magnésium. Il est insoluble dans le carbonate ammoniqiie, mais soluble dans l’eau pure. Cette réaction, comme on le veri’a un peu plus loin, peul clrc' utilisée eu analyse.
HKCIIEUCIIK, SÉPAHATION ET DOSAGE DU MAGNÉSIUM.
CaUHONATE de 31AGNÉSIÜM ET DE POTASSIUM (CO'M^Mg'K 11 + 4H'0 . — U se dépose après quelques jours eu cristaux volumineux d’une solution froide de chlorure de magnésium additionnée de bicarbonate de potassium. Avec le sesquicarbonate de potassium, on obtient le sel (CO^)^MgK^H-4IPO (II. Deville).
Carbonate double sodique (GO^)^MgNa^ — Petits prismes hexagonaux anhydres obtenus en faisant digérer à 70° la magnésie blanche avec une solution de bicarbonate de sodium (II. Deville).
SULFURE DE MAGNÉSIUM
925. En cbautfant au rouge sombre un mélange de soufre et de limaille de magnésium, on obtient une masse poreuse brune dégageant de l’hydrogène sulfuré à l’air humide, soluble dans l’eau avec une couleur jaune ; la solution est très altérable.
M. Fremy a obtenu le sulfure de magnésium en chauffant un mélange de magnésie et de charbon dans la vapeur de sulfure de carbone.
On obtient une solution de sulfbydrate Mg(SH)" en dirigeant un courant d’hydrogène sulfuré à travers un lait de magnésie. Elle se décompose rapidement en laissant déposer de la magnésie.
AZOTURE DE MAGNÉSIUM. — Az^Mg^.
926. Le magnésium se combine directement à l’azote à une température très élevée, donnant une masse amorphe jaune verdâtre qui est décomposée par l’eau avec dégagement d’ammoniaque. Le magnésium obtenu par la méthode de Deville et Caron est quelquefois recouvert de cristaux transparents et incolores d’azoture de magnésium.
SILICIURE DE MAGNÉSIUM.
927. Nous nous contenterons de rappeler ici l’emploi de ce composé pour la préparation de riiydrogènc silicié ; nous en avons indiqué la préparation t. I, p. 71 i.
recherche, séparation et dosage du magnésium.
928. Les sels de magnésium ont une saveur amère. Iis sont en général neuires aux réactifs colorés.
Leur solution esl précipitée par la pelasse, mais le ])récipi(alion
SELS DE MAGNÉSIUM
de magnésie esL empècliée par la présence de sels ammoniacaux ; le précipité apparait alors par rébiillition. La baryte et la chaux se comportent comme la potasse. La précipitation doit être faite à chaud pour être complète. L’ammoniaque ne précipite qu’iiicomplètement la magnésie par suite de la formation d’un sel d’ammonium.
Les carbonates alcalins donnent un précipité d’bydrocarbonatc; r avec le carbonate d’ammonium en excès on obtient, surtout à une [ douce chaleur, un dépôt cristallin de carbonate ammoniaco-ma- Ij gnésien (924).
Les bicarbonates alcalins ne précipitent pas les sels de magné- )| sium à froid. |1
Le phosphate de sodium donne un précipité llocoimeux de || phosphate ; en présence de sels ammoniacaux, le précipité est || cristallin et composé de phosphate ammoniaco-magnésien. jj
L’oxalate d’ammonium ne précipite pas les sels de magnésium jl en présence de sels ammoniacaux. ]J
L’acide tluosilicique ne les précipite pas. fl
Séparation du magnésium. — La séparation du magnésium des métaux alcalins, qu’il accompagne après que l’on a séparé les mé- jl taux alcalino-terreux par le carbonate ammonique en présence il de sels ammoniacaux, peut se faire par divers procédés; nous il n’en citerons que trois. J
L Le mélange salin, privé des sels ammoniacaux par évapora- jl tion et calcination, est dissous dans l’eau, et la solution estpréci- |l pitée par la baryte à l’ébullition. Le précipité, qui peut renfermer I du sulfate de baryum, est lavé à l’eau bouillante, puis repris par ■ l’acide sulfurique étendu qui ne dissout que la magnésie. Les al- 9 calis contenus dans la liqueur filtrée renferment de la baryte en ■ excès, dont on se débarrasse aisément par le carbonate ammo- ■ nique (Liebig). 9
2“ Les sels, amenés à l’état d’azotate, sont calcinés modérément 9 dans une capsule de platine; le résidu est arrosé d’une solution d’acide oxalique et soumis à une nouvelle calcination après des- 9 siccation. La magnésie se sépare alors par l’eau bouillante qui dissont les alcalis transformés en carbonates (11. Deville). 9
3° Le mélange salin, converti en azotates ou en chlorures, esl a mis en digestion, a})iès dessiccation, avec une solution de car- 9 bonate ammonique n une douce chaleur. Après douze heures, b' 9
EXTRACTION DU ZINC
1 magnésium est complèlement transformé en carbonalc ammo- I niaco-magnésien qu’on recueille, qu’on filtre et qu’on lave avec 1 une solution de carbonate ammonique.
Dosage. — La magnésie ou le carbonate de magnésium obtenus dans les opérations ci-dessus peuvent être dissous dans l’acide sulfurique, on évapore la solution de sulfate dans une petite cap- ■sule tarée; on calcine le résidu sur une lampe à gaz et on le
I pèse.
Le plus souvent, le dosage du magnésium se fait à l’état de ]pyropbospliate, obtenu par la calcination du phosphate ammoniaco-magnésien (922). Le poids du magnésium est donné en multipliant celui du pyrophosphate par le rapport :
Ma2;p207Mg2 = 0,21868.
I ZINC. — Zn=:65,0.
I 929. Le zinc n’était pas connu des anciens, quoiqu’il entrât j dans la composition de l’airain, alliage obtenu évidemment par I le traitement de minerais mixtes. C’est Paracelse, vers le milieu I du seizième siècle, qui le signale pour la première fois comme un métal particulier, sous le nom de zinJcum. A cette époque le zinc m’était pas produit en Europe, mais importé de l’extrême Orient. ïSon exploitation en Europe ne date que du milieu du siècle dermier et a pris depuis une extension considérable.
La première usine paraît avoir été établie en 1743 à Bristol, et lie traitement des minerais fut tenu longtemps secret. C’est à iLiège, en 1807, que fut créée la première usine sur le continent.
Les principaux minerais de zinc sont : la calamine^ nom sous lequel on désigne tan tôt le carbonate [smithsonite), tantôt le silicate 'de zinc, et la blende ou sulfure de zinc. La zincite est un oxyde I coloré en rouge par un peu de manganèse; elle est abondante à
.New-Jersey (Etats-Unis) et accompagnée de fanklinüe (ferrite de /zinc). La rjahnile est un spinelle de zinc APO'^Zn. Elle <îst beau- • coup plus rare. On a trouvé, dit-on, du zinc natif près de Mel- Ibourne (Australie).
930. Extraction du zinc. — Le traitement des minerais de zinc repose sur la volatilité do ce métal; elle comporte deux opérrations. La première consiste dans un grillage qui ramène le sul-
ZINC
simplemonL désliydi-alc par ce li’ciitoineni . Dans la deuxième opéralion, on elleclue la réduclion do l’oxyde d(! zinc par le charbon dans des appareils dislillaLoires ; cclLe réduction donne lieu à de l’oxyde de carbone.
Le grillage s’elïeclue dans des fours à cuve, analogues aux (ours à chaux, ou bien dans des fours à réverbère. Quant à la i-édiiction de l’oxyde, on la pratique par trois méthodes dilférentes dont nous allons indiquer les principes et les dispositions essenlielles.
r Méthode belge. — La réduction s’effectue dans des tubes cylindriques en argile a (fig. 196), fermés à une extrémité, ch;
1“,20 de long sur un diamètre intérieur de 0“,15 à 0“,20. Ces tubes, légèrement inclinés, sont disposés en galères au nombre de 50 à 150 par four ; on réunit généralement autour d’une cheminée 4 fours, dont 2 ont leur partie postérieure commune.
k. la gueule de chaque tube s’adapte une allonge en terre /-»
servant de récipient pour le zinc et portant à cet effet un renllement à sa partie inférieure.
L’allonge elle-même est suivie d’un cylindre en tôle c, do forme variable, percé à son extrémité d’une ouverture qui livre passage aux gaz. Le zinc contenu dans l’allonge se trouve ainsi protégé contre l’accès de l’air.
Le minerai grillé est mélangé à la meule avec la moitié de son poids de charbon, houille maigre, coke ou escarbilles.
Fig. 196. Chaque tube reçoit 10 à 12 kilo-
grammes de minerai (pie l’ouvrier y lance à la pelle; il adapte alors l’allonge au tube en hi lulani avec de l’argih'. A|)rèsdeux heures de chauffe, les vapeurs
EXTUACTIÜN DU ZINC.
(clo zinc coiiiiiioncont à pariiilrc ol bi'ülonl avec uuo lluninic très vivo à l'extromilo do rallonge.
On adapte alors les récepLeurs en lùle, dans lesquels se condense du zinc en poudre et l’oxyde de zinc résultant de l’oxydation à l'air d’une partie du zinc distillé, tandis que la majeure partie du zinc se condense à l’état liquide dans la cavité de l’allonge. Après vingt-quatre heures, il ne distille plus de zinc; on enlève alors les récepteurs en tôle, ce qui se fait du reste de temps en temps pour en retirer la poudre de zinc et l’oxyde de zinc, puis a l’aide d’une cuillère demi-cylindrique on retire le zinc liquide condensé dans les allonges et on le reçoit dans des poêlons en tôle pour le couler ensuite dans des moules en fonte.
La poudre de zinc est ou bien mélangée à une nouvelle charge, ou bien livrée telle quelle au commerce, ses usages étant devenus assez nombreux comme agent réducteur.
2° Méthode stlésienxe. — Les cornues à distillation sont des mouflles M (üg. 197) en terre réfactaire de de haut, sur
Fig. 197.
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0"',20 à O’",2o de large et 1™,20 à i™,50 de long; elles reposent le plus souvent sur la sole du four; quelquefois un meme four en renferme deux rangées superposées. La condensation s’eiïectue ou bien dans des allonges, analogues à celles de la méthode belge, ou bien dans un récipient O, par l’intermédiaire d’une allonge A nommée bolle. en raison de sa forme.
d” Méthode anglaise. — La réduction s’opère dans de grands creusets en Lei-re I, de r“,2b d(‘ hauteur (tig. 198), disposés au nombre de 0 dans un four circulaire stunblalib' ù ciuix des verriers.
ZINC
Lt*s creusols sont recouvt'i'Ls d’uiK! voule percée (l’ouveilures d (|ii on peiil, obstruer ;i volonté pour régler le cliauirage. Le fond des creusets est percé d’un trou auquel s’adapte un tuyau h ijui débouche dans une galerie inférieure au-dessus d’un bassin plein
d’eau <7. Au début de l’opération le trou du creuset est fermé par un tampon en bois qui en se carbonisant ensuite, permet le passag’e des vapeurs de zinc. On introduit dans le creuset d’abord du coke grossier, puis le mélange de minerai grillé et de charbon, et après avoir luté le couvercle du creuset on allume le feu.
La condensation du zinc se fait bien, mais les grandes dimensions des creusets ne permettent pas une réduction complète du minerai. Cette méthode descensum tend à être abandonnée.
Purification du zinc. — Le zinc brut renferme du fer, du plomb, de l’arsenic, etc.
Lorsque le plomb est un peu abondant on peut en séparer la majeure partie par une espèce de liquation. On maintient pendant longtemps le zinc brut dans le voisinage de son point de solidification sur la sole inclinée d’un four à réverbère, portant à sa partie inférieure une poche dans laquelle le plomb se sépare peu à peu presque complètement. Le fer se sépare plus difficilement dans celte opération et se combine au soufre contenu dans le zinc. La distillation sépare plus complètement le zinc de la plupart de ses impuretés, distillation qui s’effectue soit dans des cornues, soit pej' descensum dans des creusets semblables à ceux de la méthode anglaise, mais dans lesquels le tube par où s’échappent les vapeurs s’élève jusque vers le haut du creuset.
Fig. 198.
PUOPRIETES.
Le cadmium qui accompagne très souvent Je zinc se trouve dans les premières portions distillées. Le soufre et l’arsenic accompagnent également le zinc dans sa distillation. Pour l’en priver, il faut fondre le métal avec un peu de nitre qui oxyde le soufre et l’arsenic.
Si l’on veut avoir du zinc chimiquement pur, il faut réduire l’oxvde de zinc par le charbon après l’avoir complètement purifié.
931. Propriétés. — Propriétés physiques. — Le zinc est un métal blanc bleuâtre se ternissant rapidement à sa surface. Sa •texture est lamelleuse ou grenue, suivant qu’il a été coulé à une température élevée ou à une température voisine de son point de solidification; dans le premier cas, il est beaucoup plus cassant. Pur, le zinc se laisse étirer et marteler à froid, mais il n’en est pas ainsi pour le zinc du commerce. Il n’est alors malléable qu’à 130lo0° pour redevenir cassant à 205°, température àlaquelle on peut le pulvériser. Le zinc est peu tenace, peu sonore; il encrasse la lime.
La densité du zinc fondu est égale à 6,862; le laminage porte cette densité à 7,215. Le zinc cristallise par fusion en prismes hexagonaux ou en pyramides. Il fond à 412° (Daniell) ; 423 (Person) et distille à 932° (Ed. Becquerel); 929°, 6 (Yiolle).
Propriétés chimiques. — Le zinc ne s’altère que superficiellement à l’air humide ; la légère couche d’hydrate de zinc, plus ou moins carbonaté, forme sur le métal un enduit protecteur. Fondu à l’air, le zinc brûle avec une flamme d’un blanc verdâtre en répandant d’épaisses fumées blanches d’oxyde de zinc (1). La combustion dans l’oxygène est très brillante et peut être réalisée à l’aide d’une feuille mince de zinc dont on forme un tube de 1 à 2 centimètres de diamètre qui fait suite à un tube de verre de même diamètre et qu’on remplit de copeaux de zinc; on met le feu à l’extrémité libre du tube traversé par un courant d’oxygène. La chaleur de combustion du zinc est de 86°^', 4 (J. Tbomsen).
Le zinc décompose lentement l’eau à 100°. S’il est associé à d’autres métaux cette décomposition peut être plus active, comme cela a lieu pour le zinc qui a été recouvert de cuivre par une immersion momentanée dans une solution do sulfate de cuivre (Gladstone et Tribe); nous en avons vu une application pour la
(I) Oïl désignait autrefois ces fumées par les noms de pompholix, lana pJiüosophica, nihil album.
ZINC
rédudioi» cl(> l’acidc' azolifiiir à rélal d’aminüiiia^jiu* (397) (I). L’élaL do division du zinc a aussi uiio grande inlluonoo sur sou activité, aussi la poudre do zinc qui so sépare dans les condensateurs en tôle des appareils de distillation du zinc trouve-t-elle de nombreux emplois comme agent réducteur (2).
Actiox dcs acides. — L’acide chlorhydrique concentré ou étendu dissout très facilement le zinc impur avec dégagement d’hydrogène; le zinc pur se dissout plus difficilement. L’action du zinc sur l’acide sulfurique a déjà été signalée (t. I, p. 140 et 399), ainsi que son action sur l’acide azotique (t. I, 392) et sur l’acide sulfureux (251). L’acide acétique, l’acide tartrique, l’acide oxalique, etc., dissolvent le zinc avec dégagement d’hydrogène.
Actiox des alcalis. — Le zinc se dissout à chaud dans les lessives alcalines avec dégagement d’hydrogène et formation d’oxyde de zinc qui se dissout.
Actiox sur les sels. — Le zinc déplace la plupart des métaux de leurs sels ; il occupe en elfet le premier rang parmi les métaux proprement dits sur l’échelle des métaux usuels comme élément élec tro-positif.
Le chlorure de sodium dissout lentement le zinc; aussi l’eau de mer agit-elle beaucoup plus rapidement sur ce métal que l’eau ordinaire. Les sels ammoniacaux sont décomposés par le zinc, dans quelques cas à froid, généralement à 40" ou au delà :
2 AzH '^Cl + Zn = ZnC]2.2AzH=' +
Les sels ferriques sont convertis par le zinc en sels ferreux, les sels stanniques en sels stanneux, etc., avant d’être réduits à l’état métallique. Une solution d’alun dissout le zinc à l’ébullition, en dégageant de l’hydrogène ; il se forme en même temps un sulfate d’aluminium basique.
Les sels de zinc donnent de même des sels basiques de zinc.
(1) On obtient nn couple zinc-cuivre très actif en chanlîant doncement sur une
lampe, dans nn ballon muni d'un long tube, pouc diminuer l’accès de l'air, de la limaille de zinc (9 parties) avec du cuivre très divisé (I partie) tel qu'on l'oblienten réduisant à 120" l’oxydnle de cuivre par l'hydrogène. Leinclange s’agglutine par la chaleur longtemps avant la tempéralure de fusion du zinc et se réunit ou fragments durs et compaclc's. j
(2) Cette poudre de zinc, souvent nommée Od/'c.'.’, est un mélange renfermant environ 40 [). 100 de zinc ti’ès divisé, 50 d’oxyde d(‘ zinc et 3 de carbonate de zinc; le l’este est principaleimml formé de plomb et dt* cadmium (Stahlschmidt .
CllLORUUE DE ZINC.
932. Usages. — Le zinc, on raison cio son pou d’altorabilitc à l’air, est propre aune foule ernsages. Il est employé très frécjiiemnicnt pour la couverture des bâtiments de préférence à la tuile ou même à l’ardoise, les murs ayant à supporter une charge beaucoup plus faible, accessoires compris. On s’en sert pour la confection des gouttières, des seaux, des baignoires et autres ustensiles du même ordre. La facilité avec laquelle il est attaqué par les acides même faibles et par les solutions salines, jointe à la toxicité des sels de zinc, ne permet pas son emploi pour la batterie de cuisine.
Le zinc peut être facilement moulé, puis cuivré par galvanoplastie; c’est ce qui motive son emploi dans l’ornementation, la reproduction de statues, etc.
Le zinc s’allie à la plupart des métaux; le plus usuel de ses alliages est celui qu’il forme avec le cuivre, c’est-à-dire le laiton. Il entre avec le cuivre et le nickel dans la composition du maillechort et de l’alliage qui constitue la monnaie de billon en Belgique, en Suisse et en Allemagne. Le fer r/alvanisé est du fer recouvert d’une couche protectrice de zinc. (Voir Cuivre et fer.)
Les alliages de zinc perdent du zinc par volatilisation à une température élevée, fait dont il faut tenir compte pour leur préparation.
933. Poids atomique. — Gay-Lussac avait établi sa valeur en convertissant le métal en oxyde et, dans une autre série d’expériences, en mesurant la quantité d’hydrogène dégagée parle zinc et l’acide sulfurique étendu. Il était ainsi arrivé au nombre 64,56. Erdmann a fixé le poids atomique du zinc à 65,05 en partant de la réduction de l’oxyde de zinc par le charbon de sucre; Pelouze est arrivé au même nombre par l’analyse du lactate de zinc et M. Baubigny au nombre 65,23 en décomposant le sulfate de zinc. M. Marignac enfin a trouvé 65,165. Le nombre 65,0 avec 0 = 15,96 doit donc beaucoup se rapprocher de la vérité.
CHLORURE DE ZINC. — ZnCl^.
934. Le zinc en feuilles minces brûle dans le chlore et se transforme en chlorure de zinc, qui se produit aussi par l’action du gaz chlorhydrique sur le métal. On l’obtient encore anhydre en séchant et fondant le chlorure hydraté; en distillant un mélange de chlorure de calcium et de sulfate de zinc, ou un mélange d’oxyde de zinc et de sel ammoniac.
II. — Chimie mim'Tîile
lo
ZINC
Le chlorure liydraLé ou eu solution se prépai'O eu dissolvaul le ziuc, son oxyde ou son carbonate dans l’acide chlorhydrique. On
I obtient encore par double décomposition entre le sulfate de zinc etle chlorure de calcium, etc. La solution laisse, par la concentration, une masse blanche, translucide, fusible vers 2o0“ et volatile au rouge, déliquescente et extrêmement soluble dans l’eau. On l’appelait autrefois beurre de zinc.
Le chlorure de zinc fondu a pour densité 2,753.
Sa solution, concentrée à consistance sirupeuse avec addition d’acide chlorhydrique, laisse déposer de petits octaèdres déliquescents, ZnCL-hllHd. L’alcool absolu dissout le chlorure de zinc et fournit par l’évaporation de petits cristaux renfermant ZnCP-i-CTPO.
Le chlorure de zinc fondu est un agent déshydratant énergique.
II peut convertir, à chaud, l’alcool ordinaire en éther; il enlève à
l’alcool amylique C'^IP^O les éléments de l’eau et le transforme en amylène Il constitue pour la même raison un agent cau-
térisant.
La solution de chlorure de zinc est employée comme agent désinfectant et pour la conservation des bois et d’autres matières organiques. Elle sert aussi au décapage des métaux que l’on doit souder à l’étain. |
Le chlorure de zinc forme plusieurs combinaisons avec l’ammoniaque. Lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque à sa solution concentrée et chaude jusqu’à redissolution du précipité, on obtient par ; le refroidissement des paillettes cristallines ayant pour composi- . tion ZnCL.4AzIP4-rP0 ; les eaux mères donnent ensuite par l’éva- ; poration des cristaux prismatiques de chlorure de zbic~ammonium ; Zn(AzIPCl)\ Ce sel est fusible et renferme après fusion ZnCPAzIP, soit ZnCl(AzlPCl). Ce résidu distille au rouge et est dédoublé par f l’eau en chlorure de zinc-ammonium et oxychlorure de zinc (Kane). v
Le chlorure de zinc donne naissance à beaucoup de chlorures «
doubles cristallisables. Ainsi il s’unit à 1, 2, 3 ou 4 molécules de g
sel ammoniac ; à 2 molécules de chlorure de potassium ou de chlo- © rure de sodium. g
Lorsqu’on évapore à sec une solution de chlorure de zinc, elle ^ abandonne de l’acide chlorhydrique et il se forme de l’oxyde de p zinc qui s’unit au chlorure non décomposé pour former un .ÿoxycldorure^ de composition variable. Ces combinaisons se pro- \
OXYDIi: DE ZINC.
cliiisoiü aussi par (lissolution à cluuid de l’oxyde do zinc ou du zinc mclalliquc (avec dégagemenl d’hydrogène) dans la soluLion du chlorure. Par le refroidissement, il se dépose de petits octaèdres nacrés, peu solubles, de l’oxychlorure ZnCP.3Zn(OI])^H-lPO.
La solution bouillante de cet oxychlorure dissoutla soie et permet de séparer cette fibre de la laine et des fibres végétales (Persoz). On veiTa plus loin un autre usage des oxychlorures de zinc.
935. Bromure de zinc ZnBr^ — Il se forme dans les mêmes circonstances que le chlorure. Gomme lui, il est fusible et volatil; il se sublime en aiguilles blanches, de 3,643 de densité. Il donne avec l’ammoniaque des cristaux octaédriques renfermant ZnBr^2AzH^ et avec les bromures alcalins des bromures doubles.
936. lodure de zinc ZnP. — 11 est obtenu aisément par union directe et peut être sublimé en aiguilles quadrangulaires incolores. Calciné à l’air, il perd de l’iode et se transforme en oxyde. Sa solution l’abandonne en octaèdres par la concentration.
937. Fluorure de zinc. — Précipité gélatineux peu soluble dans l’eau, soluble dans l’acide Iluorhydrique, qui l’abandonne par l’évaporation en octaèdres orthorhombiques brillants, ZnFf^+4IPO (Marignac).
OXYDE DE ZINC
ZnO.
938. La zinciie est de l’oxyde de zinc naturel associé à un peu d’oxyde rouge de manganèse.
Sa production par la combustion du zinc a été signalée plus haut. Il se produit encore par la calcination de l’hydrate, du carbonate ou de l’azotate de zinc.
Il se dépose souvent dans les parties supérieures des fours à zinc en prismes hexagonaux jaunâtres. On l’obtient encore cristallisé en chaullânt l’oxyde amorphe à une température élevée dans un tube traversé par un courant d’hydrogène. 11 se dépose alors dans les parties moins chaudes du tube. Ce n’est là qu’une volatilisation apparente, car l’oxyde de zinc est lixe. La volatilisation s’explique par deux réactions successives : réduction de l’oxyde de zinc à une température très élevée, puis réaction inverse du zinc sur la vapeur d’eau à une température plus basse (H. Deville).
L’oxyde de zinc, ou hlanc do. zinc, est obtenu industriellement par la combustion du zinc.
La ligure 199 représente un atelier de blanc de zinc. Le zinc est
cliaiiirù clans une sôrio de coriuies (’C cli.spuséus par paires. Les vapeurs (le zinc brûlent dans l’espace G et l’oxyde j)roduil est entraîné pai le courant d air a travers les conduits ABL dans la chambre de condensation M, partagée par une série de cloisons, où l’oxyde se dépose en portions de plus en plus ténues et plus blanches. Les parties les plus lourdes, accompagnées de zinc métallicpie se déposent déjà en G et tombent par des plans inclinés dans des bassins ménagés à cet effet. Le blanc de zinc déposé dans les divers compartiments de la chambre M se réunit dans des trémies T d’où on le fait tomber dans des barils.
L’oxyde de zinc pur est incolore à froid, jaune à chaud. Densité =5,6. Il est infusible et fixe. Le chlore le transforme au rouge en chlorure, avec dégagement d’oxygène. Le soufre le convertit en sulfure et anhydride sulfureux.
Hydrate de ziisc Zn(OH)L — L’oxyde de zinc ne s’unit pas directement à l’eau, mais on obtient l’hydrate en précipitant un sel de zinc par la potasse. Il est très facilement soluble dans un excès de potasse ou d’ammoniaque; l’oxyde anhydre s’y dissout plus difficilement.
L’hydrate de zinc est un précipité blanc, volumineux. On l’obtient cristallisé en petits prismes ortborliombiques lorsqu’on laisse ■ séjourner du zinc, en contact avec du fer ou du cuivre, dans une solution ammoniacale d’hydrate précipité; ces métaux forment avec le zinc un couple voltaïque qui décompose lentement l’eau ammoniacale; l’oxygène se porte sur le zinc et l’hydrogène se dégage
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loiitemeiiL (Bcedccker). Lorsqu’on abandonne dans nu (lacon bouché, une solnlioii saUiréc d’iiydratc de zinc dans la soude, il s’en sépare à la longue des octaèdres réguliers brillants d’un hydrate Zn(01I)MP0.
Pour préparer l’hydrate de zinc chimiquement pur en partant d’un sel de zinc commercial, il faut d’abord précipiter la solution acide par riiydrogène sulfuré pour séparer l’arsenic, le cadmium, le cuivre, etc., ou bien on le fait digérer avec un excès de zinc. Pour éliminer le fer et le manganèse, on y ajoute un peu d’hypocblorite de sodium, puis on verse le liquide fdtré dans une solution bouillante de carbonate de sodium; enfin on lave le précipité à l’eau bouillante et on le sèche.
L’oxyde de zinc est un oxyde indifférent ; il se dissout dans les alcalis comme dans les acides et le zinc lui-même se dissout dans la potasse avec dégagement d’hydrogène pour donner le zincale de potassium Zn(ÜR)^ correspondant à l’hydrate. Si l’on recouvre sa solution d’une couche d’alcool, ce sel se dépose en petits cristaux brillants, solubles dans l’eau et dont la solution abandonne par l’ébullition une poudre blanche renfermant
ZiîO.Zn(OIv)2 soit
^ ' ^Ziî(OK)
Emploi du blanc de zinc. — L’emploi du blanc de zinc comme couleur pour la peinture à l’huile a été proposé en 1779 par Courtois de Dijon, et préconisé par Guy ton de Morveau, qui fit ressortir les avantages qu’il présente sur la céruse. Le blanc de zinc ne noircit pas au contact des émanations sulfureuses et son maniement n’offre pas, pour les ouvriers, les graves inconvénients de la céruse au point de vue hygiénique. Malgré ces avantages, la substitution du blanc de zinc à la céruse a rencontré un grand obstacle dans le reproche que l’on fait au blanc de zinc de couvrir moins bien et d’exiger plus d’huile pour être délayé. Aujourd’hui l’application du blanc de zinc acquiert de plus en plus d’importance.
Lorsqu’on incorpore de l’oxyde de zinc à une solution concentrée et chaude de chlorure de zinc (à 58°1L), on obtient un mélange qui fait prise au bout d’un certain temps par suite de la formation A' oxycldorure insoluble qui peut servir de couleur, couleur qui couvre aussi bien que la céruse et qui s’applique sans luiile (Sorel). Ge mélange constitue également un mastic avec lequel on peut taire fies pierres arliticielles ou des ornements.
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Ou ol)LieiU im mastic clcuitaire, pouvaul aussi servir à (raiilrcs usages, eu ajoutaut 3 parties d’oxyde de zinc, l partie de verre porpliyrisé et I partie de borax, dissous dans une très petite quantité d’eau, à 30 j)arties d’une solution de clilorure de zinc d’une densité de 1,5 à (Feiclitinger). Cet oxychlorure peut aussi servir pour luter les appareils de chimie; on fait une bouillie d’oxyde de zinc, de sable et de chlorure de zinc (de J ,3 de densité) qu’on applique sur les parties à luter, préalablement mouillées avec du chlorure de zinc (Tollens).
SELS OXYGÉNÉS DU ZINC
939. Les sels de zinc sont incolores, doués en général d’une réaction acide. Ils possèdent une saveur amère et désagréable; ils sont vénéneux et agissent comme vomitifs. Ils ont une tendance marquée à donner des sels basiques. Les principaux sels de zinc sont le sulfate, l’azotate et le carbonate.
Le BROMATE cristallise en cubo-octaèdres efflorescents renfermant GH'^O. Le CHLORATE (C10^)^Zn-]-6rP0 est au contraire déliquescent et se présente en octaèdres aplatis, solubles dans l’alcool. Le PERCHLORATE (ClO')^Zn, soluble aussi dans l’alcool, cristallise en prismes déliquescents. L’iodate et le periodate sont peu solubles.
SULFATE DE ZINC. — SO'Zn.
940. Ce sel, autrefois nommé vitriol blanc ou couperose blanche, se produit par dissolution du zinc, de son oxyde ou de son carbonate dans l’acide sulfurique étendu. On l’obtient industriellement en grillant la blende à basse température et lessivant'Ie produit.
Le sulfate de zinc cristallise suivant les circonstances avec des quantités d’eau variables. Cristallisé à la température ordinaire, il renferme SO'^Zn--|-7rPO et se présente en prismes ortliorliombiques isomorphes avec le sulfate de magnésium auquel il ressemble. 11 s’eflleurit à l’air en perdant 1 molécule d’eau, et fond à 100" dans son eau de cristallisation; il ne perd la dernière molécule d’eau qu’à 238". C’est le sel ordinaire.
SO’Zn-]-OIPO. — Cristaux clinorbombiques se déposant à 30".
SO'‘Zn-j-oIPO. — Croûtes cristallines se déposant par l’évaporalion à 40-50" (Is. Pierre).
sulfatl: de zinc.
SO'Ziî + 411‘0. — llliomboèdrcs opaques, iual (érables à l’air sec, se déposant à 0”, à côté du sel k 7ir-^0, de la solution coucen- Irée et acide (Aiitbon).
SO'^Zn + 211H). — Se produit par l’addition d’acide sulfurique concentré à la solution bouillante de sulfate de zinc, ou en faisant bouillir le sel ordinaire avec de l’alcool.
Le sel monobydraté, enlin, se forme par la dessiccation des hydrates précédents à 100°, ou dans le vide à 20° (Grabam).
Le sel anhydre se forme à 238°. C’est une masse friable blanche de 3,4 de densité, attirant riiumidité de l’air. La calcination le décompose en anhydride sulfureux, oxygène et oxyde de zinc.
La solubilité du sulfate de zinc, supposé anhydre, dans 100 parties d’eau, est la suivante :
Qo 10'’ 30° 50° 100°
Le sulfate de zinc forme une série de sels basiques parmi lesquels nous citerons principalement, le sulfate tétrazincique
SO^Zn.3ZnO ou O qui s’obtient par une cal-
cination ménagée du sel neutre ou en précipitant incomplètement celui-ci à l’ébullition par la potasse. Dissous dans l’eau bouillante, il cristallise par le refroidissement avec 2H‘^0 (Kane). Le même sel se dépose, avec lOIFO, en aiguilles déliées et flexibles, lorsqu’on fait bouillir une solution de sulfate de zinc qu’on a mis en digestion avec une molécule d’hydrate de zinc (Schindler).
On obtient aussi un sulfate basique peu soluble en faisant digérer le sulfate neutre avec du zinc.
Le sulfate de zinc est employé en teinture et comme désinfectant.
Sulfates doubles. — Le sulfate de zinc forme avec les sulfates alcalins des sels doubles isomorphes avec ceux que donne le sulfate de magnésium et renfermant GIPO.
Le sulfate de zinc sec ou en dissolution absorbe le gaz ammoniac. Anhydre, il absorbe bAzIF en formant une poudre blanche soluble dans l’eau en laissant un résidu d’oxyde de zinc. La solution du sulfate de zinc, saturée de gaz ammoniac à l’ébullition, abandonne par le refroidissement des grains semi-cristallins du suJfatp diammoniacal^
SO’*Zii.2AzIP-F1FO
SELS OXYGÉNÉS DU ZINC
(jiio l’euii pure iléiloiiblc eu sult'ale l)asique eL suliale télramnioniacal S0''Zii.4AzlI^ crisLallisable avec 411=^0.
AZOTATE DE ZINC. — (AzO^)2Zn,
941. Il cristallise de sa soluLiou concentrée en pidsmes quadrang'ulaires, pyramidés, striés, renfermant GIPO, déliquescents, solubles dans l’alcool. Ils fondent facilement dans leur eau de cristallisation, dont ils perdent 5 molécules à 100". La dernière molécule ne se dégage que lorsque le sel se décompose. La chaleur le transforme en sel basique, de composition variable, et laisse facilement un résidu d’oxyde.
Une solution d’azotate de zinc saturée de gaz ammoniac donne par évaporation des cristaux du sel tétrammoniacal (AzO^)^Zn-f 4AzI-P (G. André).
CARBONATE DE ZINC. — CO^Zn.
942. Il constitue l’espèce minérale désignée sous le nom de smithsonite, cristallisée dans le système rhomboédrique ; densité=4,42. Lorsqu’on précipite un sel de zinc par un carbonate alcalin, c’est toujours un hydrocarbonate qui prend naissance et il se dégage de l’acide carbonique; le précipité est d’autant plus basique que la solution est plus étendue et la température plus élevée. Le précipité d’hydrocarbonate est un peu soluble dans l’acide carbonique, surtout sous pression ; la solution produite se trouble par l’ébullition et laisse déposer un hydrocarbonate.
De Sénarmont a pourtant obtenu le carbonate neutre en cristaux microscopiques anhydres en chauffant sous pression, à IGO”, une solution de chlorure de zinc avec du bicarbonate de sodium.
Deville a décrit des carbonates doubles de zinc et des métaux alcalins, par exemple, 2CO^K^3CO^Zn-|-4hPO, qui se dépose en petits cristaux brillants d’un mélange des solutions concentrées de chlorure de zinc et de bicarbonate do potassium.
SULFURE DE ZINC
943. La blende ou sulfure naturel affecte différenles formes hémiédriques du système régulier. On a rencontré un aiilre sulfure naturel, la ivurtzite, qui est cristallisée en prismes hexagonaux (Friedel). Le sulfure de zinc est donc dimorphe.
Le soufre no s’unil que diflicilcmenl au zinc, car il se vola-
AZOTURE DE ZINC,
Lilisc avant la température nécessaire pour produire la combinaison. Mais le sulfure se produit par l’action du soufre sur l’oxvde ou sur le sulfate de zinc au rouge; par l’action du charbon sur le sulfate de zinc dans un creuset brasqué ; en chauffant l’oxyde dans un courant de gaz sulfureux, MM. Deville et Troost l’ont obtenu en prismes hexagonaux en cliautTant à une température élevée le sulfate de zinc avec du sulfure de baryum et du spath tluor, ou par l’action d’un courant d’hydrogène sur le sulfure amorphe. Les cristaux se déposent au delà de la partie chauffée; mais ce n’est là qu’une volatilisation apparente, comme celle de l’oxyde. On l’obtient sous la même forme en chauffant le sulfure dans un courant d’hydrogène sulfuré (Friedel) ou dans la vapeur de soufre (Sidot).
Le sulfure de zinc ne fond qu’à une température élevée et n’est pas volatil. Son grillage donne de l’oxyde et du sulfate de zinc, si la température n’est pas trop élevée.
Sulfure hydraté. — L’hydrogène sulfuré donne dans les solutions neutres des sels de zinc un précipité blanc de sulfure de zinc ; mais la précipitation est incomplète; elle ne se produit pas si la solution est acide, à moins que l’acidité ne soit due à de l’acide acétique, celui-ci ne dissolvant pas le sulfure de zinc. 11 est toujours possible de se mettre dans ces conditions en additionnant la liqueur acide d’acétate de sodium. Le même précipité se produit, et alors d’une manière intégrale, par l’addition d’un sulfure alcalin à la solution zincique rendue ammoniacale. Le précipité est insoluble dans un excès de sulfure alcalin. Le sulfure de zinc hydraté, ZnS.ir^O s’oxyde lentement à l’air. A 1S0°, il perd toute son eau et laisse un résidu jaune de sulfure anhydre.
M. R. Schneider a obtenu des sulfures doubles de zinc et do métaux alcalins, en fondant le sulfure de zinc avec 12 parties de soufre et 12 parties de carbonate alcalin. Le sulfure sodico-potassique dZnS.K'^S est une poudre cristalline jaune.
ZINC ET ÉLÉMENTS TRIATOMIQUES
944. Azoture de zinc Zn^Azh — Poudre grise inaltérable à l’air sec, infusiblc et fixe, obtenue par l’action de la chaleur sur l’amidure de zinc. Il devient incandescent lorsqu’on riiumecle d’eau et se transforme on hydrate de zinc :
Zm^A/.2 -h Gll-^O — 2A/JF + 3Zn(OM)2.
ZINC
Ami DUKE DE ZINC Zii(Azll“)^ — Poudre amorphe hlauche ohleimc par 1 action du gaz ammoniac sur le zinc-étliyle, eu solution étliérée :
Zn(C2IIop + 2ÆzIF = Zn(AzI12)2 + 2C2IIc.
L amidure du zinc ou zincamide est vivement décomposé par 1 eau et par l’alcool avec dégagement d’ammoniaque. Cliautré au rouge sombre, il se convertit en azoLure de zinc :
3Zn(Aztl2)2 = Zn=’Az2 + 4AzI13.
945. Phosphures de zinc. — On en a décrit plusieurs : le mieux défini est le pliosphure Zn^P^, qui se produit lorsqu’on chauffe le zinc dans la vapeur de phosphore, dans un tube de porcelaine traversé par un courant d’hydrogène. Le zinc est chauffé dans une nacelle jusqu’à son point de volatilisation puis on y fait arriver les vapeurs de phosphore placé dans une autre nacelle; les deux vapeurs s’unissent avec incandescence. Quand le tube est refroidi, on trouve dans la nacelle qui contenait le zinc de longs cristaux prismatiques à reflets irisés et une matière boursouflée grise; en outre les parois du tube sont recouvertes de prismes et d’une matière fondue à cassure brillante ; ces différentes substances constituent toutes le pliosphure Zn4^- (P. Viguier).
On l’obtient encore en chauffant au rouge blanc, dans une cornue lutée, un mélange de phosphate de magnésium, de zinc et de charbon; lephosphure se sublime (B. Renault).
946. Arséniure de zinc. — Ce composé, qui sert à la préparation de l’hydrogène arsénié, s’obtient en ajoutant de l’arsenic pulvérisé à du zinc en fusion, mais à une température peu élevée; la combinaison a lieu avec incandescence si l’on emploie 1 atome d’arsenic pour 2 atomes de zinc ; elle est plus calme si l’on emploie plus d’arsenic car l’arséniure alors formé est moins fusible et se solidilie immédiatement (A. Yogel).
CARACTÈRES ANALYTIQUES ET DOSAGE DU ZINC
947. Nous avons déjà indiqué les caractères que présentent les sels de zinc avec l’hydrogène sulfuré et les sulfures alcalins (943) avec les alcalis (938) et les carbonates alcalins.
Le phosphate disodique donne dans les sels de zinc un précipité soluble dans les acides et dans les alcalis. La précipitation est empêchée parles sols ammoniacau.N. Le rf/anurr de pnfai^.duw
CARACTÈRES ANALYTIQUES ET DOSAGE DU ZINC
y donne un précipité bkinc soluble dans un excès de réactif; cette solution n’est précipitée que lentement par l’hydrogène sulfuré. Avec le ferrocyanure de potassium, on obtient un précipité blanc insoluble dans Tacide chlorhydrique.
CbaulTés au chalumeau dans la llamme oxydante, avec du carbonate de sodium sur le charbon, les composés du zinc donnent un enduit non volatil, jaune à chaud, incolore à froid, qui est coloré en vert par le chlorure de cobalt [vert de Rinnmann) .
La séparation du zinc des autres métaux est fondée sur la précipitation du zinc par l’hydrogène sulfuré dans une solution rendue acide par l’acide acétique après que l’on a précipité les sulfures insolubles dans les acides minéraux (As,Sn,Cu,Cd, etc.). La méthode n’est guère en défaut que pour la séparation du nickel et du cobalt, ces métaux pouvant être précipités avec le zinc à l’état de sulfures en présence d’acide acétique. On peut alors précipiter les métaux à l’état d’hydrates par la potasse, redissoudre les hydrates dans l’acide cyanhydrique et traiter la solution par l’hydrogène sulfuré, le zinc seul est précipité entièrement, quoique lentement, à l’état de sulfure.
Dosage. — Le zinc, séparé des autres métaux, peut être dosé à l’état d’oxyde ou de sulfure. On a aussi imaginé des procédés volumétriques pour les essais industriels. Enfin le dosage peut se faire par voie électrolytique.
Pour le dosage à l’état d’oxyde, on précipite le zinc par le carbonate de sodium, on détache le mieux possible le précipité du filtre, après dessiccation, et on le calcine en incinérant le filtre à part : il y a de ce fait une légère perte due à une réduction et volatilisation partielle.
La calcination du sulfure s’effectue avec addition d’un peu de soufre, dont l’excès est chassé par volatilisation.
Le procédé volumétrique le plus souvent employé consiste dans l’emploi d’une solution titrée de sulfure de sodium (oO grammes environ par litre) qu’on ajoute au sel de zinc en solution ammoniacale ; on reconnaît la fin de la précipitation en déposant de temps à autre une goutte de l’essai sur un carton contenant de la céruse (cartes de visite) ; aussitôt que le sulfure est en exces, il se produit une tache noire sur la carte. Le titre exact de la solulion de sulfure est établi h l’aide du zinc pur (Scbalfner).
Le dosage élecirolylique peul êire pratiqué eu opérant sur le
CADMIUM.
siiltalo (le zinc addilioniié d’acélale d’ainmonlimi, avec un (il de platine comme électrode négative pour recevoii- le zinc (l*arodi et Mascazzini), ou sur une solution acétique ou sulfurique additionnée de sulfate ammonique (A. Riche). On o])tient un dép(jt rapide et adhérent en électrolysant une solution d’iiydrate de zinc dans la potasse ou dans le cyanure de potassium (Millot, Beilstein cl JaAvein).
CADMIUM. - Cd— Ul,5.
Deus. vap. obs. = 5G,9; Ihéor. =55,8. — Poids mol. Cd = 111, G.
948. Historique. Extraction. — Stromeyer découvrit ce métal en 1817 dans un carbonate de zinc commercial et lui donna son nom. Herrhann, quelques mois après, Teconnut aussi sa présence clans un oxyde de zinc pharmaceutiepe, suspect de renfermer de l’arsenic, sa solution dans l’acide chlorhydrique donnant un sulfure jaune par l’action de l’hydrogène sulfuré. Il en ht connaître immédiatement les principales propriétés.
Le cadmium se rencontre dans la nature à l’état de sulfure [fjreenokite)\ on l’a trouvé en Ecosse, en Bohême et en Pensylvanie. Il est fréquemment contenu dans les minerais de zinc cl accompagne ce métal dans son traitement métallurgique. Plus volatil que le zinc il distille le premier et se condense principalement dans les poussières brunes, ou cadmies^ qui se déposent au début de l’opération dans les allonges qui font suite aux cornues de réduction. Soumises à une nouvelle réduction, ces cadmies fournissent un alliage riche en cadmium qu’on peut séparer en partie du zinc par distillation. Mais, pour etfectuer une séparation complète il faut recourir à la voie humide. On dissout le métal dans l’acide chlorhydrique et on précipite la solution acide par l'hydrogène sulfuré. Le cadmium est précipité, avec du cuivre et un peu de zinc. On redissout le sulfure dans l’acide chlorhydrique concentré, on chasse l’excès de cet acide et on précipite la solution du chlorure par le carbonate ammonique en excès. Le carbonate de cadmium est insoluble dans ce réactif qui dissout au contraire facilement les carbonates de cuivre et de zinc. On réduit enfin le carbonate de cadmium par le charbon dans une cornue.
949. Propriétés. — Le cadmium l'sl un métal blanc, ressemblant plut(‘)t à l’étain qu’au zinc; il est pins mon qiu' ces métaux,
GllLüUUIlE DE CADMIUM.
malléable et ductile; il fait entciulro le cri de l’étain quand on le plie. La densité du métal fondu est 8,546 et peut s’élever à 8,667 par récrouissage. Il fond à 320° (Porson ; van Ricmsdick) et bout à 860° d’après MM. Deville et Troost; suivant M. de Souza, il se volatilise déjà notablement à 440° dans un courant d’hydrogène et se sublime en octaèdres ou en dodécaèdres d’un blanc d’argent ayant jusqu’à 0"°,6 à 0°’",8 de diamètre (Kaemmerer).
La densité de vapeur du cadmium a été trouvée égale à 3,94 (air=:l); elle correspond à une molécule formée par un seul atome (Deville et Troost). Ces vapeurs sont suOocantes et produisent sur les lèvres une sensation douçàtre et styptique ; une saveur de laiton persistante et répugnante dans l’arrière-bouche ; elles occasionnent des maux de tête et des nausées (Wood).
Le cadmium fondu brûle à l’air avec une flamme brillante, et se transforme en un oxyde jaune brun. Il décompose l’eau au rouge.
Il se dissout facilement dans les acides chlorhydrique, sulfurique, azotique et acétique. L’acide sulfureux le dissout sans dégagement de gaz en donnant du sullite et de l’hydrosulfite ; une partie du métal est convertie en sulfure.
950. Alliages. — Le cadmium, quoique ductile, donne avec l’or, le platine et le cuivre des alliages cassants. Les alliages avec le plomb ou l’argent, en certaines proportions, sont ductiles. Un alliage de 2 parties d’argent avec une partie de cadmium est très ductile et tenace ; en retournant ces proportions on obtient un alliage cassant (Wood). La présence du cadmium dans les alliages de plomb et d’étain en abaisse considérablement le point de fusion (^t. 11, p. 20).
Le cadmium forme des amalgames dont les propriétés varient beaucoup avec la composition (voir Mercure).
CHLORURE DE CADMIUM. — CdC12.
951. Le chlorure de cadmium, obtenu en dissolvant le métal ou son oxyde dans l’acide chlorhydrique, cristallise par la concentration en prismes efllorescents renfermant CdCP -j- 21UO et perdant leur eau par l’action de la chaleur. Le chlorure anhydre fond à 400" et bout vers 700°. Les vapeurs se condensent en paillettes brillantes, de 3,625 de densité. Sa solubilité dans l’eau est presque la même à froid qu’à cliaud ; 100 parties d’eau à 0° en dissolvent 140^8 et à 100", 142’’, 9 (Kremers).
SKLS UXYGlîiNÉS DU CADMIUM.
U loi'iiio av(‘f lüs clilorures alcalins et alcalino-lorrcux des cliluniros doubles crislallisables.
lODURE DE CADMIUM. — Gdl^.
952. Ce sel, utilisé en pliotograpbie et en médecine, cristallise eu grandes tables nacrées, inaltérables à l’air; 100 parties d’eau à 20° en dissolvent 92'’, G et 133’’, à 100°. Il est soluble dans l’alcool et dans l’alcool étbéré, ce qui permet de l’incorporer au collodion photographique.
Il forme des comhinaisons ammoniacales et des iodures doubles.
Le BROMURE cristallise avec 4IPO; il perd 2H^O à 100° et le reste à 260°. ChautTé plus fort, il fond, puis se sublime au rouge. Il est soluble dans l’alcool et dans l’éther.
OXYDE DE CADMIUM.
953. L’oxyde de cadmium obtenu par la combustion du métal est d’un jaune brun, plus ou moins foncé suivant la température où il a été produit. Densité = 6,95. Chaulfé au rouge blanc dans un courant d’oxygène, il se sublime en cristaux rouges d’apparence cubique (Sidot). Obtenu par la calcination de l’azotate, il forme une poudre microcristalline d’un bleu noir. La calcination de l’hydrate laisse un résidu amorphe brun.
L’oxyde de cadmium est réduit à une température élevée non seulement par le charbon, mais aussi par l’hydrogène, ce qui le distingue de l’oxyde de zinc et ce qui permet de séparer le cadmium de ce dernier métal (Barreswil).
L’hydrate de cadmium Cd(OH)% produit par l’addition do potasse à un sel de cadmium, est unprécipité gélatineux, blanc, insoluble dans la potasse, mais soluble dans l’ammoniaque. 11 atlirc l’acide carbonique de l’air et se déshydrate à 300°.
SELS OXYGÉNÉS DU CADMIUM.
Ces sels sont incolores et doués d’une saveur métallique désagréable ; ils agissent comme vomitifs. Le zinc en sépare le cadmium sous forme cristalline. Ils sont presque tous solubles dans l’eau.
954. Sulfate de cadmium SO Cd. — Le sulfate neutre cristallise par l’évaporation spoid.auée eu prismes quadratiques iii-
SULFURE DE CADMIUM.
colores contenant 411^0. 11 se tlopose avec une seule molécule d’eau lorsqu’on ajoute de l’acide sulfurique concentré à sa solution saturée bouillante.
Chauffé au rouge, le sulfate de cadmium perd de l’anhydride sulfurique et se convertit en sel basique très peu soluble dans l’eau et qui cristallise en lamelles renfermant SO'^(CdOH)^ L’eau dissout un peu plus de la moitié de son poids de sel neutre, et la solubilité est presque la même à froid qu’à chaud. Il donne des combinaisons avec l’ammoniaque.
Ce sel est employé comme collyre dans les maladies d’yeux.
955. Azotate de cadmium (AzO^fCd-f- 4tP0. — Il cristallise en prismes ou en aiguilles radiées. Il est déliquescent et soluble dans l’alcool.
956. Carbonate de cadmium. — Le précipité obtenu par un carbonate alcalin ajouté à un sel de cadmium est toujours un sel basique. Il ne se rapproche du carbonate normal que si l’on opère à froid avec un excès de carbonate potassique. Il est insoluble dans le carbonate ammonique, ce qui permet de le séparer du carbonate de zinc.
SULFURE DE CADMIUM. — CdS.
957. hn. greenokite ou sulfure naturel est cristallisée en prismes hexagonaux pyramidés, jaunes, de 4,8 de densité. Il s’obtient lorsqu’on chauffe un mélange de soufre et d’oxyde de cadmium. Lorsqu’on chauffe le sulfure amorphe dans un courant d’hydrogène, il se dépose dans les parties froides des cristaux offrant la forme de la greenokite; cette sublimation résulte non d’une volatilisation, mais de deux réactions successives inverses (Deville et Troost).
On prépare le sulfure de cadmium par voie humide en traitant une solution de cadmium par l’hydrogène sulfuré. C’est un précipité d’un beau jaune, qu’on emploie en peinture sous le nom de jaune de cadmium ou jaune brillayit.
Le sulfure de cadmium est insoluble dans les sulfures alcalins et dans les acides étendus et froids. Il se dissout dans l’acide chlorhydrique concentré et dans l’acide sulfurique étendu à chaud.
Chauffé, le sulfure amorphe devient brun, il fond au rouge blanc et se prend par le refroidissement en un amas de paillettes micacées jaunes.
MI^.TAUX DU GMUUl'U DU UUIVUH.
CARACTÈRES ANALYTIQUES ET DOSAGE DU CADMIUM
958. Los réactions caracLérisli(jiios dos sols do cadniium sont colles de riiydrogèno sulfuré ol celle des alcalis el carbonates alcalins. Les précipités formés par ces derniers sont solubles dans l ammoniaque, mais insolubles dans la potasse et dans le carbonate ammonique. Ces réactions permettent de séparer le cadmium de la plupart des autres métaux.
Le précipité de sulfure se forme dans une solution additionnée de cyanure de potassium, tandis que le cuivre n’est pas précipité dans ces conditions.
Pour doser le cadmium, on peut peser le sulfure séché à 100" ou bien précipiter le cadmium à l’ébullition par le carbonate de potassium et calciner le précipité séché et détaché du filtre.
MÉTAUX DU GROUPE DU CUIVRE
959. Les métaux qui composent ce groupe sont le cuivre^ \argent et le mercure. Les analogies du cuivre et du mercure sont nombreuses. L’argent ne s’en rapproche que sous certains rapports et s’en éloignerait totalement si l’on n’envisageait que l’atomicité. Il faudrait, dans ce cas, le ranger à côté des métaux alcalins, comme le font quelques chimistes et ce que justifient quelques cas d’isomorphisme. Le cuivre et le mercure forment deux chlorures renfermant, les premiers, le métal et le chlore dans le rapport de M à Cl comme le chlorure d’argent; les seconds constituent des bichlorures M'^CP. Mais la formule MCI dans laquelle le cuivre et le mercure seraient monoatomiques n’exprime pas réellement le poids moléculaire de ces chlorures ; la densité de vapeur du chlorure cuivreux déterminée par M. V. Meyer conduit très nettement au poids moléculaire M^CP ; la densité de vapeur du chlorure mercureux correspond à la vérité à la formule HgCl, mais cela paraît dù à une dissociation ; son analogie si marquée avec le chlorure cuivreux donne raison à cette interprétation, qui est encore appuyée par la facilité avec laquelle les composés mercureux se dédoublent en composés mercuriques et mercure métallique. Dans les composés au minimum, le métal est diatomique comme dans les autres, mais ils renferment deux alomes échangeant une atomicité : ( — Cu" — Un" — )".
MÉTALLURGIE DU CUIVRE
Quant au chlorure d’argent, AgCl, qui est le seul chlorure formé par ce métal (à part un sous-chlorure peu connu), il faudrait cloiihler sa formule si on voulait l’assimiler complètement aux chlorures cuivreux et mercureux (voir t. II, p. 13).
Le cuivre, l’argent et le mercure ne décomposent pas l’eau au rouge ; les oxydes des deux derniers métaux sont réductibles par la chaleur seule. Les métaux sont inattaquables par l’acide chlorhydrique et décomposent à chaud l’acide sulfurique concentré. La potasse est sans action.
CUIVRE. —Cu=: 63,18.
État naturel. — L’emploi du cuivre et de ses alliages a
précédé celui des autres métaux et leur usage marque dans la civilisation des peuples un âge que l’on uommeV âge de bronze. L’existence du cuivre natif dans la nature explique cette circonstance. Les Grecs le nommaient dans la Vulgate, il est nommé
æs (airain), mais ces noms se rapportent non au cuivre, mais à ses alliages, le laiton et le bronze. Le cuivre pur, retiré surtout de l’île de Chypre, a été désigné plus tard sous le nom de cyprium^ d’où celui cuprum et de cuivre.
Le cuivre natif est, ou disséminé dans des sables en petits octaèdres réguliers, ou en blocs considérables comme sur les bords
du lac Supérieur, aux Etats-Unis. Il est presque toujours argentifère et renferme souvent du bismuth, du plomb, etc. Le cuivre se rencontre aussi à l’état d’oxydule Cu^O [cuprite)^ d’oxyde ou de carbonate basique (azurite, malachite), de silicate. Mais ses minerais les plus abondants sont des sulfures plus ou moins complexes ; les principaux d’entre eux sont la chalkosine Cu^S, le cuivre bleu ou breithduptite CuS, la chalcopyrite ou pyrite cuivreuse CuFeS^ le cuivre panaché o\i phillipsite Cu^FeS^, \q cuivre gris ou panabase 4Cu^S. Sb^S^ avec plus ou moins d’arsenic.
961. Métallurgie du cuivre. — Les opérations métallurgiques varient beaucoup avec la nature du minerai, et sont assez compliquées lorsque l’on a à traiter les minerais sulfurés.
Minerais oxydés. — L’opération est très simple et s’effectue dans un four à réverbère. Elle consiste à fondre le minerai et à le réduire. On charge le minerai sur la sole du four avec des fondants, appropriés à la nature de la gangue, et de la houille sèche
CUIVRE
exemple de pyrites arsenicales. Le cuivre est réduit, en même temps qu’une partie du fer, qui achève de réduire Toxydule de cuivre encore contenu dans les scories. Les minerais les moins riches sont traités de préférence dans un four à manche. Le cuivre impur, ou cuivre noir, est ensuite soumis au rafrmage.
Minerais sulfurés. — Deux méthodes sont suivies pour le traitement de ces minerais suivant leur richesse et leur nature. L’une, applicable aux minerais schisteux, est la méthode continentale ou de Mansfeld; la seconde, la méthode galloise. Ces méthodes exigent des opérations successives dont nous allons indiquer le principe.
Les pyrites cuivreuses sont soumises à un grillage modéré qui a pour effet de brûler une partie du soufre et de l’arsenic, et de transformer une partie des métaux en sulfates et en oxydes qui restent mélangés aux matières terreuses et au minerai non oxydé. On fond ensuite le minerai grillé avec du charbon et un fondant siliceux. L’oxyde de cuivre est réduit par le charbon et le cuivre formé réagit sur le sulfure de fer restant ; l’oxyde de fer passe dans les scories très, fluides. Le sulfure fondu au-dessous de la scorie est appelé matte.'CQiio, première matte n’est autre chose que le minerai enrichi en sulfure de cuivre, débarrassé de sa gangue et piirifié de l’arsenic et de l’antimoine, que le grillage et la fusion ont éliminés presque complètement.
De nouveaux grillages de la matte, suivis d’une fusion avec du charbon et^ des matières siliceuses, conduisent de même à des mattes de plus en plus riches. Une dernière fusion de la matte grillée fournit un cuivre impur, le cuivre noir renfermant encore du fer et du soufre.
Toutes ces opérations s’expliquent par ce fait que le cuivre possède pour le soufre une affinité beaucoup plus grande que le fer et le plomb, de sorte que ces métaux sont peu à peu éliminés à l’état d’oxydes qui passent dans les scories. Ce n’est que lorsque cette élimination est à peu près complète que l’on procède au grillage complet du sulfure de cuivre, qui constitue la dernière matte. Pour obtenir la première matte, il faut, dans certains cas, ajouter de la pyrite de fer au minerai de cuivre, afin d’en assurer la formation et de permettre ainsi l’élimination de l’arsenic et de l’antimoine. Quant au cuivre noir qui se forme par la fusion de la dernière matte grillée, il résulte en partie de l’action de
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l’oxydule de cuivre formé par le grillage sur le sulfure non oxydé :
2Cu20 + Cu2S = 6Gu + S02.
Méthode continentale. — Le grillage du minerai s’effectue en tas ou en meules, à l’air libre. Les meules sont établies sur un lit de menu bois, en commençant par les morceaux de minerai les plus volumineux; le minerai pulvérulent est tassé sur les parois de la meule, dans laquelle on a ménagé des canaux et des cheminées. La meule prête, on met le feu au lit de bois. La nature du minerai, qui est un schiste bitumineux, dispense d’y mélanger du combustible. La durée du grillage est de deux à trois mois et les meules comportent jusqu’à 200 tonnes de minerai.
Le minerai grillé est fondu dans un four à manche G (fig. 200) à tuyère, avec du charbon et un fondant, auquel on ajoute les scories cuprifères du cuivre noir. La matière fondue s’écoule dans le creuset G où les scories occupent la partie supérieure et se déversent par un trop-plein, tandis que la matte fondue peut être écoulée par un trou de coulée dans un réservoir d’eau où elle se grenaille.
Le grillage de la matte s’effectue dans des cases en maçonnerie de 9“,50 de côté sur 3 mètres de profondeur ou sur la sole concave d’un four à réverbère à voûte plane.
Pour produire le cuivre noir, la matte grillée est fondue dans un four à manche peu élevé avec des scories siliceuses; celles-ci prennent le reste du fer, ainsi qu’un peu de cuivre.
Le cuivre noir renferme 90 à 95 p. 100 de cuivre, avec de petites quantités de soufre, de fer, de plomb, de zinc et de nickel. Le soufre est facilement brûlé et les métaux étrangers convertis
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en oxydes, qu’on rend scorifiables par l’addition de sable qiiartzeux. Cet affinage s’effecliie dans un petit foyer formé par une coupelle ayant la forme d’un demi-ellipsoïde et alimenté par le vent d’une tuyère, de manière à faire fondre le métal dans une atmosphère oxydante. Une partie du cuivre est convertie en oxydule qui cède ensuite son oxygène aux métaux étrangers, dont les oxydes passent dans la scorie, et finalement au sulfure de cuivre existant encore dans le cuivre noir. On enlève les scories, puis on projette de l’eau sur le métal en fusion; il se forme une croûte solide de cuivre rosette qu’on enlève; de nouvelles aspersions d’eau amènent successivement la solidification de tout le métal. Le cuivre rosette, qui est en disques d’un beau rouge, renferme de l’oxyde et il a besoin d’être raffiné, cet oxyde le rendant cassant. Une nouvelle fusion au petit foyer, sous une couche
Fig. 201.
de charbon, réduit cet oxyde; mais comme il se forme du carbure de cuivre qui se dissout dans le métal, il y a un point spécial à atteindre, que l’ouvrier reconnaît par une prise d’essai qui doit se travailler sous le marteau sans se gercer. Ce raffinage, qui est activé par un brassage à l’aide d’une tige de bois vert, peut se faire directement sur la fonte de cuivre noir oxydé, sans qu’il soit nécessaire d’enlever le cuivre rosette.
Méthode galloise. — En Angleterre, le grillage du minerai s’effectue dans de grands tours à réverbère (fig. 201) où il est introduit par des trémies T et étalé uniformément à l’aide de râbles
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en fer, avec lesquels on renouvelle ensuite de temps à autre les surfaces. Après douze heures, on donne un coup de feu pour détruire les sulfates formés à basse température.
La fonte pour matte s’effectue dans un autre four à réverbère, de forme ellipsoïdale et à sole inclinée vers le trou de coulée. On y fond le minerai grillé, mélangé d’une quantité convenable de cuivre oxydé ou carbonaté et de fluorure de calcium comme fondant. La fonte doit être poussée assez vivement; la scorie fusible est enlevée à l’aide du râble, et la matte fondue conduite dans un bassin rempli d’eau pour la grenailler.
Cette première matte, dite matte bronze^ est de nouveau g’rillée au four à réverbère, dans un léger excès d’air pour volatiliser le reste de l’arsenic et de l’antimoine. La fusion du produit grillé avec des minerais oxydés et les scories d’opérations antérieures fournit la matte blanche^ qui renferme encore 21 à 22 p. 100 de soufre et un peu de sulfure de fer. On l’amène ensuite, toujours dans des fours à réverbère, à l’état de cuivre noir qu’on affine comme dans la méthode continentale.
962. Cuivre de cément. — On donne ce nom au cuivre précipité de ses solutions par le fer. Ce procédé permet de retirer du cuivre pur de minerais très pauvres. Si l’on a affaire à un minerai oxydé, on le fait digérer avec de l’acide chlorhydrique faible pendant dix jours, et on obtient ainsi une solution de chlorure cuivrique, le chlorure cuivreux se transformant en chlorure cuivrique au contact de l’air et de l’acide en excès. Si le minerai est sulfuré, on le soumet à un grillage lent en tas, qui transforme une partie du cuivre en matte et une autre partie en sulfate qu’on enlève par lessivage; ou bien on effectue le grillage complet dans un fourneau à cuve, puis l’on soumet le minerai grillé et broyé à l’action combinée de l’acide sulfureux (fourni par le grillage), de l’air et de la vapeur d’eau. Les oxydes se convertissent ainsi en sulfates qu’on enlève par un lessivage méthodique.
Les solutions de sels de cuivre, suffisamment concentrées et chaudes, sont amenées dans des caisses contenant des fragments de fer ou de fonte; après vingt-quatre heures, la précipitation du cuivre est complète. C’est par ce procédé qu’on traite les eaux qui s’écoulent des mines de cuivre de Rammelsberg, de Fablun, de Rio-Tinto, et qui renferment du sulfate de cuivre.
Le cuivre précipité est ensuite fondu et raffiné.
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Les minerais de cuivre sont souvent argentifères, et nous verrons, en traitant de la métallurgie de l’argent, quel traitement on fait subir au cuivre ou au minerai lui-même pour en extraire ce métal. Ils contiennent aussi quelquefois do l’or.
Cuivre pur. — Le cuivre industriel renferme généralement des traces de métaux étrangers, ainsi que de soufre, d’arsenic et d’oxygène. Pour l’obtenir chimiquement pur, il faut réduire le sulfate de cuivre pur par le fer pur, laver le précipité et le fondre dans un creuset sous une couche de borax. On peut encore réduire l’oxyde de cuivre pur par un courant d’hydrogène pur. Enfin, on obtient du cuivre pur en soumettant le sulfate de cuivre, débarrassé de tous les sels étrangers, à l’électrolyse en employant des électrodes de platine.
963. Propriétés du cuivre. — Propriétés physiques. — Le cuivre cristallise en octaèdres ou autres formes du svstème eu-
bique, et on peut l’obtenir ainsi par électrolyse. C’est la forme du cuivre natif cristallisé, et il n’est pas rare d’en rencontrer des cristaux au cours des opérations métallurgiques.
Le cuivre est un métal rouge, brillant, laissant passer, quand il est en feuilles très minces, une lumière verte; frotté, il contracte une odeur désagréable. La densité du cuivre fondu est de 8,91 et s’élève à 8,9S par le laminage.
Le cuivre est un des métaux les plus ductiles et les plus malléables; c’est en outre, après le fer, le plus tenace, aussi peut-on l’étirer en fils d’une grande ténuité. La présence de métaux étrangers, du soufre, de l’arsenic, de l’oxygène, affaiblit ces propriétés et rend le cuivre cassant. Sa cassure est alors grenue au lieu d’être fibreuse.
Le cuivre fond vers 1200° (à 1330°, d’après M. V. Riemsdyk) ; fondu, il a un éclat d’un bleu verdâtre. Il est cassant un peu audessous de son point de fusion et peut être pulvérisé. Il se dilate en se solidifiant. Il est très bon conducteur de la chaleur et de l’électricité, aussi l’emploie-t-on pour la confection d’alambics, de chaudières d’évaporation, etc., ainsi que comme conducteur pour les courants électriques. Il offre six fois moins de résistance au courant que le fer, et ce n’est que par des raisons d’économie qu’on lui substitue ce dernier métal pour les fils télégraphiques.
Il se volatilise à une température élevée et sa vapeur brûle avec une llamme verte.
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Le cuivre en fusion peut absorber différents gaz, par exemple riiydrogène et l’oxyde de carbone, qui se dégagent de nouveau au moment de la solidification en le faisant rocher. C’est au dégagement de CCS gaz qu’il faut attribuer les soufflures qu’on rencontre dans le cuivre coulé (Caron). Le cuivre spongieux absorbe 0,6 fois son volume de gaz hydrogène au rouge; le cuivre en fil seulement le tiers de son volume (Grabam).
Propriétés chimiques. — Le cuivre est inaltérable à l’air sec, mais non à l’air humide ; il se recouvre d’un enduit vert d’hydrocarbonatc de cuivre, désigné vulgairement sous le nom de vert-de-gris ; mais cette altération, qui s’exerce aussi sur les alliages de cuivre, n’est que superficielle.
Chauffé à l’air, le cuivre se combine à l’oxygène en donnant successivement de l’oxydule et de l’oxyde. Un fil de cuivre, légèrement chauffé, se combine au chlore avec incandescence.
Il s’unit de même au brome ou à l’iode. Il se combine avec une vive incandescence au soufre en ébullition.
Le cuivre n’exerce qu’une faible action sur l’acide chlorhydrique. Sans action sur l’acide sulfurique étendu et chaud, il réduit à chaud l’acide sulfurique concentré à l’état d’acide sulfureux. Sans action sur l’acide azotique fumant, il agit vivement sur l’acide ordinaire, et plus ou moins énergiquement sur le même acide dilué. Au contact d’un acide, même faible comme l’acide acétique ou les acides gras, il s’oxyde à l’air. C’est pourquoi l’on étame l’intérieur des ustensiles de cuisine en cuivre. ‘
Le cuivre agit lentement à froid sur le gaz sulfhydrique, plus rapidement à 100“ et surtout à 550“ (Berthelot).
La potasse est sans action sur le cuivre ; il n’en est pas de même de l’ammoniaque, qui provoque rapidement son oxydation à l’air : l’oxyde formé se dissout dans l’ammoniaque en donnant une liqueur bleue renfermant en même temps de l’azotite d’ammonium. Cette solution possède la propriété de dissoudre la cellulose.
Chauffé dans un courant de gaz ammoniac, le cuivre le décompose en hydrogène et azote, qui est en partie retenu par le métal.
Le cuivre se dissout en petites quantités dans les sels alcalins, chlorure de sodium, azotate de potassium et surtout dans le sel ammoniac.
Poids atomique du cuivre. — La réduction de
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l’oxyde du cuivre par riiydrogènc avait conduit Berzclius au nombre 63,15, tandis que Erdmann et Marcliand étaient arrivés par le même procédé au nombre 63,30. M. Hampe, plus récemment, a lixé ce poids h 63,18 (0 = 13,96) tant par la réduction de l’oxyde que par l’électrolyse du sulfate de cuivre.
Usages du cuivre. — Le cuivre rouge est employé pour la confection d’un grand nombre d’appareils industriels et de ménage. Il est souvent remplacé par ses alliages avec l'étain (bronze) et avec le zinc (laiton). Beaucoup de ses sels rencontrent des applications dans la (einture et l’impression.
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965. Le cuivre s’allie facilement à la plupart des métaux ; il s’unit rapidement au mercure qui le blanchit (voir mercure). De petites quantités de métaux étrangers peuvent modifier beaucoup les propriétés du cuivre. L’introduction de 1 p. 100 d’arsenic, de 0,4 p. 100 de plomb, le rend cassant; il suffit de 0,02 p. 100 de bismuth pour produire la même altération.
Par contre, l’association d’autres métaux lui communique des qualités spéciales. Nous allons passer en revue quelques-uns de ces alliages dans lesquels le cuivre est le métal prédominant.
Les principaux de ces alliages sont le laiton, le maillecbort et le bronze. On a aussi cherché à rendre usuel l’alliage du cuivre avec le manganèse. Nous étudierons plus tard les alliages du cuivre avec' l’argent et l’or, dans lesquels ces derniers métaux sont en général prédominants.
966. Laiton ou cuivre jaune. — Le laiton renferme en moyenne 67 parties de cuivre et 33 parties de zinc. C’est un alliage jaune, plus dur que le cuivre, plus fusible, malléable et ductile, facile à travailler au tour, se prêtant bien à l’estampage. Ces propriétés varient du reste avec la composition du laiton. Celui qui est destiné au moulage doit renfermer au moins 40 p. 100 de zinc ; celui qu’on travaille au laminoir, à la filière et au marteau, en renferme 33 à 34 p. 100. L’alliage à 20 p. 100 de zinc est d’un jaune d’or et porte le nom de chrysocale.
Le laiton s’obtient aujourd’hui par l’alliage direct des métaux en ajoutant le zinc au cuivre, fondu dans des creusets qu’on chauffe au coke dans des fours circulaires ou carrés, puis on verse l’alliage dans des moules ou dans des lingotières en fer.
BRONZE
L’ancien procédé, dit de cémentation, consiste à chauffer le cuivre au-dessous de son point de fusion avec un mélange de calamine et de charbon.
Le laiton est un des alliages les plus usuels et il est inutile de rappeler ici tous les usages auxquels on l’applique.
967. Maillechort. — C’est un alliage de cuivre avec du zinc et du nickel, en proportions assez variables suivant la teinte adonner à l’alliage, qui porte aussi les noms de pack-fong et argentan. L’emploi des alliages de cuivre et de nickel est très ancien, et M. Flight, qui a analysé une monnaie du roi de Bactriane Euthydemos, du deuxième siècle avant l’ère chrétienne, l’a trouvée composée de 77^,58 de cuivre avec 20,04 de nickel et de petites quantités d’argent, de fer et de cobalt.
L’emploi du maillechort a pris beaucoup d’extension par son application à la monnaie de billon en Allemagne et en Belgique. Ces monnaies résistent beaucoup à l’usure, mais leur fabrication exige des machines puissantes. En outre, la fonte de ces alliages présente d’assez grandes difficultés en raison de la facilité avec laquelle ils dissolvent les gaz, pour les abandonner brusquement au moment de la solidification. Pour le préparer, on fond d’abord le zinc avec la moitié du cuivre qui doit entrer dans l’alliage, puis on coule ce premier alliage en plaques et on l’ajoute à l’autre moitié du cuivre, fondu avec le nickel sous une couche de charbon. Le maillechort présente après refroidissement, une structure cristalline qu’on fait disparaître par le martelage ou le laminage, en le faisant plusieurs fois recuire. Il peut alors être travaillé comme le laiton, mais est plus dur et plus résistant. On le recouvre d’une couche galvanique^ d’argent lorsqu’il doit servir à des ustensiles de ménage, car il est attaqué par les liquides acides.
Voici la composition de quelques-uns de ces alliages :
Cuivre 40,4 54,0 62,40 57,4
Zinc 25,4 28,0 22,15 25,0
Nickel 31,6 18,0 15,00 13,0
Fer 2,6 » traces 3,0
Bronze. — Dans ces alliages, le rapport du cuivre à
(I) Pack-fong chinois (Fyfc). — (5) Métal àllcmand (Bolley). — (3) Maillechort de Sheffield (Louyet). — (4) Alliage très élastique pour les petits cadres des presses d'imprimerie.
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l’étain varie de 67 : 33 à 91,7: 8,3 suivant leur destination, car ils possèdent des qualités très diverses suivant leur composition. Le bronze est employé pour la fabrication des canons irnélal des canons), des cloches {métal des cloches), des objets d’art, des médailles, des miroirs de télescopes.
Le cuivre et l’étain ne s’allient que difficilement et l’alliage éprouve une liquation s’ilse refroiditlentement, ou si on le maintient au point de fusion de l’étain (664). Cependant, d’après M. Riche, les alliages SnCu“ (Cu=6l,8 p. 100) et du SnCu‘ (68,2 p. 100 Cu) n’éprouvent pas cette liquation. La densité de l’alliage SnCu“ est égale à 8,91, tandis que la densité moyenne des métaux alliés n’est que de 8,21 ; il y a donc une contraction, et c’est pour ces rapports que la contraction est maxima. Dans les alliages Sn®Cu jusqu’à Sn^Cu, la densité est au contraire plus faible que la densité calculée.
Le bronze des canons, qui renferme 7,5 à 10 p. 100 d’étain, est jaune et se distingue par sa ténacité et sa dureté. Une plus grande quantité d’étain fournit un alliage élastique, sonore et cassant; c’est le métal des cloches, dont on fait varier la composition avec la dimension des cloches ; les plus grandes cloches doivent renfermer 22 p. 100 d’étain pour avoir le maximum de sonorité. Le métal des tam-tams est du même ordre. Enfin le métal des télescopes, qui est blanc et susceptible d’un beau poli, renferme le tiers de son poids d’étain.
Refroidi lentement, le métal des cloches et des tam-tams durcit et devient cassant ; porté au rouge et trempé dans l’eau, il devient au contraire malléable, contrairement à ce qui a lieu pour l’acier. C’est sur cette propriété qu’est basée la fabrication des tamtams.
Le bronze pour statues et pour médailles offre à peu près la composition du bronze des canons. Pour les statues on y associe 1 à 2 p. 100 de zinc et environ 1 p. 100 de plomb.
Bronze phosphoré. — L’addition de phosphore au bronze lui donne des qualités précieuses qui ont fait recommander le bronze phosphoré pour la fabrication des engrenages, essieux, cloches, canons, etc. Le bronze phosphoré, qu’on obtient en ajoutant à du bronze en fusion une certaine quantité de pliospliure de cuivre ou de pliospliure d’étain (Parker, Well, Ruolz-Montclianal et bontenay, Künzel), est plus dur que le bronze ordinaire et sa résis-
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tance à la tension et à la flexion est beaucoup plus considérable; sa couleur est plus vive et son grain est analogue h celui de l’acier. Il peut être fondu et coulé sans altération.
La composition du bronze phosphoré est évidemment variable et la proportion du phosphore y varie de 0,2 à 0,7 pour 100. L’utilité du phosphore tient certainement à ce qu’il empêche la dissolution d’oxydes métalliques dans l’alliage fondu.
969. Bronze d’aluminium. — Il est formé de 10 p. 100 d’aluminium et de 90 p. 100 de cuivre pur. Il est dur, plus tenace que le fer, malléable, très homogène, d’un jaune d’or, mais assez terne. Ses qualités le rendent propre à la confection d’un grand nombre d’organes de machines, tels que coussinets pour locomotives. Il se lamine à froid et à chaud. Il est employé en bijouterie et pour l’ornementation. La connaissance de ses propriétés est due à M. Debray.
970. Cuivre et manganèse. — Les alliages à 3 ou 15 p. 100 de manganèse sont durs et sonores. Avec 3,5 à 8 de manganèse, ils sont ductiles; une plus forte teneur en manganèse les rend cassants (Valenciennes). On a préparé industriellement des alliages de manganèse et de cuivre par la réduction simultanée des oxydes. Ces alliages ressemblent au bronze, mais sont plus durs et plus résistants (Prieger).
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971. C’est aux travaux de de La Rive, de Genève, en 1836, et du physicien russe Jacobi en 1838, que l’industrie est redevable de cet art, qui a pour but de séparer le cuivre ou d’autres métaux de leurs substances salines par l’électricité et de les déposer en couches compactes sur des moules dont ils reproduisent tous les détails. En détachant ensuite le métal du moule, il en représente l’empreinte inverse, les creux étant reproduits en relief et réciproquement. Si le moule lui-même est la reproduction inverse d’un objet, une médaille par exemple, il est évident que le dépôt galvanique reproduira cet objet même.
Etant donnée une médaille à reproduire, on en prend d’abord l’empreinte avec de la gélatine ou de la gutta-percba substance très plastique à chaud et ayant, à froid, la consistance d’un cuir résistant. La gutta-percba, comme la gélatine, ne conduit pas flélectricité, il faut donc rendre conductrice la face qui doit recevoir
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le dépôt; c’csl ce que l’on obtient à l’aide de la plombagine.
Le dépôt métallique est effectué soit dans l’appareil simple (fig. 202), soit dans l’appareil composé (fig. 203). L'appareil simple,
dû à Jacobi, est formé par une cuve qui reçoit un ou plusieurs vases poreux contenant de l’acide sulfurique et une lame de zinc amalgamée communiquant avec une tringle isolée T. D’autres tringles isolées S, S’ servent à suspendre les moules rendus conducteurs et qui plongent, ainsi que les vases poreux, dans une solution de sulfate de cuivre. Cet ensemble représente une pile qui fonc-
Fig. 203.
tionne lorsque l’on fait communiquer les tringles S et S' avec la tringle T. Le sulfate de cuivre est alors décomposé, et le cuivre se dépose sur les moules. Pour maintenir la concentration de la solution, on place dans la cuve des sacs contenant des cristaux de sulfate de cuivre; néanmoins, la nature du bain se modifie, car il
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devient acide et il est nécessaire de le saturer de temps en temps par de la craie, en le sortant de la cuve.
appareil composé fournit des résultats plus constants, la nature du bain restant invariable. Les moules sont suspendus dans une solution saturée de sulfate de cuivre, leur face conductrice placée en regard de lames de cuivre [électrodes solubles, t. I, § 71). La tringle S portant les moules communique avec le pôle négatif d’une pile, la tringle T, portant les lames de cuivre, avec le pôle positif.
Les applications de la galvanoplastie sont nombreuses. Une des plus importantes est la reproduction des gravures sur cuivre, sur bois ou sur acier. Les clichés formés par la galvanoplastie reproduisent fidèlement l’œuvre de l’artiste et permettent un tirage illimité, puisqu’il est toujours possible de les renouveler lorsqu’ils sontusés par la presse. Pour obtenir cesclichés,on prend l’empreinte de la planche originale avec de la gutta-percha, puis on recouvre cette empreinte de cuivre. Comme le dépôt métallique n’offre pas une grande épaisseur et ne présenterait aucune résistance, on l’entoure d’un châssis dans lequel on coule un alliage de plomb et d’antimoine (celui des caractères d’imprimerie) ; un coup de presse hydraulique fait sortir l’excès d’alliage et redresse le cliché que la chaleur a pu déformer. Si l’on a à reproduire une gravure sur cuivre, on peut directement obtenir un moule métallique avec lequel on reproduit ensuite l’original. Pour empêcher Padhérence du moule au cuivre, on expose celui-ci un instant aux vapeurs d’iode. C’est ce procédé qui sert au tirage des timbresposte après qu’on a réuni sur une planche un certain nombre de clichés galvaniques.
On obtient d’une manière analogue des clichés de planches d’imprimerie à caractères mobiles, ce qui permet un tirage indéfini, par exemple pour les journaux.
La galvanoplastie peut aussi remplacer l’eau forte pour la gravure sur cuivre. La planche de cuivre étant préparée est placée dans un bain de sulfate de cuivre, comme anode soluble ; elle est attaquée sur les parties où le vernis a été enlevé par l’artiste, et le cuivre se grave avec une grande régularité.
C’est ainsi qu’on prépare aujourd’hui les rouleaux d’impression des fabriques d’indiennes. Ces rouleaux étaient autrefois entièrement en cuivre, ils étaient plus lourds et beaucoup plus chers
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que ceux que l’on fait en acier recouvert de cuivre. Pour elîectuer le cuivrage du fer, on produit un premier dépôt par immersion dans une solution de cyanure double de cuivre et de potassium, puis on continue le cuivrage dans une solution de sulfate de cuivre, jusqu’à ce que l’on ait atteint l’épaisseur voulue.
Pour reproduire en cuivre des objets volumineux, comme une statue, on imprègne l’original en plâtre d’huile de lin cuite, puis on le recouvre soigneusement de graphite ; on l’introduit dans le hain de sulfate de cuivre et on le met en rapport avec la batterie de piles, qu’on peut remplacer par une machine magnéto-électrique de Gramme, jusqu’à ce que le dépôt de cuivre ait atteint Ce premier dépôt servira de matrice pour la repro-
duction de la statue. Pour cela on retire l’objet du bain et on détache la couche de cuivre par des traits de scie à des places déterminées, puis on recouvre la surface extérieure des différentes parties d’une couche de vernis non conducteur, et la surface intérieure d’une couche superficielle de sulfure de cuivre, en la traitant par une solution faible de sulfure de potassium, afin d’empêcher l’adhérence du dépôt métallique. On procède alors au dépôt du cuivre sur l’intérieur de ces diverses portions jusqu’à ce qu’il ait atteint l’épaisseur voulue. Il ne reste plus qu’à réunir par soudure les portions isolées. C’est ainsi que la maison Christofle et C‘® a exécuté la statue de Notre-Dame de la Garde à Marseille. Cette statue a 9 mètres de haut; le cuivre déposé a une épaisseur de 4““^,5 et pèse 3500 kilogrammes; l’exécution de cette statue a duré deux mois et demi.
CUIVRE ET HYDROGÈNE
972. L’hydrure de cuivre CuMP est un précipité jaune-hrun qui se produit lorsqu’on traite à 70“ une solution de sulfate de cuivre par un excès d’acide hypophosphoreux. La chaleur le dédouble en ses éléments. Introduit dans le gaz chlore, il s’enllamme; l’acide chlorhydrique le décompose avec effervescence (Wurtz).
Gu^tP -h 2HG1 = Cu^CP -h 2H2.
L’hydrure du cuivre se produit aussi par l’action de l’acide hydrosulfureux sur un sel de cuivre (Schützenberger).
CHLORURE CUIVREUX
CUIVRE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
973. Les combinaisons halogénées dn cuivre peuvent s’obtenir par union directe des éléments; par dissolution des oxydes de cuivre ou des carbonates dans les hydracides. Les composés cuivreux sont insolubles dans l’eau ou peu solubles et peuvent s’obtenir par l’action des agents réducteurs ou par l’action de la chaleur sur les composés cuivriques. Parmi ces derniers, l’iodure est inconnu à l’état de liberté, car il se dédouble immédiatement en iode et iodure cuivreux.
974. Fluorure cuivreux Cu^FP. — Poudre rouge insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide chlorhydrique avec une couleur noire. L’eau produit dans cette solution un précipité blanc qui devient rapidement rouge. Il est fusible en un liquide noir.
975. Fluorure cuivrique CuFP-f-2H^O. — Il cristallise en petits cristaux bleus peu solubles dans l’eau froide. L’eau bouillante le décompose en séparant un composé vert pâle qui est la ftuorhydrine CuFl(OH). Il forme des fluorures doubles.
976. Chlorure cuivreux Gu^CP. — Il a été signalé pour la première fois en 1664 par Boyle, qui l’avait obtenu par l’action du cuivre sur les chlorures de mercure. Proust observa sa formation par l’action du chlorure stannçux sur un sel cuivrique. Il accompagne le chlorure cuivrique dans la combustion du cuivre dans le chlore et se forme aussi lorsqu’on chauffe le cuivre dans un courant de gaz chlorhydrique (Woehler). On l’obtient très facilement en traitant le chlorure cuivrique par le cuivre métallique ; c’est ainsi qu’on le prépare. On traite le cuivre par l’eau régale de manière à obtenir le chlorure cuivrique, puis on fait bouillir la solution, additionnée d’acide chlorhydrique, avec un excès de cuivre. Celui-ci se dissout donnant une solution d’un brun foncé, d’où l’eau précipite le chlorure cuivreux.
Le chlorure cuivreux précipité est d’un blanc sale, cristallin, de 3,7 de densité, insoluble dans l’eau et se colorant en violet sous l’influence de la lumière. Il est soluble dans l’acide chlorhydrique concentré et, si la solution est faite à chaud, il cristallise en partie par le refroidissement en tétraèdres réguliers blancs. Il est soluble dans l’ammoniaque et cette solution est incolore si elle ne renferme pas de chlorure cuivrique ; dans ce cas elle est bleue. G’estcequi arrive lorsqu’elle est exposée à l’air. Pour la conserver
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incolore il tant la laisser en digestion avec de la tournure de cuivre. Cette solution précipite l’argent métallique de ses sels.
Sec, le clilornre cuivreux attire l’oxygène et l’humidité de l’air et se convertit en un oxychlorure vert. Il fond au-dessous du rouge et est volatil sans décomposition. Sa densité de vapeur observée à 1500® est égale à 98,77.(11 = 1) ; la formule Cu-Cl’^ exige 98,55 (V. et C. Meyer).
Le chlorure cuivreux en solution chlorhydrique se combine à l’oxyde de carbone. La combinaison est cristallisable en lamelles nacrées (Berthelot) qui paraissent avoir pour composition COCu^GP-l- 2IPO, mais qui perdent facilement de l’oxyde de
carbone.
Le chlorure cuivreux est soluble dans les hyposulfites alcalins. Sec, il absorbe le gaz ammoniac, donnant à froid le chlorure de
cuproso-diammoniimi Cu^CP. 2AztP ou
CuAzIPCl
CuAzIPCl
, qui se com-
bine à l’acide chlorhydrique pour donner le chlorure double Gu^CP. 2AzrPCl, cristallisable en aiguilles blanches, très altérables. Il existe aussi des combinaisons avec 1 et avec 4 molécules AzH^ (Dehérain).
En solution chlorhydrique, le chlorure cuivreux s’unit également à l’hydrogène phosphoré; la combinaison se dépose en longues aiguilles incolores, qui ont pour composition Gu^GP. 2PtP et qui se dissolvent par l’action d’un excès d’hydrogène phosphoré, donnant sans doute la combinaison soluble Gu^GP.4PIP. Gelleci perd facilement de l’hydrogène phosphoré. La combinaison cristallisée se décompose par l’action de la chaleur :
3(Gu2CP.2PH3) = 4PH3 4- Cu^P^ 4- 6HCI (J. Riban).
977. Chlorure cuivrique GuGP. — Anhydre, il forme une poudre jaune brun que la chaleur décompose en chlorure cuivreux et chlore. Il s’obtient en desséchant à 200® le chlorure cristallisé. Gelui-ci renferme GuGP-|-2H^O et forme des aiguilles ou des prismes orthoriiombiques verts, déliquescents, solubles dans l’eau et dans l’alcool. Sa solution aqueuse concentrée est d’un vert émeraude foncé, qui tire sur le bleu lorsqu’on l’étend d’eau. La solution alcoolique brûle avec une belle flamme verte.
Oxychlorure Gu=’O^GP-f4IPO ou GiPGP(OII)'^-f2IPO. — 11 se dépose sous forme d’un précipité vert pâle lorsqu’on ajoute de la
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potasse à du chlorure cuivrique en excès. Chauffé, cet oxychlorure devient brun et anhydre; il reprend facilement 3 molécules d’eau et une belle couleur verte.
U atakamite est un oxychlorure naturel qu’on rencontre sur les cotes du Chili, et qui renferme Cu''O^CP-^4IPO. Il est en cristaux orthorhombiques verts et brillants, que M. Debray a pu reproduire en chauffant à 100° une solution ammoniacale de sulfate de cuivre avec du chlorure de sodium. On l’obtient amorphe en faisant digérer de l’oxyde de cuivre avec une solution de chlorure cuivrique ou avec une solution de sel ammoniac (Tuttschew). Le vert de Brunswick est ce même oxychlorure, obtenu par l’action du sel ammoniac sur le cuivre au contact de l’air.
Il existe encore d’autres oxychlorures cuivriques.
Chlorure cuivrique ammoniacal. — Le chlorure cuivrique anhydre absorbe le gaz ammoniac sec, en donnant une poudre bleue qui renferme CuCP. 6Az!P et qui perd une partie de son ammoniaque à l’air. A 140° le produit devient CuCP. [chlorure de cupridiam-
monium). Chauffé plus fort, il se décompose d’après Péquation :
6(CuGP.2AzH-^)=::3Cu2C12 + 6AzH^Cl-h4AzH3-hAz2 (Rose et Kane).
Le chlorure de cupri-diammonium est décomposé par l’eau en donnant un précipité d’oxychlorure Cu’’O^CP -[- 6tPO et une solution renfermant du sel ammoniac et le chlorure ammoniacal CuCP.4AzH^ Ce dernier se dépose par le refroidissement en petits octaèdres d’un bleu foncé, renfermant tPO, lorsqu’on sature de gaz ammoniac une solution concentrée et chaude de chlorure cuivrique.
Le chlorure cuivrique donne des chlorures doubles cristallisés ;
CuCR.2AzH'*Cl-t-2H20 et GuCl2.2KCl H-2H20.
978. Bromure cuivrique CuBr^ — Il se dépose en cristaux anhydres ressemblant à l’iode, très déliquescents, lorsqu’on évapore dans le vide la solution de l’oxyde de cuivre dans l’acide bromhydrique (Rammelsberg). La chaleur le dédouble en brome et bromure cuivreux^ composé insoluble bleuissant à la lumière.
Au bromure cuivrique correspondent des oxybromures et des combinaisons ammoniacales.
979. lodure cuivreux Cu^P. — Il se forme par l’action du cuivre sur une solution d’iode dans l’acide iodhydrique, et dans toutes les circonstances où devrait se produire l’iodure cuivrique.
II. — Chimie minérale
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Lorsqu’on ajoute de Tiodure de potassium à un sel cuivrique, il se produit un précipité qui est un mélange d’iode et d’iodure cuivreux :
2S0^Cu + 4IK = 2SO'*K2 + Cu'^P + P.
Si la solution renferme en même temps un corps oxydable (sulfate ferreux, acide sulfureux), l’iodure cuivreux est seul précipité :
2S0‘Cu -h 2S0 '‘Fe + 2KI = SO^K* -f- (SO*)3(Fe2) + ClPP.
C’est une poudre cristalline blanche, peu altérable à la lumière, de 4,4 de densité, insoluble dans l’eau, L’iodure cuivreux fond au rouge et se prend par le refroidissement en une masse brune donnant une poudre verte.
980. lodure cuivrique. — On ne connaît pas l’iodure CuP libre, mais seulement sa combinaison ammoniacale. Celle-ci se dépose en petits tétraèdres bleus renfermant CuP.4AzH^ -f- H^O lorsqu’on ajoute de l’iodure de potassium à une solution ammoniacale concentrée de chlorure cuivrique (Berthemot).
En présence de l’ammoniaque, il peut même se produire des periodures, comme l’a fait voir M. Jœrgensen. L’iodure cuivreux se dissout dans la teinture d’iode dans le rapport de Cu^I^ à 9P; cette solution n’est pas précipitée par l’eau, mais par l’iodure de potassium qui, s’emparant de l’iode, précipite l’iodure cuivreux. Elle donne avec un léger excès d’ammoniaque un précipité cristallin brun noir qui renferme CuP. 4AzH^ Ce sont des tables rhomboïdales ayant les propriétés optiques de la tourmaline. M. Jœrgensen a en outre obtenu un liexa-iodure CuP.4Azl:P.
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Outre Y oxyde cuivreux Cu^O Y oxyde cuivrique CuO
on a fait connaître un sous-oxyde ou quadrantoxyde Cu^O et un peroxyde CuO^ La face intérieure des battitures de cuivre est formée d’oxyde cuivreux; la face extérieure, d’oxyde cuivrique.
Le sous-oxyde Cu^O se produit lorsqu’on ajoute une solution alcaline étendue de chlorure stanneux à une solution frcide de sulfate de cuivre. Il se précipite d’abord de l’hydrate cuivrique qui est ensuite réduit :
4Cu(OH)2 -I- 12K0H -{- 3SnC12 = Cu^O -+- 6KC1 -|- SSnO^K^ H- lOH^O.
OXYDE CUIVREUX OU OXYDULE DE CUIVRE
C’est une poudre d’un vert olive, très altérable à l’air. Il est décomposé par l’acide chlorhydrique et par l’acide sulfurique :
Cu^O+ 2HCI =Cu2C12 + 2Gli + H20 Cli^O 4- S0'H2 = SO^Cu 4- 3Gu 4- tPO,
ce qui a permis d’établir sa composition (H. Rose).
Quant au peroxyde GuO^ H^O, c’est une poudre d’un jaune brun, très instable, qu’on obtient en traitant l’oxyde de cuivre à 0° par l’eau oxygénée (Thénard).
OXYDE CUIVREUX OU OXYDULE DE CUIVRE. — Cu^O.
982. L’oxyde cuivreux naturel, ou ciiprite, est cristallisé en octaèdres réguliers, d’un rouge rubis ou d’un rouge brun, ou bien en masses filamenteuses, ou encore en masses terreuses. Densité ==5, 7o.
L’oxydation du cuivre à l’air à une température élevée peut donner naissance à de l’oxyde cuivreux, mais lorsque le cuivre est très divisé, cette oxydation fournit immédiatement l’oxyde cuivrique, quelquefois déjà à la température ordinaire.
On obtient l’oxyde cuivreux en cristaux microscopiques en chauffant une solution de sulfate de cuivre additionnée de glucose et d’une quantité suffisante de soude pour obtenir une liqueur bleue (Mitscherlich). On l’obtient à l’état d’une poudre amorphe rouge en calcinant dans un creuset couvert 5 parties de chlorure cuivreux avec 3 parties de carbonate de sodium sec, puis lavant le produit à l’eau. Densité = 5,34 (Liebig et Wœhler).
Le précipité jaune qu’on obtient en traitant une liqueur alcaline de cuivre, principalement le tartrate cupropotassique additionné de soude (liqueur de Feliling), par lé glucose à une douce chaleur est de l’oxyde cuivreux hydraté ; il devient rouge si l’on élève la température et surtout si la soude est en grand excès. L’hydrate cuivreux se produit aussi lorsqu’on traite le chlorure cuivreux par la potasse. Dans ce cas, il ne renferme que 3 p. 100 d’eau, soit 4Cu^0.H'0 et ne perd cette eau qu’à 360°; il reste jaune jusqu’à cette température (Mitscherlich).
L’oxyde cuivreux est fusible au rouge, et donne avec les fondants des verres colorés en rouge, circonstance qui est utilisée dans 1 art de la verrerie. Il est facilement oxydé à chaud, mais est inaltérable à froid à Tair. L’hydrogène le réduit facilement et
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celte réduction peut déjà avoir lieu peu au delà de 100“, lorsqu’on opère sur l’oxyde précipité.
L’oxyde cuivreux est soluble dans l’ammoniaque et la solution est incolore, mais très oxydable et se colore alors en bleu. Traité par les hydracides, il donne les combinaisons cuivreuses correspondantes. Mais presque tous les acides oxygénés, même étendus, le décomposent pour donner un sel cuivrique, la moitié du cuivre étant mise en liberté.
OXYDE CUIVRIQUE. — GuO.
983. Celui qu’on rencontre dans la nature [cuivre noir ou mélaconite) est rarement cristallisé, ordinairement en masses terreuses ou en lamelles à éclat métallique. Densité = 5,85 à 6,25.
On l’obtient par le grillage prolongé du cuivre à l’air; par la calcination de l’hydrate, du carbonate ou de l’azotate. C’est alors une poudre noire amorphe. Il devient en partie cristallin (tétraèdres réguliers) lorsqu’on le calcine avec 5 fois son poids de potasse caustique (Becquerel). On l’a rencontré cristallin comme produit métallurgique accidentel.
L’oxyde cuivrique fond à une température élevée en perdant 8,1 p. 100 d’oxygène; la masse fondue a une structure cristalline et renferme Cu^O^ soit CuO-f-2Cu^O. Il est un peu volatil dans le four à porcelaine.
L’oxyde de cuivre amorphe est hygrométrique. L’hydrogène, le carbone, l’oxyde de carbone, etc., le réduisent facilement à cbaud; aussi trouve-t-il un emploi constant dans Tanalyse organique (t. III, 30). Il est ramené à l’état d’oxyde cuivreux par beaucoup d’agents réducteurs.
Il colore les fondants en vert.
Hydrate cuivrique Gu(OII)^. — C’est le précipité bleu clair que fournissent les sels cuivriques additionnés à froid d’un excès de potasse. Il est insoluble dans la potasse, très facilement soluble dans l’ammoniaque. La solution est bleue et se produit aussi lorsqu’on agite à l’air du cuivre arrosé d’ammoniaque.
Lorsqu’on chauffe l’hydrate bleu au sein de son eau mère, il devient noir et se transforme en sous-hydrate Cu(OII)^ 2CuO.
Oxyde cuprammonique Cu(01I)^4Az^P -f-3IPO. — Malaguti et Sarzeau l’ont obtenu en belles aiguilles bleues, déliquescentes, par la cristallisation des eaux mères du chromate
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ciiprammoilique dans une atmosphère ammoniacale. Ce composé est altérable à l’air. Chaufle, il se décompose avec incandescence en mettant du cuivre en liberté, et chaque cristal laisse un squelette creux de cuivre.
SELS OXYGÉNÉS DU CUIVRE
984. Les sels cuivreux ne sont guère représentés que par des sulfites et byposulfites cuproso-cupriques, l’oxyde cuivreux se dédoublant par les acides en cuivre et oxyde cuivrique.
Les sels cuivriques sont bleus ou verts lorsqu’ils sont cristal-. Usés ou en dissolution, mais anhydres ils sont généralement incolores ou gris. Les sels normaux possèdent une réaction acide et une saveur métallique très désagréable. Ils sont vénéneux.
Ils donnent facilement naissance à des sels basiques et à des dérivés ammoniacaux.
Les sels solubles sont obtenus par dissolution de l’oxyde ou du carbonate dans les acides, quelquefois par l’action du métal sur l’acide (sulfate, azotate); les sels insolubles se préparent en général par double décomposition.
SELS A ACIDES OXYGÉNÉS DES ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
985. Le CHLORATE et le perchlorate sont très solubles et cristallisables, le premier avec 6H-0 en cristaux verts déliquescents ; le second en cristaux bleus, solubles dans l’alcool. Ces sels sont explosibles.
Le BROMATE est en cristaux d’un bleu verdâtre renfermant 5H^O qui se dégagent à 200°, température à laquelle le sel commence à se décomposer. Calciné il laisse un résidu d’oxybromure de cuivre.
L’iodate obtenu par double décomposition est un précipité bleu verdâtre se formant lentement. L’addition d’acide iodique à un sel de cuivre en sépare à la longue de petits cristaux bleu clair contenant (lO^)^CuH-IPO. Le PERiODATE PO^^CuMPO est assez soluble. C’est une poudre verdâtre qui jaunit quand on la chauffe. On a signalé encore d’autres periodales de cuivre.
SULFATE DE CUIVRE. ~ SO^Cu.
986. C’ est le plus important des sels de cuivre. Il est connu
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depuis fort longtemps sous les noms de mtriol bleu et de couperose bleue. Il se forme par le grillage des pyrites et lessivage ultérieur; par l’action de l’acide sulfurique sur le cuivre au contact de l’air, ainsi que par l’action du même acide à chaud. On l’obtient en grande quantité dans l’aftiriage de l’or, qui donne naissance à du sulfate de cuivre et à du sulfate d’argent; ce dernier est luimême converti en sulfate de cuivre par l’action du cuivre.
On le prépare industriellement dans le Lancashire en traitant les pyrites cuivreuses grillées par l’acide sulfurique des chambres et la vapeur d’eau. L’acide n’est ajouté que peu à peu. Il se charge de presque tout le cuivre, d’un peu de fer et de petites quantités d’argent, d’arsenic, d’antimoine et de bismuth. Le résidu renferme, outre le reste du cuivre, tout le plomb et l’or du minerai. La solution légèrement acide est introduite dans des vases doublés de plomb et on y suspend des lames de cuivre qui précipipitent l’argent, l’antimoine et l’arsenic; le bismuth se dépose à l’état de sel basique et le sulfate ferrique est réduit à l’état de sel ferreux. La solution est alors amenée à cristallisation et l’eau mère des cristaux est ajoutée à l’acide sulfurique employé pour une nouvelle opération.
On peut débarrasser le sulfate de cuivre du sulfate de fer qu’il renferme en suroxydant celui-ci par le chlore ou l’acide azotique, puis faisant digérer la solution avec de l’oxyde de cuivre qui précipite l’oxyde ferrique.
Le sulfate de cuivre cristallise à la température ordinaire en parallélipipèdes doublement obliques. Les cristaux sont volumineux et d"un beau bleu. Ils renferment SO*Gu-|- SH^O. Densité = 2,33. Ils se dissolvent dans 3^,32 d’eau à 4°; dans leur poids d’eau vers 75° et dans 0^,47 d’eau à 102°; ils sont insolubles dans l’alcool. Ils perdent facilement 4 molécules d’eau à 100°, ou à 38° dans le vide ; mais la dernière molécule d’eau ne peut être chassée qu’à 200°. Le sel séché à 100° est verdâtre; anhydre, il est tout à fait incolore, mais attire rapidement l’humidité de l’air. Arrosé d’eau, il reprend son eau de cristallisation et sa couleur bleue, avec élévation de température.
Le sulfate de cuivre peut, dans certaines circonstances, cristalliser avec 6IPO, comme le sulfate de nickel, ou avec 7IPO comme le sulfate ferreux. Si l’on ajoute un petit cristal de sulfate de nickel opaque à une solution sursaturée de sulfate de cuivre, le
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sulfate cuivrique cristallise avec 6H^0, en octaèdres à base carrée. Au contact d’un cristal de sulfate ferreux, il se forme au contraire de petits prismes clinorhombiques contenant 7H-0. Ces deux livdrates sont extrêmement instables et sont détruits au contact du sulfate de cuivre ordinaire (Lecoq de Boisbaudran).
Lorsqu’on fait cristalliser le sulfate de cuivre avec le sulfate de mag-nésium ou le sulfate ferreux, les deux sels cristallisent ensemble. Si le sulfate de cuivre est en excès, les cristaux renferment comme lui blPO et en affectent la forme ; .au contraire les cristaux ont la forme du sulfate ferreux et renferment 7H^O si le sulfate de fer ou de magnésium est en excès. On obtient de même des cristaux mixtes de sulfate de nickel et de sulfate de cuivre avec 6 ou avec 5IPO, suivant l’excès de l’un ou de l’autre de ces sels (Mitscberlich).
On obtient des cristaux incolores de sulfate anhydre lorsqu’on fait agir à chaud l’acide sulfurique concentré sur le cuivre dans des tubes scellés.
Calciné, le sulfate de cuivre se décompose en oxygène, acide sulfureux et oxyde de cuivre..
Anhydre ou cristallisé, le sulfate de cuivre absorbe deux molécules d’acide chlorhydrique avec élévation de température et mise en liberté d’acide sulfurique. La même décomposition est produite par la solution d’acide chlorhydrique en excès; le sulfate de cuivre s’y dissout avec abaissement de température en produisant un liquide vert d’où le chlorure cuivrique cristallise par concentration.
Le sulfate de cuivre est employé pour la galvanoplastie, pour la teinture et l’impression, enfin pour la préparation d’autres composés de cuivre. C’est un agent antiseptique.
987. Sulfates basiques. — On obtient divers sels basiques en ajoutant de la potasse à la solution de sulfate de cuivre, ce sel restant en excès. Un des sels basiques les mieux caractérisés est le sulfate SO^Gu.3Cu(OH)^ ; c’est un précipité bleu vert, insoluble dans l’eau et qui ne se déshydrate qu’à 150°. Il offre la composition de la brochantite, espèce minérale cristallisée en tables rhombiques que M. Friedel a reproduite artificiellement en chauffant la solution de sulfate cuivrique à 250° en tubes scellés.
4S0‘Cu-4-6H20 = S0'»Gu.3Gu(0Hj»4-3S 0*H^.
SELS OXYGÉNÉS DU CUIVKE.
Sulfates doubles. — Le sulfate de cuivre donne avec
les sulfates de potassium ou trammonium des sels doubles isomorphes avec le sulfate 611^0. -
Nous avons signalé plus haut les sulfates doubles formés avec les sulfates ferreux, de nickel et de magnésium.
989. Dérivés ammoniacaux du sulfate de cuivre. — Lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque à une solution de sulfate de cuivre, il se précipite d’abord un sulfate basique qu’un excès d’ammoniaque redissout avec une belle couleur bleue {eaiL célesta). Si l’on opère à chaud avec une solution concentrée, on obtient par le refroidissement des prismes ortborhombiques d’un bleu foncé qui ont pour composition S0‘‘Gu.4AzH^ -j- fPO. On l’obtient encore en recouvrant la solution bleue, faite à froid, d’une forte couche d’alcool qui, se diffusant peu à peu dans la solution aqueuse, diminue la solubilité du sel dissous.
Le sulfate de cuivre ammoniacal est soluble dans l’eau ; mais un grand excès d’eau détermine la précipitation d’un sulfate basique. Il perd 2AzH^ à 140°; il en retient 1 molécule à 200° et la perd à 260°. Le sel à 2AzfP est une poudre verte.
Le sulfate de cuivre anhydre absorbe 5AzH^ avec élévation de température, en se transformant en une poudre bleue, qui perd 4AzH‘‘ à 200° (Graham).
SULFITES DE CUIVRE.
- 990. Lorsqu’on ajoute une solution de sulfate de cuivre à une
solution de sulfite d’ammonium, il se produit d’abord un précipité jaune brun qui disparaît si l’on ajoute un excès de sel de cuivre et si l’on chauffe ; par le refroidissement, il se dépose des lamelles incolores, hexagonales, du sulfite double (SO^)^(Cu^)(AzH'^)L On obtient un autre sel double (SO'‘)^(Cu-)(AzH")* en employant un grand excès de bisulfite d’ammonium et assez d’acide sulfureux pour qu’il ne se produise pas de précipité. La solution, conservée dans un flacon bouché, abandonne lentement ce sel en lamelles blanches très réfringentes (Commaille). On connaît aussi des sulfites cuprosopotassiques et cuproso-sodiques.
Sulfites cuproso-cuivriques. — En ajoutant goutte à goutte de l’acide sulfureux à de l’acétate de cuivre, on obtient un sel jaune, amorphe, qui a pour composition (SO^)^(CiP)Cu-|- oIPO. Ce sel, mis en digestion avec de l’acide sulfureux, se convertit en un coin-
PHOSPHATES DE CUIVRE
posé cristallin rouge, insoluble dans l’eau et dans les acides étendus. ün excès d’acide sulfureux, ou bien l’acide acétique, le dissout et l’abandonne par l’évaporation en aig-uilles ou en octaèdres. Il ne renferme que 2H“0 (Rammelsberg', Péan de Saint-Gilles). 991. Hyposulfite cuivreux. — Il n’est connu qu’à l’état
de sels doubles. Le sel cupro-potassiqiie (Gu ) \s^O^K
dépose d'une solution de sulfate de cuivre additionnée d’iiyposullite de potassium. C’est un composé jaune qui ne tarde pas à noircir. Un excès d’hyposulfite de potassium le dissout et, si l’on ajoute de l’alcool à la solution, il se dépose un composé huileux qui se prend bientôt en cristaux incolores, ayant pour composition Gu■^(S^O^K)^2S^ORv“-|-3IPO (Rammelsberg).
AZOTATE DE CUIVRE (AzO'^)2Cu.
992. On le prépare en dissolvant le cuivre, son oxyde ou son carbonate dans l’acide azotique, puis faisant cristalliser. Il cristallise à 20 ou 25“ en prismes bleus renfermant (AzO^)‘^Gu -[-3H^O. A plus basse température, les cristaux renferment 6H^O. Ils sont très solubles dans l’eau et déliquescents, solubles dans l’alcool. L’addition d’acide azotique concentré à la solution précipite l’azotate sous forme d’une poudre cristalline. Ce sel fond à 114° et se décompose à 170° en donnant un sel basique (AzO^)^Cu.3Cu(OH)^ (Graliam, Gerliardt). Le sel anhydre est inconnu, et si l’on chauffe plus fort, on obtient de l’oxyde de cuivre comme résidu.
L’azotate de cuivre est un corps très caustique et un oxydant énergique. Si on l’enveloppe par exemple dans des feuilles d’étain et qu’on le frappe sur une enclume, l’étain est oxydé souvent avec incandescence.
PHOSPHATES DE CUIVRE
993. L’orthophosphate normal (PO ')“Cu^3tPO s’obtient à l’état d’une poudre cristalline verte lorsqu’on traite le carbonate de cuivre par une solution étendue d’acide pliosphorique. Ghauffé en tubes scellés avec de l’eau, il se dédouble en acide pliosphorique
libre et en un phosphate basique qui est identique
avec le phosphate naturel nommé lihélhénüe (Debray). On rencontre d’autres phosphates basiques dans la nature, entre autres
SELS OXYGÉNÉS DU CUIVRE
la lunnite ou phosphorochalcite , dont la composition se rapproche de la formule PO^(CuOH)^
ARSÉNIATES ET ARSÉNITES DE CUIVRE.
994. Arséniate DE CUIVRE. — On connaît plusieurs arséniates de cuivre naturels, notamment Volivénite AsO^Cu(CuOH) se présentant en prismes orthorhombiques verts et que M. Debray a reproduite en chauffant l’arséniate de cuivre normal avec de l’eau sous pression.
Arsénite de cuivre ou vei't de Scheele AsO“CuH. — C’est un précipité vert serin qu’on obtient en précipitant le sulfate de cuivre par l’arsénite de potassium. Il est soluble dans l’ammoniaque. La potasse le dissout ég-alement avec une couleur bleue, mais la solution se décompose lentement à froid, rapidement à chaud en donnant de l’oxyde cuivreux.
CARBONATES DE CUIVRE
995. On ne connaît pas le carbonate normal CO^Cu. Quand on précipite un sel de cuivre par un carbonate alcalin, il y a dégagement d’acide carbonique et formation de carbonate basique CO^(Cu.OH)^ C’est un précipité bleuâtre renfermant en outre 1 molécule d’eau s’il est produit à froid; il est verdâtre s’il est produit à chaud.
Il est employé en peinture sous le nom de vert minéral. Il possède la même composition que la malachite que l’on rencontré en masses considérables dans l’Oural, et qui est en concrétions fibreuses susceptibles d’un beau poli et présentant alors des veines et des rubans d’un très bel effet. Elle est employée dans l’ornementation.
Le vert de gris offre la même composition.
\Jazurite aussi connue sous les noms de laziilite, bleu de montagne ou chessylite est un autre carbonate basique de cuivre 3CO^Cu. Cu(OH)^ ou
(Cu0H)-C03 GQ3 CQ3 -(CuOH).
Cu Gu
Elle est exploitée comme minerai de cuivre à Cbcssy, près Lyon. Elle est en masses terreuses, ou cristallisée en tables ou en prismes clinorhombiques de 3,5 à 3,8 de densité. M. Debray l’a
SULFURES DE CUIVRE
obtenue sous forme crime poudre cristalline en faisant digérer sous pression l’azotate de cuivre cristallisé avec de la craie.
L’azurite se dissout dans une solution de bicarbonate de sodium ; en faisant bouillir la solution, il se précipite de la malachite. On la prépare en Angleterre en faisant digérer le sulfate de cuivre avec de la craie. Les cendres bleues artificielles ont plus d’éclat que les cendres bleues naturelles.
SILICATES DE CUIVRE.
996. On ne connaît guère que les silicates naturels, la dioptase SiO’CuH^ qui se rencontre dans les steppes kirguises en cristaux transparents , d’un vert émeraude , et le chrysocole SiO'^CuH^ -|-H^O qui est en masses compactes ou concrétionnées, d’un éclat résineux.
SULFURES DE CUIVRE
997. Sulfure cuivreux Cu^S. — C’est le cuivre sidfuré naturel ou chalcosine, qui se présente en tables hexagonales, du type orthorhombique. Densité 5,8. La chalcosine est d’un gris métallique, mais souvent teintée de bleu. La clialcopyrite est du sulfure cuproso-ferrique.
Le sulfure cuivreux se forme par la calcination au rouge blanc du sulfate de cuivre, ainsi que par l’union directe du soufre et du cuivre ou par l’action du soufre sur l’oxyde de cuivre. Mitscherlich l’a obtenu en octaèdres par l’union directe, qui a lieu avec incandescence dans la vapeur de soufre.
Lorsqu’on plonge du cuivre métallique dans une solution de polysulfure d’ammonium, il se recouvre d’une couche d’un hleu noir de sulfure cuivrique ; mais ce dépôt change bientôt d’aspect et se transforme en petites aiguilles métalliques grises de sulfure cuivreux, par l’action ultérieure du cuivre sur le sulfure cuivrique (Privoznik). D’après M. Heumann la production du sulfure cuivreux résulterait de l’action du cuivre sur le sulfure ammonique, décoloré dans une première phase de la réaction. La seconde phase aurait lieu avec dégagement d’hydrogène et production d’ammoniaque caustique. Le même auteur a obtenu le sulfure cuivreux en traitant le sulfure d’ammonium incolore par l’oxyde de cuivre; il se forme alors du polysulfure d’ammonium jaune :
2GuO 3(AzH^)2S = Gii^S H- 2H2Q 4- 4AzH« + (Azt^j^S^.
CUlVHIi:.
998. Sulfure cuivrique CuS. — On le rencontre également dans la nature et il est désigné sous les noms àe covellme, cuivre bleu, etc. ; il est rarement cristallisé. On l’obtient en traitant le sulfure cuivreux par l’acide azotique dilué, qui lui enlève la moitié du cuivre ; ou bien en chauffant le sulfure cuivreux avec de la Heur de soufre à la température d’ébullition du soufre, mais pas audelà, le sulfure cuivrique étant alors décomposé en soufre et sulfure cuivreux.
On obtient le sulfure cuivrique par voie humide en traitant une solution cuivrique par l’hydrogène sulfuré ou par un sulfure alcalin. D après M. Ihomsen, le sulfure précipité par le monosulfure de sodium Na^S est un mélange de soufre et de sulfure Cu*S^ ; si l’on emploie un excès de sulfure de sodium, celui-ci se charge de soufre et la solution est colorée en jaune.
Le sulfure cuivrique précipité s’oxyde rapidement à l’air et se transforme en sulfate.
AZOTURE DE CUIVRE (Gu^j^Az^.
999. Le cuivre ne s’unit directement à l’azote à aucune température. Mais si on chauffe à 250° l’oxyde de cuivre dans un courant de gaz ammoniac, il se transforme en une poudre vert foncé d’azoture cuivreux, qui se détruit à 360°. Chauffé à l’air à 300° il se décompose avec incandescence. Les acides le décomposent violemment (Sehroetter).
Le cuivre devient poreux et cristallin quand on le chauffe dans un courant de gaz ammoniac qu’il décompose en azote et hydrogène; dans ce cas, il y a formation passagère d’azoture de cuivre.
PHOSPHURES DE CUIVRE.
1 000 . Le cuivre et le phosphore s’unissent directement au rouge, donnant diverses combinaisons, généralement unies à un excès de cuivre. Le phosphore donne de la fusibilité et de la dureté au cuivre; il suffit de quelques millièmes de phosphore pour faciliter beaucoup la coulée du métal, aussi emploie-t-on les phosphores de cuivre pour la fabrication du bronze phosphoré (p. 250).
Le composé à 9 p. 100 de phosphore (Cu^P) est blanc, dur, cassant, d’un grain fin, susceptible d’un beau poli. Il peut être fondu sans altération et coulé sans soufflures. Il est très sonore et peut servir comme métal de cloches; ses qualités d’acuité, d’intensité
ARSÉNIURES DE CUIVRE.
et de timbre sont supérieures à celles du bronze des cloches (de Ruolz-Montchenal et Fontenay).
On obtient un pbospliure GiFP^ lorsqu’on chaufTe le cuivre dans la vapeur de phosphore. C’est une masse cassante, d’un blanc mat, de 5,16 de densité. Il est soluble dans l’acide chlorhydrique (Emmerling).
La gaine métallique qui se forme autour d’un bâton de phosphore plongé dans une solution de sulfate de cuivre est formée extérieurement de cuivre métallique, intérieurement de pbospliure de cuivre noir. Ce phosphure est fusible au rouge en perdant 10 p. 100 de son poids. On l’obtient abondamment en faisant bouillir une solution de sulfate de cuivre, dont on maintient la concentration par l’addition de sel solide, avec du phosphore. Fondu dans la vapeur de phosphore, il fournit des cristaux à base hexagonale, d’un aspect métallique (Sidot) .
Phosphure cuivreux (Cu^)TL — 11 se produit lorsqu’on chauffe le chlorure cuivreux dans un courant d’hydrogène phosphoré ou en chauffant le phosphure cuivrique dans un courant d’hydrogène. C’est une masse noire, grise ou blanche avec éclat métallique, suivant la température à laquelle elle a été portée; si celle-ci a été très élevée, les caractères des phosphures sont ceux des phosphures cités plus haut. Il est peu soluble dans l’acide chlorhydrique, soluble dans l’acide azotique.
Phosphure cuivrique Cu^Ph — On l’obtient par l’action de l’hydrogène phosphoré sur le chlorure cuivrique sec ou en dissolution. C’est sans doute lui qui se forme par l’action du phosphore sur une solution bouillante de sulfate de cuivre. C’est une poudre noire qui prend l’aspect métallique à une température élevée.
ARSÉNIURES DE CUIVRE.
100 1 . On en rencontre quelques-uns dans la nature, par exemple \di whitnéite algondite Cu^^As^, la domeykite Gu®As^. Le
dépôt qui se forme lorsqu’on chauffe le cuivre avec une solution chlorhydrique d’anhydride arsénieux renferme Gu“As^ et devient Cu®As^ si on le chauffe dans un courant d’hydrogène (Reinsch). L’hydrogène arsénié donne dans une solution de sulfate de cuivre un précipité d’arséniure cuivrique Gu^AsL
Le cuivre blanc, obtenu par union directe ou en chauffant un mélange de cuivre, d’anhydride arsénieux et de charbon, est un
CUIVRE
arséniure renfermant à peu près Cu^As^ C’est un alliage d’un blanc gris, à grain lin.
RECHERCHE ET DOSAGE DU CUIVRE
1002. Les sels cuivreux étant aisément convertis en sels cuivriques, nous ne nous occuperons que des caractères de ces derniers, dont les solutions sont vertes ou bleues.
L’hydrogène sulfuré donne dans ces solutions, même très acides, un précipité noir de sulfure cuivrique, dont le lavage sur filtre doit se faire avec de l’eau chargée d’hydrogène sulfuré pour en empêcher l’oxydation à l’air. Le précipité est insoluble dans les sulfures alcalins, mais un peu soluble dans le sulfure ammonique, aussi ne faut-il pas employer ce dernier pour séparer le sulfure de cuivre des sulfures solubles dans les sulfures alcalins (sulfures d’arsenic, d’antimoine, d’étain).
La jjotasse en excès donne dans les solutions cuivriques froides, un précipité vert d’hydrate ; à chaud, c’est l’oxyde noir anhydre qui se précipite. L’acide tartrique, le glucose, etc., empêchent la précipitation.
ammoniaque en excès produit une solution bleue ; cette réaction est très sensible et la coloration peut se produire alors que celle du sel de cuivre était inappréciable.
Le zinc et le fer se recouvrent dans une solution de cuivre d’un dépôt rouge de cuivre métallique. On peut constater ainsi la présence de traces très faibles de ce métal dans une solution.
Le ferrocyanure de potassium produit dans les solutions cuivriques un précipité brun de ferrocyanure de cuivre et de potassium. Si la solution est très étendue, la réaction est accusée par une coloration brune.
\diodure de potassium donne dans les solutions de cuivre additionnées d’acide sulfureux un précipité d’iodure cuivreux. Le sulfocyanate de potassium donne dans les mêmes circonstances un précipité de sulfocyanate cuivreux insoluble dans l’eau.
hyposulflte de sodium décolore les solutions cuivriques et dissout les sels cuivreux insolubles dans l’eau.
Le glucose et autres agents réducteurs donnent à chaud, avec les solutions alcalines de cuivre, un précipité d’oxyde cuivreux rouge.
Le cyanure de potassium fournit un précipité brun soluble dans
RECHERCHE ET DOSAGE DU CUIVRE
uii oxcès cIg réactif. La solution est incolore et n est jpcis pvecipitee par l’hydrogène sulfuré.
Les composés de cuivre colorent en vert la flamme du chalumeau. Le spectre de cette flamme renferme un grand nombre de raies dont deux violettes, très caractéristiques.
Au chalumeau avec le borax, les composés de cuivre donnent une perle rouge dans la flamme de réduction; une perle verte dans la flamme d’oxydation.
1003. Séparation du cuivre. — Le cuivre se sépare par l ’hydrogène sulfuré, agissant sur une solution chlorhydrique acide, en même temps que le mercure, le plomb, le bismuth, le cadmium et les sulfures solubles dans les sulfures alcalins. On enlève ceux-ci en traitant le précipité de sulfures par le sulfure de sodium chargé de soufre (le sulfure ammonique dissout un peu de sulfure de cuivre) ; les sulfures insolubles, bien lavés, sont ensuite traités par l’acide azotique qui laisse le sulfure de mercure. La solution azotique précipitée par l’ammoniaque pure en excès pour éliminer le plomb et le bismuth, ne peut plus renfermer que le cuivre et le cadmium. On l’additionne de cyanure de potassium, puis on la traite par l’hydrogène sulfuré, qui précipite le cadmium à l’état de sulfure, tandis que le cuivre reste dissous. Cette solution est enfin chauffée avec de l’acide azotique pour décomposer le cyanure de potassium, puis précipitée par la potasse.
Dosage du cuivre. — Il s’effectue le plus généralement à l’état d’oxyde qu’on précipite à l’ébullition, qu’on lave, qu’on sèche et qu’on pèse après calcination. Lorsque le cuivre est seul précipité à l’état de sulfure, on peut le doser à cet état. Après l’avoir lavé à l’eau chargée d’hydrogène sulfuré, on le sèche. On le détache du filtre pour incinérer celui-ci et on ajoute les cendres au sulfure, qui est partiellement oxydé. Le tout étant ensuite calciné dans un creuset taré, avec addition de soufre pour convertir l’oxyde en sulfure, on obtient du sulfure cuivreux Gu^S dont le poids fait connaître celui du cuivre.
Parmi les nombreuses méthodes volumétriques proposées pour doser le cuivre, nous ne citerons que celle de M. Volhard et reposant sur l’insolubilité du sulfocyanate cuivreux. On précipite celuici, en présence d’acide sulfureux, par un excès d’une solution titrée de sulfocyanate de potassium :
2S0<Cu -P SO* -f 2H20 H- 2CAzSAzH^ = (GAz S)2(Cii2) + SO^(AzH'f -P 2S04F,
ARGENT
puis on détermine cet excès par une solation é(juivalente d’argent en présence de sulfate ferrique (voir Argent; essai).
Dosage électrolytique. — Cette métliode, aujourd’hui très utilisée, se recommande par sa simplicité et sa précision. Le cuivre doit être amené à l’état de sulfate et le courant employé doit être constant et peu intense. On opère dans une capsule de platine servant de pôle négatif, avec une lame de platine comme électrode positive. Le cuivre se dépose lentement sur les parois de la capsule en couche très adhérente et facile à laver. L’augmentation du poids de la capsule après dessiccation dans le vide sec fait connaître le poids du cuivre. Le dépôt exige deux ou trois heures ou davantage si la solution est très étendue.
ARGENT. — Ag = 107,66.
L’argent, connu depuis une haute antiquité, se rencontre dans la nature à l’état natif, formant souvent des blocs considérables. Le musée de Copenhague possède un bloc pesant 5 quintaux, provenant de Kongsberg (Norwège) ; au Pérou on en a rencontré pesant au delà de 8 quintaux. L’argent natif renferme ordinairement du cuivre, de l’or, du mercure, de l’antimoine. Il est souvent en cristaux cubiques ou en cubo-octaèdres.
L’argent se rencontre aussi à l’état de sulfure Ag^S [argyrose), de sulfo-antimonite SbSLAg^ {argyrythrose), de sulfure cuivreux double (CuAg)'^S et de sulfures beaucoup plus complexes. On le trouve à l’état de chlorure [argent corné), de bromure et d’iodure. Il accompagne en outre, en petite quantité, beaucoup de minerais de cuivre et de plomb, aussi le plomb est-il généralement argentifère. L’argent a été rencontré dans les eaux de la mer.
1004. Traitement des minerais d’argent. — L'argent se , retire soit de ses propres minerais, soit du cuivre et du plomb argentifères. Les procédés de traitement des minerais reposent sur la transformation du sulfure d’argent en chlorure, puis sur le déplacement de l’argent par un autre métal, et sa combinaison avec le mercure (procédés d’amalgamation) ou avec le plomb.
On distingue deux procédés d’amalgamation : celui imaginé par Bartholomé de Médine, en usage au Mexique depuis 1577 et au Pérou depuis 1574, puis l’amalgamation saxonne, ou procédé de Freiberg.
TRAITEMENT DES MINERAIS D’ARGENT
Aaialgamation américaine. — Le minerai qui renferme de l’argent natif, du chlorure et du sulfure d’argent et beaucoup de gangue, est réduit en poudre avec de l’eau dans une machine appelée arrastre. On obtient ainsi une bouillie qu’on étale dans une cour dallée {patio) après qu’elle a pris une certaine consistance par la dessiccation. On répand alors à la surface du tas {tourte) du sel marin dans la proportion de 2 parties pour 100 dominerai. On rend le mélange uniforme en le faisant piétiner par des mules, puis on y ajoute 1 à 2 p. 100 de pyrite cuivreuse grillée, qui doit contenir environ 20 p. 100 de sulfates de fer et de cuivre; c’est le magistral. On procède alors, toujours de même, à l’incorporation d’une première dose de mercure (4 parties environ pour une partie d’argent contenue dans le minerai). Quand le mélange a été suffisamment piétiné, c’est-à-dire après quinze jours ou six semaines, on l’abandonne à lui-même jusqu’à ce que la réaction se ralentisse, ce qu’on reconnaît à la consistance de l’amalgame. On incorpore alors à la masse une nouvelle quantité de magistral. Si la tourte échauffe, on y incorpore de la chaux ou des métaux divisés. Quand l’amalgame essayé ne contient plus de mercure liquide, on procède à une nouvelle addition de mercure (la moitié environ de la quantité primitive). La durée de cette amalgamation est d’un à trois mois. Quand elle est terminée, on ajoute encore une fois du mercure, dans des cuves, de manière à réunir tout l’amalgame, et on enlève par lévigation les matières étrangères. Le mercure chargé d’argent est passé sur des filtres en toile qui retiennent l’amalgame solide, grenu ou plastique, renfermant 15 à 20 p. 100 d’argent. Cet amalgame est enfin distillé et l’argent restant est soumis à la fusion.
Voici la théorie, donnée par Boussingault et par Karsten, de cette intéressante opération métallurgique, dont il reste pourtant quelques points obscurs.
Le sulfate de cuivre du magistral et le sel marin donnent par double décomposition du chlorure cuivrique et du sulfate de sodium. Le chlorure cuivrique rencontrantle sulfure d’argent réagit d’après l’équation
2CuGl2 H- Ag2S = Gii2CI2 + 2AgGl H- S.
Le chlorure cuivreux formé est soluble dans le sel marin, et celte solution agit à son tour sur le sulfure d’argent:
Gu^GP -P Ag2.S = GiPS -P 2A gGl.
ARGENT
Le chlorure cuivreux ramène en outre à l’état métallique la petite quantité de chlorure d’argent dissous dans le sel marin. Quant au reste du chlorure d’argent, formé ou préexistant, il est réduit par le mercure et sc transforme en amalgame; une portion du mercure se convertissant en chlorure mercureux est ainsi perdue. On éviterait en partie cette perte, qui est le double du poids de l’argent produit, en effectuant la réduction du chlorure d’argent par d’autres métaux, le zinc, le fer ou le cuivre.
Quand la tourte s’échauffe, c’est qu’il y a trop de magistral et qu’il se forme un excès de chlorure cuivrique qui détermine la formation d’un peu de calomel et la réduction du chlorure d’argent est entravée. Le mercure alors se divise et prend un aspect grisâtre. On y remédie par l’addition de chaux.
Amalgamation a chaud. — Dans l’Amérique du Sud, où l’on a aflaire à des minerais non sulfurés, c’est-à-dire à de l’argent natif et à du chlorure d’argent, on pulvérise le minerai et on le traite à 100° dans des chaudières à fond de cuivre, par une solution de sel marin et par du mercure ajouté peu à peu. Le chlorure d’argent, au contact du cuivre, en présence du chlorure de sodium, donne du chlorure cuivreux et de l’argent qui s’amalgame ; le chlorure cuivreux, entrant en dissolution à la faveur du chlorure de sodium, réduit alors le chlorure d’argent dissous ou en suspension. Ici la perte de mercure est à peu près nulle.
Amalgamation saxonne. — Ce procédé, aujourd’hui abandonné, consiste à griller le minerai avec du sel marin de manière à convertir le sulfure d’argent en chlorure. Le minerai grillé et chloruré est introduit, avec 30 p. 100 d’eau et 6 p. 100 de débris de fer dans des tonneaux animés d’un mouvement de rotation autour d’un axe horizontal. Après que le fer a réduit le chlorure d’argent, on introduit du mercure (50 p. 100) dans le tonneau de manière à produire l’amalgame d’argent qu’il ne reste plus qu’à filtrer et à distiller. L’argent ainsi obtenu renferme toujours beaucoup de cuivre et d’autres métaux, mis en liberté par le fer, en même temps que l’argent.
La distillation de l’amalgame par le procédé saxon s’effectue dans des coupes en îav hb fixées sur une tige portée par un tré-
COUPELLATIOiN DU PLOMB D’ŒUVRE.
pied a. Ce trépied est placé dans une cuve pleine d’eau, maintenue froide par un courant d’eau extérieur. Il supporte une grande cloche en fei* (fig. 204) qui recouvre l’ensemble des coupes et dont la moitié supérieure est entourée de charbon. Le mercure en distillant se condense dans la cuve a.
1005. Traitement des plombs argentifères. — Les galènes, presque toujours argentifères, fournissent un plomb qui contient tout l’argent du minerai et qu’on nomme plomb d’œuvre. Autrefois on ne pouvait traiter que les plombs relativement riches en argent, c’est-à-dire en contenant au moins 1 millième. On peut aujourd’hui, grâce au pattinsonage., du nom de son inventeur N.-L. Pattinson, traiter des plombs beaucoup plus pauvres.
Le pattinsonage est fondé sur ce fait que lorsqu’on laisse refroidir lentement du plomb argentifère fondu, il abandonne des cristaux de plomb pauvre en argent, tandis que le métal liquide s’enrichit, l’alliage étant plus fusible que le plomb. On enlève à l’aide d’une écumoire le plomb cristallisé dans une première chaudière en fonte, jusqu’à ce que l’on en ait retiré environ les 7/8 si le plomb est pauvre, ou les 2/3 seulement s’il est riche. Ce plomb cristallisé est traité de même dans la chaudière voisine et on arrive ainsi par fractionnements successifs à obtenir d’une part du plomb marchand, à 2 ou 4 grammes d’argent par 100 kilogrammes ; d’autre part du plomb riche, plomb de coupelle pouvant contenir de 0,9 à 1,8 p. 100 d’argent.
1006. Coupellation du plomb d’œuvre. — Le plomb d’œuvre riche ou enrichi par le pattinsonage est soumis à la coupellation, opération dans laquelle le plomb se convertit en litharge, qui est fusible, tandis que l’argent est inoxydable. On fait écouler la litharge en fusion ou on la fait absorber par des matériaux poreux.
CouPELLAïiox ALLEMANDE. — Le four employé est une espèce de four à réverbère dont la sole est une calotte sphérique ou coupelle, formée de marne fortement tassée, qui repose sur un lit de briques et qu’il faut renouveler fréquemment. La voûte du four G est en tôle et peut être enlevée à l’aide d’engins extérieurs lorsqu’il faut renouveler la coupelle poreuse (fig. 205).
La coupelle a un diamètre de 3 mètres et une profondeur de 0“30; son bord est muni du côté de la porte de sortie de rainures pour l’écoulement de la litharge ; à l’opposé de celte porte débouchentdeux tuyères tl' qui amènent l’air nécessaire. La charge étant
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offeclLiée, on font! le plomb; il s’en sépare des crasses {Abstrich) formées de sulfures et d’un reste de gangue ; on les enlève à l’aide de râbles, puis on donne le vent alternativement par les deux tuyères, de manière à obtenir une Üamme oxydante. La litbarge fondue s’écoule par les rainures dont on augmente progressivement la profondeur; les dernières litliarges sont argentifères et recueillies séparément. Vers la fin de l’opération, le métal se recouvre d’un voile irisé qui fait subitement place à \ éclair : c’est la surface brillante de l’argent qui apparaît subitement. L’éclair ne dure qu’un instant puisque le métal se refroidit rapidement et prend
la température du four, tandis que tant que dure l’oxydation la température du métal est supérieure à celle du four; l’éclair passé, on verse de l’eau sur le métal et on l’enlève. L’argent qui reste ou argent cV éclair renferme encore environ 2 p. 100 de plomb. La coupellation d’une charge de plomb de 10 tonnes dure 72 heures.
Coupellation anglaise. — Le four de coupellation est un four à réverbère à sole elliptique mobile, portée sur un chariot. La sole peut recevoir 300 kilogrammes de plomb; elle est en os calcinés imprégnés d’une solution alcaline. Les litharges produites s’écoulent par une rainure maintenue toujours à la même profondeur, l’oxydation devant avoir lieu à niveau constant, c’est-à-dire qu’on ajoute du plomb fondu à mesure que s’écoule la litbarge. On
Fig. 205.
DÉSARGENTATION DU PLOMB PAR LE ZINC
continue ainsi jusqu’à ce que le plomb soit enrichi à 8 p. 100 d’argent. On le coule alors en lingots et on le soumet à une nou- Yelle coupellation en cessant d’ajouter du plomb lorsque la coupelle contient 300 kilogrammes d’argent. Les litbarges de cette seconde coupellation fournissent un plomb riche par leur réduction.
Raffinage de r argent d'éclair. — On raffine l’argent par fusion dans une coupelle en os chauffée au rouge vif dans un moufle : la coupelle absorbe toute la litharge. Ou bien on fond l’argent brut dans un creuset de plombagine avec un peu de nitre.
1007. Désargentation du plomb par le zinc. — Cette méthode de traitement des plombs argentifères est fondée sur la pro-
Fig. 206.
priété que possède le zinc d’enlever l’argent au plomb et de donner un alliage triple de zinc, d’argent et de plomb. Le zinc (environ 10 fois le poids de l’argent à extraire) est placé dans une boîte métallique C percée de trous et plongée dans le bain de ploml) fondu A (lig. 206). Quand la température atteint le point de fusion du zinc, ce métal sort de la boîte en gouttelettes et traverse le plomb auquel il se mélange à l’aide de l’agitateur à palettes d. Par le repos, l’alliage triple se sépare à la surface sous forme d’écume qu’on enlève. Cet alliage est ensuite privé de zinc par distillation, puis soumis à la coupellation. Quant au plomb appauvri.
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on le fait passer dans une antre cliaiulière B où il est traversé par un courant de vapeur d’eau surchautfée qui oxyde le zinc.
1008. Traitement du cuivre noir argentifère. — Dans le Ilarz et le Mansfeld, on commence par amener les mattes à l’état de cuivre noir (960) que l’on allie ensuite au plomb (environ 500 fois la quantité d’argent contenu dans le cuivre). Cette opération qui porte le nom de rafraîchissage [Erf rischung) s’effectue au four à réverbère ou au four à mancbe. L’alliage ternaire est alors coulé en disques de 0“,75de diamètre et de 0“,08 d’épaisseur. Lorsqu’on cbaulTe graduellement ces disques, il se produit une liquation très nette ; il se sépare un alliage très fusible, avec excès de plomb et il reste un alliage peu fusible avec excès de cuivre. Cette liquation, qui doit être conduite avec soin pour ne pas atteindre le point de fusion de l’alliage riche en
cuivre, s’effectue dans un four spécial dont la flamme est réductrice et dont la sole présente une dépression en forme de rigole longitudinale (lig. 207).
L’alliage riche en plomb, ([ui contient presque tout l’argent, est passé à la coupelle et l’alliage riche en cuivre est soumis au ressuage opération qui consiste à le chauffer dans une atmosphère oxydante : une partie du plomb s’oxyde, entraînant le reste de l’argent et un peu d’oxyde de cuivre. Ces crasses de ressuage sont fondues avec les produits cuivreux et l’alliage résultant est de nouveau liquaté.
Procédé d’amalgamation. — Le cuivre noir pulvérisé est mélangé avec 5 p. 100 de pyrite de fer et 12 p. 100 de sel marin, et le mélange est grillé à basse température sur la sole d’un four à réverbère dans une atmosphère légèrement oxydante, qui donne naissance à des sulfates de fer, de cuivre et d’argent. En donnant un coup de feu, le chlorure de sodium réagit sur ces sulfates pour donner des chlorures. On traite enfin le mélange chloruré par le mercure pour produire l’amalgame d’argent.
1009. Désargentation des mattes. — Procédé de M. Augus- — Les mattes pulvérisées et porphyrisées à sec sont soumises
à un grillage convenable pour transformer le sulfure d’argent eu sulfate, puis à une calcination avec du chlorure de sodium pour
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convertir ce sulfure en chlorure cl urgent. Lu niutte chlorurée est ensuite truitée pur une solution de chlorure de sodium ou d'iiyposulfite qui lui enlève le chlorure d’urgent. Enfin l’urgent est précipité de cette solution pur le cuivre et uffiné pur coupellution.
Le procédé de M. Ziervogel consiste à épuiser lu multe sulfutée pur l’euu et à précipiter l’urgent de lu solution pur le cuivre.
Un uutre procédé pur voie humide, utilisé à Freiberg et dù à Kursten, repose sur le truitement de lu mutte, grillée à une tempéruture suffisunte pour détruire les sulfutes, pur l’ucide sulfurique étendu de son poids d’euu. Lu dissolution, qui s’effectue à 70% ubundonne du sulfute de cuivre pur le refroidissement et les résidus luvés, formés d’oxyde de fer, de sulfute de plomb et d’urgent métullique provenunt de lu décomposition de son sulfute, sont ussociés à du plomb d’œuvre qui dissout l’urgent, et l’ubundonne ensuite pur coupellution.
101 0. Extraction de l’argent des cendres de pyrite s. —
Les cendres des pyrites des fubriques d’ucide sulfurique sont souvent urgentifères. Celles d’Espugne renferment en moyenne 0,0027 p. 100 d’urgent et 0,0001 p. 100 d’or. Grillées uvec du chlorure de sodium, ces cendres fournissent du chlorure de cuivre et du chlorure d’urgent qui entre en dissolution à lu fuveur du chlorure de sodium lorsqu’on lessive le produit (Phillips). On retire l’urgent de cette solution d’uprès le procédé de M. Cluudet, en le précipitunt pur une quuntité d’iodure de potussium ou d’iodure de zinc culculée d'uprès lu richesse en urgent, déterminée pur une unulyse préuluble. L’iodure d’urgent insoluble duns les solutions sulines, se précipite, en même temps que de Tiodure de plomb*. Le précipité luvé à l’ucide chlorhydrique étendu est ulors mis en digestion à l’étut humide uvec du zinc qui met l’urgent et le plomb en liberté et qui régénère l’iodure de zinc.
1011. Purification de l’argent. — L’urgent fin du commerce n’est jumuis chimiquement pur. Pour le purifier, uussi bien que pour l’extruire de ses ulliuges, on le dissout duns l’ucide uzotique pur, on étend lu solution et on lu précipite à chuud pur l’ucide chlorhydrique. Le précipité, luvé plusieurs fois uvec de l’ucide chlorhydrique étendu et chuud, puis uvec de l’euu, est du chlorure d’urgent pur, qu’on peut réduire pur voie sèche ou pur voie humide. La réduction par voie sèche s’appuie sur ce fait que l’oxyde d’argent est réductible par la chaleur seule. Donc en se
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mellant dans des condilions telles que le chlorure soit transformé en oxyde il fournira directement ce métal si l’on opère à une température élevée. On y arrive en calcinant dans un creuset 5 paidies de chlorure d’argent sec avec 1 partie de chaux vive pure. Le mélange fond, l’argent réduit se réunit en un culot métallique qui est recouvert par le chlorure de calcium. On remplace fréquemment la chaux par le carbonate de sodium sec, additionné d’un peu de nitre. Il est bon alors de verser peu à peu le mélange dans le creuset porté au rouge, l’énergie de la réaction et l’effervescence due au dégagement d’oxygène et d’acide carbonique pouvant faire déborder le mélange.
La réduction du chlorure d’argent par voie humide s’effectue très rapidement par le zinc pur, soit seul, soit en présence d’un acide. La réduction étant achevée, on dissout l’excès de zinc dans l’acide chlorhydrique. Dans ce cas l’argent est très divisé et forme une poudre grise [argent nioléculaire') qui ne prend l’éclat métallique que par la compression. On l’obtient doué de l’éclat métallique lorsqu’on réduit par le zinc le chlorure d’argent dissous dans l’ammoniaque ; l’argent réduit est d’abord d’un gris noir et très spongieux. Il se transforme en une poudre métallique lorsqu’on le fait bouillir avec de l’acide chlorhydrique; on achève la purification par un lavage à l’ammoniaque, puis à l’eau.
Une foule de substances organiques, l’acide tartrique, les aldéhydes, etc., séparent l’argent de ces solutions ammoniacales, soit à l’état pulvérulent, soit à l’état de miroir métallique.
Parmi les autres procédés qui peuvent fournir l’argent pur, nous ne citerons que celui qu’a employé M. Stas pour la détermination très importante du poids atomique de ce métal.
L’argentmonnayé est dissous dans l’acide azotique pur, qui laisse l’or s’il y en a ; la solution est évaporée et le résidu est fondu pour détruire l’azotate de platine possible, puis repris par l’eau de manière à obtenir une solution à 2 p. 100 d’argent. On ajoute à cette solution, qui est bleue, une quantité de sulfite neutre d’ammonium nécessaire pour la décolorer à chaud. On abandonne ce mélange à lui-même dans un vase bouché, pendant vingt-quatre heures. Le tiers environ de l’argent se dépose alors à l’état cristallin ; le reste se précipite lorsqu’on chauffe la solution à 60 ou 70°, qui renferme alors du sulfite cuivreux. On lave le dépôt avec de rammoniaque pour le priver entièrement de composés de cuivre, on le sèche et
PROPRIÉTÉS DE L’ARGENT
on le fond dans un creuset de porcelaine dégourdie avec 0,5 p. iOO de nitre et 5 p. 100 de borax desséché, puis on le coule dans des moules d’argile.
1012. Propriétés de l’argent. — Propriétés physiques. — L’argent est un métal d’un blanc pur, susceptible d’un beau poli. C’est de tous les métaux le meilleur conducteur de la chaleur et de l’électricité. Il est tenace, très ductile et très malléable. On peut le réduire en fils d’une ténuité telle que 0®%1 occupe une longueur de 180 mètres et en feuilles de 1/400 de millimètre d’épaisseur. Densité de l’argent fondu= 10,424 à 10,511 (Holzmaim) ; celle du métal distillé est 10,575 (Stas). Sa dureté est plus forte que celle de l’or, plus faible que celle de cuivre.
L’argentfond vers 1000°, puis émet des vapeurs bleues. M. Stas a pu le distiller à l’aide du chalumeau oxhydrique, dans un appareil approprié.
L’argent peut cristalliser en octaèdres réguliers.
Fondu, l’argent possède la propriété de dissoudre 22 fois son volume d’oxygène, qui se dégage brusquement par solidification en produisant des déchirures à la surface du métal ; c’est ce qu’on appelle le rochage de l’argent. Le métal refroidi retient environ son volume d’oxygène qu’on peut mettre en liberté en le chauffant dans le vide vers 600° (Dumas). On peut éviter le rochage de l’argent en le fondant sous une couche de chlorure de sodium.
Propriétés chimiques. — L’argent ne s’oxyde à l’air et ne décompose l’eau à une aucune température. L’argent fondu paraît, à la vérité, décomposer l’eau en absorbant l’oxygène, mais ce phénomène est dû à la dissociation de l’eau.
L’hydrogène sulfuré est décomposé par l’argent à 500° (Berthelot), mais déjà à froid l’argent se recouvre d’une légère couche de sulfure. Le gaz acide chlorhydrique n’est décomposé par l’argent que vers 550°; l’acide bromliydrique et l’acide iodhydrique le sont déjà à froid. L’argent décompose l’acide iodhydrique dissous avec dégagement d’hydrogène. Il s’unit directement aux éléments halogènes. ^
Les alcalis en fusion sont sans action sur l’argent; aussi emploie-t-on ce dernier pour les appareils de laboratoire, capsules ou creusets destinés aux opérations où interviennent ces agents.
L’acide azotique concentré attaque énergiquement l’argent, mais l’attaque s’arrête bientôt à cause du peu de solubilité de l’azo-
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tate (l’argcnL clans l’acitlo azotique ; elle reprend si roncliaiifTe ou si l’on dilue un peu l’acide. L’acide, même étendu, dissout facilement l’argent. Le métal décompose l’acide sulfurique concentré à chaud en dégageant du gaz sulfureux.
Poids atomique. — Le poids atomique, longtemps représenté par le nombre 108, a été fixé parM. Stas, en même temps que celui de chlore et en partant de l’argent purifié avec le plus grand soin, au nombre 107,66.
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1013. L’argent est rarement employé à l’état pur en raison de sa faible dureté et de l’usure rapide c[ui en est la suite. Son principal usage à l’état fin est la fabrication d’ustensiles de laboratoire. En outre, on recouvre fréquemment le cuivre ou divers alliages d’une couche d’argent pour leur communiquer le bel aspect de ce métal; nous en reparlerons à propos de \ argenture (1017).
L’argent s’allie en toutes proportions au plomb, à l’or, au cuivre.
Les seuls alliages d’argent que nous ayons à considérer ici sont ceux qu’il forme avec le cuivre, à des titres divers suivant la destination. On admet des alliages en proportions définies ; l’un fusible à 970° et renfermant Ag®Cu'' (Levol); l’autre, AgCu, fusible à 947° (Matthiessen).
Les alliages usuels sont l’alliage monétaire, qui renferme 900 d’argent p. 1000, c’est-à-dire qu’il est à 900 millièmes de lin, pour les pièces de 5 francs. Pour les monnaies divisionnaires ce titre a, pour diverses raisons, été abaissé à 835 millièmes ; on a cherché à remplacer en partie le cuivre par le zinc, afin de conserver à l’alliage la couleur de l’alliage à 900 millièmes.
Les autres titres légaux eiiFrance sont de 950 millièmes pour les objets d’orfèvrerie au premier titre et pour les médailles, et de 800 millièmes pour l’orfèvrerie au deuxième titre. La soudure d’argent est à un titre qui ne dépasse guère 670 millièmes.
En raison de la difficulté d’obtenir rigoureusement les titres ci-dessus, la loi accorde une tolérance de 2 millièmes en deçà ou au delà pour les monnaies et les médailles, et de 5 millièmes pour la vaisselle, l’argenterie et la bijouterie.
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Ces essais, qui ont plutôt pour but de rechercher si l’alliage est
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dans les limites de tolérance légale que d’établir la quantité exacte d’argent, se font par voie sèche ou par voie humide. La multiplicité de ces essais dans les laboratoires des monnaies et des bureaux de garantie, où l’on vérifie les alliages commerciaux, exige qu’ils puissent se faire avec rapidité sans pour cela leur enlever leur précision.
1014. Essai par coupellation. — Avant 1832, on employait exclusivement la voie sèche, c est-à-dire la coupellation.
Fig. 208.
Nous connaissons le principe de cette opération (1006), mais il faut ajouter que la litharge en fusion possède la propriété de dissoudre l’oxyde de cuivre qui se forme en même temps et l’entraîne avec lui dans la coupelle poreuse. L’essai par coupellation est encore usité dans certains cas; nous devons donc entrer à cet égard dans quelques détails.
Le fourneau à moufle pour coupellation est représenté fig. 2G8. Le moufle est un demi-cylindre en terre réfractaire fermé à l’une de ses extrémités. L’air du moufle se renouvelle sans cesse grâce aux fentes longitudinales qui y sont pratiquées et par lesquelles cet air est appelé par le tirage du foyer. C’est dans ce monde qu’on place les coupelles en cendres d’os qui doiventrecevoir l’essai.
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Quand le moulle et la coupelle sont portés au rouge, on introduit du plomb exempt d’argent dans la coupelle. Lorsque le plomb est fondu, on y porte l’alliage pesé et enveloppé dans un petit carré de papier qui, en brûlant, réduit la petite quantité d’oxyde de plomb qui s’était formée. L’alliage se dissout dans le plomb, et celui-ci s’oxyde, en même temps que le cuivre. L’oxyde de plomb fondu dissout l’oxyde de cuivre, et est peu à peu absorbé avec celui-ci par la coupelle, jusqu’à ce que l’argent, inoxydable, reste seul. Lorsque l’opération touche à sa fin, on avance la coupelle vers l’ouverture du mouQe, et on laisse la porte assez ouverte pour pouvoir suivre les dernières phases de la réaction. Les dernières traces d’oxyde produisent à la surface de l’argent fondu une pellicule animée d’un mouvement ondulatoire rapide et présentant l’irisation caractéristique des lames minces; puis cette pellicule se déchire subitement et laisse à nu l’argent métallique, en produisant le phénomène de Y éclair (p. 276). Il faut alors laisser refroidir lentement le bouton d’argent afin que l’oxygène dissous ne se dégage pas brusquement au moment de la solidification. Le rochage qui se produirait dans ce cas pourrait entraîner une perte d’argent par projection; le bouton est alors hérissé de dentelures et d’aiguilles.
On détache finalement le bouton de la coupelle, on le nettoie avec une brosse et on le pèse.
L’essai se fait avec 1 gramme d’alliage pour les hauts titres ; avec la moitié pour les titres à 800 millièmes et au-dessous, afin d’abréger l’opération. Quant à la quantité de plomb à employer, elle varie avec la richesse de l’alliage. Voici ces quantités pour 1 gramme d’alliage :
Titre de l’argeut.
Plomb.
500 et au-dessous.
Si l’on ne connaît pas le titre de l’alliage, on le détermine approximativement par un essai préliminaire.
Si la température de la coupellation a été trop élevée, il y a
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perle d’argent par volatilisation, et il faut faire subir à l’essai une correction qui est de 1 à 5 millièmes au plus.
1015. Essai par voie humide. — Ce procédé, beaucoup plus rigoureux que le précédent, est dû à Gay-Lussacet est fondé sur la précipitation de l’argent par le chlorure de sodium en solution titrée. Le chlorure d’argent se réunit très bien par l’agitation, et la liqueur surnageante étant limpide, il est facile de voir si une nouvelle addition de sel y produit encore un précipité.
La solution normale de chlorure de sodium est établie de telle façon que 100 centimètres cubes à 15° (1) précipitent 1 gramme d’argent. Ces 100 centimètres cubes doivent donc contenir O^^Sin de sel. Une liqueur dix fois plus faible ou liqueur décime sert à constater si la précipitation est complète ; 1 centimètre cube de cette liqueur décime précipite 1 milligramme d’argent. D’autre part, il peut se faire que la liqueur normale ajoutée se trouve en excès ; on établit alors cet excès à l’aide d’une liqueur décime d’argent contenant 1 gramme d’argent par litre.
Pour vérifier le titre d’un alliage, on en prend un poids tel qu’il comprenne 1 gramme d’argent. Le poids à peser variera donc avec le titre de l’alliage. Ainsi pour avoir 1 gramme d’argent avec un alliage à 900 millièmes, il faudra en peser ^ ;
mais comme il y a une tolérance de 2 millièmes, et qu’on se contente de rechercher si le titre est supérieur à 897, on pèse ^ = 1^%1148. Pour le titre à 950 millièmes, on pèsera de même D", 0593 = ^ d’alliage, et pour le titre à 835 on en prendra 1,2019 =~. Si le titre était inconnu, on l’établirait approximativement par coupellation.
On dissout l’alliage (par exemple 1^‘’,1148 d’alliage à 900) dans 5 ou 6°° d’acide azotique contenu dans un flacon chauffé au bainmarie, puis on y verse 100 centimètres cubes de liqueur normale de sel marin à l’aide d’une pipette jaugée B. Pour remplir celle-ci, onia met en communication par un tube en caoutchouc muni d’un robinet avec le réservoir A. La pipette se remplit par le bas ; quand le liquide déborde par l’orifice supérieur c, on ferme le robinet, on bouche l’orifice c avec le doigt, on enlève le tube de caoutchouc, on glisse le flacon sous l’orifice et on y laisse couler le liquide en
(1) Si la température s’écarte notablement de 15 degrés, il faut faire subir une correction à Tessai.
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retirant le doigt. Cette disposition, due à M. Stas, est une modification de la pipette de Gay-Lussac.
Le llacon ayant reçu la liqueur normale est soumis à une vive agitation dans un panier à compartiments qui reçoit en même
neuf autres essais et qui est suspendu par une courroie à un ressort d’acier. Le chlorure d’argent s’étant bien réuni, on le laisse déposer et on ajoute ! centimètre cube de liqueur décime au liquide éclairci. Si cette addition ne produit aucun trouble c’est que le titre de l’alliage n’est pas supérieur à 898 millimètres ; il peut même être inférieur à 897.
Pour le savoir, on ajoute d’abord 1 centimètre cube de liqueur décime d’argentpour précipiter la liqueur décime de sel qu’on avait versée dans Fig. 209. le liquide; puis de nou-
veau, après avoir laissé éclaircir, 1 centimètre cube de liqueur décime d’argent. S’il ne se produit pas de précipité, c’est que le titre est à 897 ; s’il y a un précipité c’est que le titre est inférieur, et dans les deux cas, l’alliage doit être rejeté. }
Lorsque la liqueur décime de sel produit un trouble, ce qui doit ' être si l’alliage est dans les limites delà tolérance légale, soit à 898, on ajoute de nouveau, après clarification, 1 centimètre cube de la même liqueur, et ainsi de suite jusqu’à ce qu’il ne se produise plus de précipité. Cbaque centimètre cube de liqueur décime de sel qu’il a fallu ajouter accuse un excédent de 1 milligramme d’argent. Mais comme le dernier centimètre cube a pu ne pas
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être employé en entier, on admet qu’il n’en a fallu que la moitié. Si par exemple il a fallu 4 centimètres cubes de liqueur décime, c’est que l^^l’US d’alliage renferme 1 000 -|- 0035 d’argent,
et son titre est de = 900,16 millièmes.
1016. Procédé de M. Volhard. — Le titrage s’effectue comme dans la méthode de Gay-Lussac, mais le chlorure de sodium est remplacé par le siilfocyanate d’ammonium. Le sulfocyanate d’argent est aussi insoluble que le chlorure, et, par la coloration rouge que donnent les sulfocyanates avec les sels ferriques, on peut avec une grande précision saisir le moment où la précipitation de l’argent est complète, si elle a lieu en présence du sulfate ferrique.
Le sulfocyanate d’ammonium produit d’abord un trouble dans une solution d’argent, puis le précipité en devenant plus abondant se réunit en flocons qui se déposent rapidement. Dès que la précipitation est complète, une goutte de sulfocyanate suffit pour produire en présence du sulfate ferrique une coloration rouge-brun très pâle.
On prépare une solution de sulfocyanate d’ammonium telle que 100 centimètres cubes précipitent exactement 1 gramme d’argent. On dissout environ 8 grammes de sulfocyanate d’ammonium pour 1 litre d’eau (il en faudrait exactement 7®%057 s’il était sec), puis on titre 10 centimètres cubes de la solution avec une liqueur contenant 10 grammes d’argent par litre. Gomme on lui trouve un titre plus fort, on rétablit le titre voulu par l’addition d’une quantité d’eau calculée d’après le titre observé.
On dissout l’essai comme dans l’autre méthode dans l’acide azotique; on chasse les vapeurs nitreuses, on étend d’eau, puis on ajoute 100 centimètres cubes de la solution do sulfocyanate et environ O centimètres cubes d’une solution de sulfate ferrique. Si la coloration rouge due au sulfocyanate ferrique se manifeste, c’est que l’essai renferme moins de 1 gramme d’argent.
On établit facilement la quantité qui fait défaut en ajoutant au mélange, à l’aide d’une burette, la liqueur normale d’argent (à 10 grammes) ou la liqueur décime jusqu’à disparition de la coloration. Si, au contraire, il n’y a pas eu de coloration rouge, l’essai est au-dessus du titre présumé, et l’excédent est donné par la'quantité de sulfocyanate en liqueur décime qu’il faudra ajouter pour faire apparaître la coloration. Ce point étant facile à saisir, on arrive exactement à la teneur en argent (1).
(1) Le procédé de M. Volhard est susceptible d’uiie grande extension. Ainsi il
AUGENT.
ARGENTURE
1017. On connaît un grand nombre de procédés pour argenter les métaux ou le verre. Un des procédés les plus anciens pour recouvrir les métaux d’une couche d’argent, consiste à déposer sur ces métaux une couche d’amalgame d’argent dont on chasse ensuite le mercure par la chaleur. La surface bien décapée du métal est mouillée, à l’aide d’un pinceau, avec une solution faible d’azotate de mercure, puis recouverte d’une couche d’amalgame d’argent; on chauffe légèrement pour ramollir celui-ci et Tétaler à l’aide d’une brosse, puis on porte la pièce au rouge jusqu’à volatilisation de tout le mercure. Pour argenter le fer, il faut préalablement le recouvrir d’une couche de cuivre.
On procédait autrefois aussi à l’argenture du cuivre par divers autres procédés, aujourd’hui presque complètement abandonnés et remplacés par l’argenture galvanique, donnant sans aucune perte un dépôt parfaitement uniforme et adhérent, auquel on peut donner toute épaisseur voulue. Le principe de l’opération est le même que celui du dépôt galvanique de cuivre; mais la nature du bain a une grande influence sur la qualité du dépôt. L’idée première de l’argenture galvanique est due à M. de la Rive ; cette opération est devenue industrielle à partir de 1840, après que MM. Elkington eurent eu l’idée d’employer comme bain le cyanure double d’argent et de potassium. Presque à la même époque M. de Ruolz breveta un procédé tout semblable.
Les objets à argenter, par exemple des couverts, sont d’abord décapés et dégraissés avec le plus grand soin. Pour cela on les plonge dans un bain de carbonate de sodium et on les frotte avec des brosses dures animées d’un mouvement rapide. On les porte alors dans le bain d’argent, obtenu en dissolvant le cyanure d’argent provenant de 250®’" d’argent dans 500®" de cyanure de potassium dissous dans 10 litres d’eau. Le bain est contenu dans une
peut servir à doser volumétriquement le chlore. Pour cela, on précipite la solution du chlorure à analyser par une solution titrée d’azotate d’argent en excès, on filtre et on dose l’excès d’argent dans la liqueur filtrée, à l’aide de la solution de sulfocyanate avec addition de sulfate ferrique. On connaît donc la quantité d argent précipitée à l’état de chlorure et, par suite, le chlore. La filtration du chlorure d’ar.gent est nécessaire parce qu’il peut réagir sur le sulfocyanate d’aninionium par double décomposition.
On peut également doser le cuivre par ce procédé (1003).
ARGENTURE
auge en bois doublée de giilta-percba. On les met en communication avec le pôle négatif d’une pile, le pôle positif étant formé d’arg-ent fonctionnant comme électrode soluble.
Pour arriver à avoir une couche d’une épaisseur déterminée il faudrait peser à plusieurs reprises les pièces à argenter. On évite ce grave inconvénient pratique en faisant usage de la balance de Roseleur. Le lléau porte à une de ses extrémités un plateau pour recevoir les poids et à l’autre un cercle auquel sont suspendus les objets à argenter plongeant dans le bain; on leur fait exactement équilibre, puis on ajoute dans le plateau un poids égal au poids de l’argent qui doit se déposer. Par une disposition spéciale, le courant s’établit dès que le fléau s’incline du côté du plateau. Aussitôt le dépôt commence et quand il a atteint l’épaisseur voulue l’équilibre se rétablit et le courant s’arrête, en sorte que l’opération n’exige aucune surveillance.
Les objets argentés doivent être brossés et brunis.
1018. Argenture du verre et des glaces. — Nous avons vu que beaucoup de substances organiques réduisent à l’état métallique les solutions ammoniacales d’argent. Si l’on se place dans des conditions convenables de dilution et de température, l’argent qui se dépose forme sur les parois du vase une couche très adhérente dont la surface de contact réfléchit les images comme le font les glaces étamées. C’est Liebig qui a le premier indiqué ce procédé pour obtenir un semblable miroir.
On dissout 10 grammes d’azotate d’argent dans 200 grammes d’eau distillée et on y ajoute assez d’ammoniaque pour redissoiidre le précipité d’abord formé*. On aj oute peu à peu à la liqueur 450 centimètres cubes d’une lessive de soude de 1,035 de densité, exempte de chlore ; il se produit un abondant précipité brun noir qu’on redissout par l’addition d’ammoniaque. Enfin on étend le mélange de manière à lui faire occuper 1“‘,450 et on y ajoute une solution d’azotate d’argent jusqu’à ce qu’il commence à se produire un précipité permanent.
D’autre part, on prépare une solution de i^ncre de lait au dixième; c’est la liqueur réductrice qu’on n’ajoute qu’au moment de procéder à l’argenture.
Pour argenter la surface d’une plaque de verre, il faut d’abord la nettoyer et la laver à l’alcool puis poser la plaque horizontalement sur 4 petits cônes dans une auge, à P“,5 du fond, dans latl. — Chimie minérale. 19
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quelle on verse le mélange, mais seulement de manière à ne mouiller que la face inférieure de la plaque. Le dépôt d’argent s’effectue aussitôt tant sur la surface du verre que sur les parois de l’auge. On enlève la plaque, on la lave et on la sèche, sans la frotter. P OLir préserver la couche d’argent qui est très faible (2^",2 par mètre carré), Liebig la recouvrait d’une couche galvanique de cuivre.
Le 'procédé Petitjean pour l’argenture des glaces fait usage de l’acide tartrique comme réducteur. On dissout 100 grammes d’azotate d’argent dans 500 centim. cubes d’eau distillée et on y ajoute 62 grammes d’ammoniaque caustique. Cette solution est étendue de 16 fois son volume d’eau; on y ajoute, au moment de l’opération, goutte à goutte en agitant, 7^%5 d’acide tartrique dissous dans 30 centim. cubes d’eau. On prépare en outre une liqueur argentique semblable, mais avec le double d’acide tartrique.
La glace bien nettoyée est placée sur une table horizontale, recouverte d’une toile cirée ou d’une couverture de laine et chauffée vers 40“ ; on répand sur toute sa surface la première solution argentique et après vingt-cinq minutes la couche d’argent est déposée. On incline la glace, on la lave à l’eau tiède, puis on la remet en place pour y verser la seconde solution d’argent qui y produit un dépôt après douze ou quinze minutes. On fixe le dépôt métallique soit par une couche de peinture au minium soit par un dépôt galvanique de cuivre.
On obtient de même un beau miroir métallique sur les parois d’un flacon ou d’un ballon.
M. Lenoir fixe le dépôt d’argent en le convertissant en amalgame. A cet effet, on l’arrose avec une solution de cyanure double de mercure et de potassium, puis après lavage et dessiccation on recouvre l’amalgame d’une couche de vernis.
C’est par des procédés analogues qu’on produit les miroirs des télescopes.
ARGENT ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1019. Fluorure d’argent AgFl. — On l’obtient en dissolvant l’oxyde ou le carbonate d’argent dans l’acide fluorhydrique. La solution concentrée évaporée à l’air libre abandonne des prismes limpides, incolores et déliquescents, qui renferment AgFl -f- 21PO (Fremy). Cristallisé dans le vide il est en octaèdres quadratiques brillants, contenant AgFl + IPO (Marignac) et s’alté-
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rantpar une élévation de température. M. Gore l’a obtenu à peu près anhydre, sous la forme d’une masse terreuse jaune brun, par dessiccation de l’hydrate dans le vide. Le fluorure anhydre se dissout dans 0^,55 d’eau à 15°; il est insoluble dans l’alcool. Il fond au-dessus du rouge en un liquide mobile noir qui se prend par le refroidissement en une masse feuilletée noire hygrométrique et pouvant absorber 844 fois son volume de gaz ammoniac.
Le fluorure hydraté ou humide se décompose sous l’influence de la chaleur d’après l’équation
2AgFI -h H'O = Ag3 + 2F1H -h O.
Le chlore agit sur la solution de fluorure d’argent avec élévation de température et dégagement d’oxygène (Gore)
8AgFl -h 4G12 -t- 4H2Q = 7 AgCl ClO^Ag + 8HF1 + O.
Le brome et l’iode agissent d’une manière analogue.
Le silicium attaque avec violence le fluorure d’argent en lui enlevant tout le fluor.
1020. Chlorure d’argent AgCl. — Le chlorure naturel corné ou kérargyrite) se présente en masses cornées ou bien en octaèdres réguliers ou autres formes du système cubique. Il est rarement incolore ou violacé, le plus souvent gris.
Le chlore s’unit à l’argent au rouge, mais sans incandescence (Stas). L’argent décompose le gaz chlorhydrique au rouge ; inversement, l’hydrogène décompose le chlorure d’argent (Boussingault). L’acide chlorhydrique en solution concentrée agit aussi superficiellement sur l’argent ; il en est de même des solutions de sel marin et Proust a constaté que des pièces de monnaie trouvées dans un navire espagnol submergé depuis longtemps s’étaient transformées en chlorure d’argent.
Le chlorure d’argent s’obtient par double décomposition en ajoutant de l’acide chlorhydrique ou un chlorure soluble à une solution d’azotate d’argent. C’est un précipité blanc, généralement caillebotté; mais, ainsi que l’a fait ressortir M. Stas, il peut se déposer sous diverses modifications: 1° à Vétat gélatineux; 2° kl' état caillebotté ; 3° à l’état pulvérulent ; 4° à l’état grenu, cristallin ou fondu. Sous cette dernière forme, il peut être considéré comme tout à fait insoluble dans l’eau froide (qui en prend 1 dix-millionième), mais non à l’ébullition. C’est le précipité caillebotté
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qui est le plus soluble; mais sa solubilité diminue lorsque les üocons se contractent ou deviennent pulvérulents par l’agitation.
Lorsqu’on verse à froid et goutte cà goutte une solution étendue d’azotate d’argent dans l’acide chlorhydrique concentré, le précipité se redissout immédiatement ; l’addition d’eau le précipite de nouveau, mais pas complètement. De même le chlorure d’argent est un peu soluble dans l’azotate d’argent en solution concentrée, qui transforme en chlorure cristallin celui qui ne se dissout pas (Debray). Il se dissout aussi dans les chlorures alcalins et alcalino-terreux. Yoici, d’après M. A. Vogel, la quantité de chlorure d’argent que peuvent dissoudre 100 centim. cubes des solutions saturées suivantes :
sr-
Chtorure de baryum 0,0143
— de strontium. .. . 0,0884
— de calcium 0,0930
— de sodium 0,09o0
— de potassium... 0,0472
— d’ammonium... 0,1575
— de magnésium.. 0,1710
gr-
Acide chlorhydrique de
1,16 de densité. . 0,2980
— à l’ébullition 0,5600
— étendu de 1 V. d’eau. 0,0560
— — de 2 V. d’eau. 0,0180
— — de 5 V. d’eau. 0,0035
Le chlorure d’argent se dissout dans une solution chaude d’azotate mercurique, mais s’en dépose de nouveau par le refroidissement (Debray).
Le chlorure d’argent se dissout très facilement dans l’ammoniaque (1 partie se dissout dans 12^,88 d’ammoniaque de 0,89 de densité) ; la solution abandonne le chlorure par l’évaporation en octaèdres brillants. Il se dissout aussi très facilement dans le cyanure de potassium et dans les hyposullîtes.
Le chlorure d’argent fond à 260° en un liquide jaune foncé qui se prend, par le refroidissement, en une masse presque incolore d’aspect corné, de 5,59 de densité ; la solidification a lieu avec une notable dilatation.
Le chlorure d’argent sec absorbe le gaz ammoniac. Le composé saturé à 0° a pour composition AgCLSAzIP. Chaufîé à 35°, il perd la moitié du gaz ammoniac et renferme alors 2AgC1.3AzIl‘'.
Le chlorure d’argent est converti par la potasse bouillante en oxyde d’argent. Traité par le bromure de potassium ou par l’iodure de potassium il est converti en bromure ou en iodure. L’acide iodhydrique concentré produit cette transformation avec élévation de température en dégageant 1I°“*,2 (t. I, 63).
argent et éléments halogènes.
Le zinc eL le fer le décomposent en mettant l’argent en liberté.
Action de la lumière. — Le chlorure d’argent précipité se colore rapidement en violet à la lumière, puis devient brun et finalement noir. Scheele avait déjà reconnu que les rayons violets agissent avec le plus d’activité et que l’eau qui accompagne le chlorure d’argent, devient acide en même temps que de l’argent est mis en liberté. On pensait que l’humidité était nécessaire pour provoquer cette altération, mais Berzelius fit voir que le chlorure sec s’altère de même et que la lumière est sans action en présence de l’eau de chlore, du chlorure ferrique ou du chlorure cuivrique, de traces de chlorure mercurique, etc. La présence de l’acide azotique ralentit aussi cette action. On admit alors, et on admet encore souvent qu’il se forme un sous-chlorure d’argent, mais M. de Bibra fit voir que la quantité de chlore mise en liberté est trop faible pour être accusée par la balance.
1021. Sous- chlorure d’argent. — Il se produit lorsqu’on traite le sous-oxyde ou le citrate argenteux par l’acide chlorhydrique (Wœliler) ; le citrate s’obtient en chauffant le citrate argentique sec dans un courant d’hydrogène. Le sous-chlorure d’argent est une poudre noire qui s’agglutine par la chaleur. Il a pour composition d’après M. de Bibra Ag^CP. L’ammoniaque ainsi que l’acide azotique le dédoublent en SAgCl-j-Ag ; la première en dissolvant le chlorure d’argent, la seconde en dissolvant l’argent.
On peut se demander si l’on a réellement affaire à une combinaison définie et non à un mélange.
1022. Bromure d’argent AgBr. — On l’a trouvé au Mexique et au Chili en petites masses jaunes ou vertes, rarement cristallisé ; c’est la bromargyrite . Uembolite est un mélange variable de chlorure et de bromure.
Précipité, le bromure d’argent ressemble au chlorure ; il est un peu soluble dans l’acide bromhydrique concentré, soluble dans l’ammoniaque, mais beaucoup moins (30 fois) que le chlorure. Dissous dans l’azotate mercurique à chaud, il cristallise en octaèdres parle refroidissement (Debray). Chauffé, il fond en un liquide rougeâtre qui se prend par le refroidissement en une masse cornée jaune. Le chlore le transforme en chlorure : il en est de même du gaz acide chlorhydrique à 700°. Il ne paraît pas absorber le gaz ammoniac.
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Comme pour le chlorure, M. Stas a montré qu’il existe plusieurs modifications du bromure d’argent.
Le bromure d’argent est impressionné par la lumière comme le chlorure.
1023. lodure d’argent lAg. — 1j' iodargtjrite est de l’iodure d’argent cristallisé en lames hexagonales, qn’on rencontre au Mexique, au Chili, en Espagne.
Il se forme par union directe et par l’action de l’argent sur l’acide iodhydrique ainsi que par l’action de cet acide ou des iodures solubles sur le chlorure d’argent.
Par l’action de l’acide iodhydrique concentré sur l’argent à chaud, il se dépose par le refroidissement des lamelles incolores qui paraissent être un iodhydrate d’iodure AgHP (H. Deville), puis les eaux mères abandonnent des cristaux hexagonaux d’iodure neutre.
L’iodure d’argent obtenu par voie humide est un précipité jaune insoluble dans l’eau, dans l’acide azotique et à peu près insoluble clans V ammoniaque ^ qui blanchit seulement le précipité. La potasse bouillante ne l’attaque pas ; il devient seulement gris. Il est soluble dans les hyposulfites et les cyanures alcalins, ainsi que dans une solution concentrée et chaude d’iodure de potassium d’où il se dépose par le refroidissement des cristaux d’un iodure double. Il se dissout dans l’azotate mercurique à chaud et s’en dépose en octaèdres par le refroidissement (Debray). Il est donc dimorphe.
L’iodure d’argent se dissout dans une solution concentrée et chaude d’azotate d’argent et l’on obtient par le refroidissement des cristaux représentant une combinaison des deux sels.
Chauffé, l’iodure d’argent se transforme au delà de 116° en une modification plastique rougeâtre et transparente (Kodwell); il fond au rouge sombre en un liquide jaune, rouge ou brun suivant la température. Refroidi, il se prend en une masse cornée jaune. Densité = 5,687 à 0°. Fizeau a fait l’observation curieuse que l’iodure d’argent se contracte à partir de — 10° jusqu’à-|- 70°, puis se dilate de nouveau parle refroidissement. D’après M. Rodwell, le maximum de densité est à 116°.
L’iodure d’argent pur s’altère peu à la lumière; il n’en est pas de même s’il retient des traces d’azotate d’argent ; il se colore alors en gris verdâtre (Stas).
OXYDES D’ARGENT
Outre l’oxyde d’argent Ag“0, on connaît un sous-oxyde Ag^O et un peroxyde Ag^O^ et peut-être Ag'’0^ et Ag^O^
1024. Sous-oxyde d’argent Ag^O. — Les sels correspondant à cet oxyde se forment d’après Wœhler lorsqu’on chauffe les sels argentiques, principalement le citrate ou l’oxalate, dans un courant d’hydrogène. Ces sels deviennent bruns et solubles avec une couleur rouge. L’action de la potasse en sépare alors l’oxydule noir qui, séché et comprimé, prend l’éclat métallique.
Les acides le décomposent avec mise en liberté d’argent.
1025. Protoxyde d’argent Ag^O. — On l’obtient en chauffant le carbonate d’argent à 200° ou, par voie humide, en précipitant un sel d’argent par la potasse. Obtenu en faisant bouillir avec de la potasse le chlorure d’argent récemment précipité, c’est une poudre ténue, d’un noir bleuâtre. Dans les autres cas, c’est une poudre d’un brun noir, qui devient presque noire à 80°. On ne connaît pas l’hydrate AgOH.
L’oxyde d’argent a pour densité 7,14. Il est soluble dans 3 000 parties d’eau et présente une réaction alcaline. C’est une base puissante qui donne naissance à des sels parfaitement neutres aux réactifs colorés. Humide, il attire l’acide carbonique de l’air. Il agit sur les chlorures en donnant du chlorure d’argent et un composé oxygéné correspondant. Il peut même enlever le chlore à beaucoup de composés chlorés organiques et y remplacer le chlore par de l’oxygène ou plus généralement par le radical bydroxyle ; aussi est-ce un réactif fréquemment employé en chimie organique.
L’hydrogène le réduit déjà à 100° à l’état métallique. Cette réduction est provoquée par la chaleur seule à la température de 300°. Broyé avec divers corps oxydables, comme le sulfure d’antimoine, le sulfure d’arsenic, le phosphore amorphe, le tannin, il les oxyde avec explosion.
Oxyde d’argent fulminant. — L’oxyde d’argent précipité, étant
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arrosé avec une solution concentrée d’ammoniaque, se transforme en un composé pulvérulent noir qui, séché ou môme humide, détone avec une extrême violence par le frottement ou par le choc. Si on dissout l’oxyde d’argent à chaud dans un excès d’ammoniaque, ce composé se dépose sous forme cristalline et peut faire explosion par une agitation un peu vive. La composition de ce corps n’csl pas connilc; c’est sans doute un azoture d’argent.
1026. Peroxyde d’argent. — L’oxyde d’argent humide décompose l’eau oxygénée en donnant de l’argent métallique. D’après M. Berthelot, il se produit en outre un peroxyde Ag^O^ en flocons hydratés noirs, solubles dans les acides avec dégagement d’oxygène, et se décomposant déjà par la dessiccation.
Lorsqu’on décompose une solution d’azotate d’argent par la pile, avec des électrodes de platine, il se dépose de l’argent au pôle négatif tandis qu’au pôle positif il se produit un dépôt cristallin gris de fer, composé de petits octaèdres, et qui est du peroxyde d’argent. On obtient encore du peroxyde d’argent noir, en dépôt amorphe, par l’électrolyse de l’acide sulfurique étendu, le pôle positif étant formé par une lame d’argent ; dans ce cas c’est l’ozone produit par l’électrolyse qui agit sur l’argent. Quand il a atteint une certaine épaisseur, il se décompose de nouveau, en dégageant de l’oxygène (Wœhler).
Le peroxyde d’argent, auquel on attribue la formule Ag^O^, se décompose à 100“; l’hydrogène le réduit avec une faible explosion à une température plus basse. Il se dissout dans l’acide sulfurique avec une couleur verdâtre, en répandant l’odeur de l’ozone; dans l’acide azotique, avec une couleur brune; cette solution donne avec l’eau un précipité de peroxyde qui ne tarde pas à se dissoudre avec dégagement d’oxygène.
D’après M. Berthelot le dépôt cristallin formé au pôle positif par l’électrolyse de l’azotate d’argent renferme les éléments de ce sel en même temps que du bioxyde d’argent, soit :
2Az0’Ag.4Ag203H-H20.
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Les sels d’argent sont incolores sauf ceux dont la coloration est duc à l’acide. Ceux qui sont solubles ont une saveur métallique désagréable et sont vénéneux. Ils sont généralement neu-
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1027. Le CHLORITE ClO^Ag est un précipité qui cristallise dans l’eau bouillante en lamelles jaunes, détonant à 105” (Millon).
Le CHLORATE GlO^Ag se produit par la décomposition à 60° de Vlnjpochlorite^ qui se forme par l’action du chlore sur l’oxyde d’argent délayé dans l’eau (Stas). On l’obtient aussi par dissolution de l’oxyde d’argent dans l’acide chlorique. Il cristallise en prismes quadratiques incolores, de 4,43 de densité, solubles dans 5 parties d’eau froide et dans l’alcool. Chauffé brusquement, il détone ; mais chauffé lentement, il fond à 230° et commence à se décomposer à 270°. On connaît le chlorate ammoniacal C10^Ag.2AzIP cristallisahle en aiguilles très solubles (Wæchter).
Le PERCHLORATE ClOLVg est une poudre blanche, déliquescente, fusible sans décomposition (Serullas).
Le BROMATE est isomorphe avec le chlorate ; il est peu soluble.
L’iodate 10^ Ag est une poudre blanche, anhydre, insoluble dans l’eau et dans l’acide azotique étendu, soluble dans l’ammoniaque.
Le PERiODATE BASIQUE L^O^ Ag* 3IPO cst uii précipité jaunâtre qui se forme lorsqu’on ajoute de l’azotate d’argent à un periodate alcalin en solution acide ; si la solution est neutre ou à peu près, le précipité renferme lO'^Ag'^ (Rammelsberg). L’acide azotique convertit ces sels en periodate monargentique IO'’Ag qui se dépose par évaporation en petits cristaux verdâtres anhydres, que l’eau décompose en régénérant des sels basiques.
SULFATES ET SULFITES D’ARGENT
1028. Sulfate neutre SO''Ag^ — Il se forme par l’action de l’argent sur l’acide sulfurique concentré et chaud ou par dissolution de l’oxyde dans le' même acide étendu. Il cristallise dans le système orthorhombique et est isomorphe avec le sulfate de sodium anhydre (Mitscherlich). Il est peu soluble et exige pour se dissoudre 200 parties d’eau froide et 68 parties d’eau bouillante. Il
SELS OXYGÉNÉS D’ARGENT.
est plus soluble dans l’acide azotique, d’où l’eau le précipite en partie. Il fond au rouge sombre et se décompose à une température plus élevée en argent métallique, oxygène et anhydride sulfureux.
Il absorbe 1 molécule de gaz ammoniac et donne le sulfate d’argent-ammonium SO’Ag^2AzIP ou SO^(AzrPAg)^, cristallisable en prismes lorsqu’on le dissout dans l’ammoniaque.
D’après M. Cburcb, le sulfate d’argent peut donner un alun.
Sulfates acides. — M. Scliultz en a obtenu plusieurs par dissolution du sulfate neutre dans 3 parties ou dans 5 à 6 parties d’acide sulfurique chaud. Le sel SO*AgH cristallise par le refroidissement en prismes jaunâtres. Le sel S'^0®AgIP-|-H^0 se dépose en longs prismes incolores.
1029. Sulfite d’argent SO^Ag-. — C’est un précipité grenu, blanc, presque insoluble dans l’eau et dans l’acide sulfureux en excès. Chauffé, il se décompose en donnant du sulfate d’argent, de l’argent et de l’anhydride sulfureux (S. Kern). Il se dissout dans les solutions chaudes des sulfites alcalins et donne des sels doubles par le refroidissement; par exemple S0^AgNa-)-2H^0 qui se dépose en aiguilles nacrées décomposablespar beau (Svensson).
1030. Hyposulfite d’argent. — Ce sel n’est guère connu qu’à
l’état de sels doubles. On obtient ceux-ci en dissolvant l’oxyde, \ le chlorure, l’iodure d’argent, etc., dans les solutions d’hyposul- j
fîtes alcalins ou en ajoutant de l’azotate d’argent à ces mêmes |
solutions.
En versant de l’azotate d’argent dans une solution d’hyposulfite de sodium jusqu’à production d’un précipité permanent et qu’on ajoute de l’alcool à la solution filtrée, il se dépose des lamelles soyeuses du sel double 2(S^0^AgNa).S^0^Na^-j-2H-0. Ce sel est très soluble dans l’eau. Si on continue l’addition d’azotate d’argent aussi longtemps qu’il se forme un précipité, les flocons cristallins qui se déposent ont pour composition S^OLâ.gNa-|- lEO ; ils sont solubles dans un excès d’byposulfite alcalin. Les solutions de ces hyposulfites doubles ont une saveur sucrée; elle ne sont pas précipitées par les chlorures et sont rapidement altérées par la chaleur avec séparation de sulfure d’argent :
S2Q3Ag2 + H*0 = Ag2S -t- S0‘H2.
AZOTATE D’ARGENT
AZOTATE D’ARGENT. — AzO^Ag.
1031. On prépare ce sel par dissolution de l’argent dans l’acide azotique. Lorsqu’on veut le préparer en partant des alliages de cuivre et d’argent, on peut suivre plusieurs procédés. On fond le mélange des azotates, obtenu par l’évaporation de la solution, jusqu’à décomposition complète de l’azotate de cuivre, puis l’on reprend par l’eau et l’on fait cristalliser*, un excès d’ammoniaque dans une prise d’essai ne doit pas donner de coloration bleue.
Ou bien on précipite l’argent à l’état de chlorure qu’on réduit par le zinc; on lave l’argent réduit par l’acide chlorhydrique bouillant et par l’eau, puis on le dissout dans l’acide azotique.
L’azotate d’argent est très soluble dans l’eau. 100 parties d’eau en dissolvent, d’après Kremers :
Qo 100^5 540 85° 100°
Il est soluble dans 10 parties d’alcool froid et dans 4 parties d’alcool bouillant. La solution est neutre.
L’azotate d’argent cristallise en tables dérivées d’un prisme orthorhombique, transparentes et incolores, anhydres, de 4,35 de densité, peu inaltérables à la lumière. Il fond à 198*^ et se concrète en une masse cristalline. La dissolution du sel fondu est légèrement alcaline par suite de la formation d’un peu d’oxyde d’argent. Au rouge vif, l’azotate d’argent fondu se transforme d’abord en azotite et laisse finalement de l’argent métallique.
L’azotate d’argent est rapidement décomposé par les matières organiques ; si on l’enveloppe par exemple dans du papier, il se transforme peu à peu en argent métallique et le papier est rongé. C’est pourquoi l’azotate d’argent produit des taches noires sur la peau, et cette propriété le fait employé à l’état fondu, sous le nom de 'pierre infernale comme agent de cautérisation. La dissolution peut être employée comme encre à marquer le linge, sur lequel elle laisse des traits noirs indélébiles. Pour cela on fait une solution d’azotate d’argent au dixième et on la rend visqueuse par l’addition d’un peu de gomme ; pour la rendre visible on y ajoute une matière colorante ou de l’encre de Chine. La place où l’on veut tracer les caractères est mouillée avec une solution de carbonate de sodium et de gomme, puis séchée et repassée au fer
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chaud. Les caractères une fois tracés, on les expose à la lumière, puis on lave.
La solution d’azotate d’argent est en partie réduite par l’hydrogène pur, d’après certains autours, mais non, suivant d’autres; nous nous bornerons à signaler ces divergences.
Outre l’emploi de l’azotate d’argent comme cautère, la médecine en fait usage en lotions contre des inflammations de la peau ou des muqueuses. Il est administré à l’intérieur à la dose de 1 ou .2 centigrammes contre les affections chroniques de l’estomac et contre l’épilepsie. Son usage prolongé détermine une coloration particulière de la peau due à un dépôt d’argent métallique. A dose un peu forte, l’azotate d’argent est un poison corrosif violent, paralysant le système nerveux.
Azotate d’argent ammoniacal. — L’azotate d’argent sec absorbe 29,55 p. 100 de gaz ammoniac ; le produit fond par suite de l’élévation de température et se transforme en une masse blanche, soluble dans l’eau et qui renferme AzO^Ag.SAzIF (H. Rose). On obtient une autre combinaison AzO^Ag.2AzH®, cristallisée en prismes transparents et brillants, solubles dans l’eau, stables à 100° et altérables à la lumière, lorsqu’on traite une solution concentrée d’azotate d’argent par l’ammoniaque caustique en excès.
Combinaisons de l’azotate d’argent. — L’azotate d’argent peut cristalliser avec 2 ou avec 4 molécules d’azotate de sodium, les cristaux ont la forme de ce dernier sel (H. Rose), ce qui implique le dimorphisme de l’azotate d’argent.
L’azotate d’argent forme des combinaisons avec le chlorure, le bromure et l’iodure d’argent.
1032. Azotite d’argent AzO^Ag. — Il se produit par l’action ménagée de la chaleur sur l’azotate ; par l’action del’argent précipité sur une solution bouillante d’azotate ; par double décomposition. C’est une poudre cristalline blanche, peu soluble dans l’eau froide et cristallisant de sa solution, faite à chaud, en aiguilles ou en prismes obliques, jaunâtres après dessiccation.
Il forme avec l’azotite de potassium un sel double cristallisé en prismes orthorhombiques.
SULFURE D’ARGENT
sodium (tri, di ou monométallique) à une solution d’azotate d’argent. La solution renferme de l’acide azotique libre, si l’on est parti d’un phosphate acide de sodium (t. I, p, 472). Il est soluble dans un excès d’acide azotique et dans l’ammoniaque. La solution ammoniacale l’abandonne par évaporation en grains cristallins.
Orthophosphate diargentique PO^Ag’^H. — Grandes tables incolores, décomposables par l’eau en acide pliospliorique et sel triarg-entique; on l’obtient en évaporant une solution d’azotate d’argent additionnée d’un excès d’acide pliospliorique.
Pyrophosphate P-OWg’. — Précipité blanc, un peu soluble dans un excès de pyropliosphate alcalin. Il fond au-dessous du rouge en un liquide brun se concrétant en masse radiée. Chauffé avec une solution d’acide pliospliorique, il se transforme en pyrophosphate acide cristallin, décomposable par l’eau.
Métaphosphate PO^Ag. — C’est un précipité blanc, insoluble dans l’eau ; il en est de même des polymétapliosphates.
ARSÉNITES ET ARSÉNIATES D’ARGENT.
1034. L’arsénite AsO^Ag^ est un précipité jaune vif, soluble dans l’ammoniaque. Sa solution ammoniacale abandonne de l’argent par l’ébullition et retient de l’arséniate. Il est soluble dans l’acide azotique.
Arséniate AsO^Ag^ — L’addition d’azotate d’argent à la solution d’un arséniate donne un précipité rouge brique d’arséniate d’argent. Il est cristallin lorsqu’on précipite à l’ébullition une solution concentrée d’acide arsénique par l’azotate d’argent.
CARBONATE D’ARGENT. — C03Ag2.
1035. C’est un précipité jaune pâle très altérable à la lumière. Il est converti en oxyde d’argent à 225°. Si l’on abandonne à l’air une solution ammoniacale d’azotate d’argent additionnée de soude, il se dépose d’abord lentement de l’oxyde, puis du carbonate en petites aiguilles d’un jaune citron.
SULFURE D’ARGENT. — Ag^s.
1036. Il constitue sous les noms à'argyrose^ à'argentlte, etc., un des minerais d’argent les plus importants et accompagne beaucoup d’autres sulfures métalliques dans une foule de minerais.
ARGENT
Uni aux sulfures d’arsenic et d’antimoine, il forme les sulfarsénites et sulfantimoniates qu’on rencontre dans la nature.
Il se forme par l’union directe du soufre avec l’argent et par le contact de ce métal avec l’hydrogène sulfuré, même à froid, et c’est à la formation du sulfure qu’est due la patine brunâtre qui se produit si rapidement à la surface de l’argenterie.
Le sulfure d’argent se forme par l’action de l’hydrogène sulfuré sur les sels d’argent en solution neutre ou acide; il est insoluble dans les sulfures alcalins, soluble dans l’acide azotique.
Le sulfure d’argent naturel est cristallisé dans le système régulier; il est d’un gris de plomb. Densité = 7,2. Grillé modérément, il est converti en sulfate ; le chlorure cuivreux le convertit en chlorure d’argent. Ce sont là des réactions utilisées dans la métallurgie de l’argent. Chauffé à 440° dans un courant d’hydrogène, il est converti en argent métallique présentant la forme des filaments qui accompagnent le sulfure naturel (Margottet).
PHOSPHURES D’ARGENT.
1037. Le phosphore s’unit à l’argent en fusion, donnant un phosphure à 20 p. 100 de phosphore; c’est une masse cristalline grenue se laissant couper au couteau (Pelletier).
Lorsqu’on chauffe l’argent dans la vapeur de phosphore, on obtient une masse grise qui est le phosphure P^Ag® (Schrœtter). On obtient encore un phosphure d’argent par l’action de l’hydrogène phosphoré sur les sels d’argent.
L’Arséniure d’argent obtenu par union directe est une masse grenue grise contenant 14 p. 100 d’arsenic.
RECHERCHE ET DOSAGE DE L’ARGENT
1038. L’insolubilité presque absolue du chlorure d’argent rend la recherche et la séparation de ce métal des plus faciles. Il faut y ajouter la facilité avec laquelle les composés insolubles donnent de l’argent métallique; il suffit pour cela de les chauffer au chalumeau sur le charbon, avec du carbonate de sodium.
Nous avons vu dans quelles circonstances se forment le chlorure, l’iodure d’argent, etc., et quels sont les dissolvants de ces composés. Nous ne ferons également que rappeler l’action de la potasse, de l’ammoniaque, de l’hydrogène sulfuré.
Beaucoup de métaux séparent l’argent de ses combinaisons ; le
DAGUKRREOTYPIE.
zinc et le fer les réduisent le plus rapidement. Le cuivre et le mercure les réduisent également. Un globule de mercure placé dans une solution d’azotate d’argent se recouvre d’aiguilles métalliques, qui sont un amalgame cristallisé [arbre de Diane).
Le spectre de l’argent dans l’étincelle électrique présente deux raies vertes très brillantes et plusieurs raies moins vives dans le bleu et le violet (Lecoq de Boisbaudran).
Le dosage de l’argent se fait le plus souvent sous la forme de chlorure en opérant comme pour le dosage du chlore (t. I, 63). Le poids de l’argent est donné en multipliant le poids du chlorure , par le facteur 0,7527=: Ag : AgCl.
Le dosage de l’argent se fait très rapidement par le procédé volumétrique de M. Volliard (p. 287). Quant au titrage des alliages d’argent, nous l’avons traité avec détail, pages 283 et’suiv.
PHOTOGRAPHIE
1039. L’art de la photographie est fondé sur l’action qu’exerce la lumière sur le chlorure d’argent (p. 293) ou sur d’autres composés argentiques. D’autres substances sont aussi impressionnées par la lumière, mais nous n’avons à envisager ici que les applications des composés d’argent et nous nous bornerons à exposer les principes chimiques de la photographie, sans nous occuper des appareils employés, renvoyant à cet égard le lecteur aux ouvrages spéciaux. Rappelons seulement quel’appareil essentiel est une chambre noire dans laquelle l’image d’un objet est projetée par l’objectif sur la surface sensible, placée à la distance focale.
Après plusieurs tentatives infructueuses de Charles en 1785 et de Wedgwood en 1802, puis de Davy; après les recherches de Nicéphore Niepce sur l’action de la lumière sur le bitume de Judée, la fixationdes images produites ne fut réalisée que grâce aux efforts réunis de Niepce et de Daguerre, commencés en 1826. Ce dernier fit connaître en 1838 le premier procédé permettant de résoudre le problème.
1040. Daguerréotypie. — La base du procédé de Daguerre, ou daguerréotypie^ est l’action delà lumière sur une plaque d’argent iodurée. La difficulté n’était pas de produire l’image, mais bien de lui donner du corps et de la rendre inaltérable à la lumière. Voici les diverses opérations que nécessite ce procédé.
PHOTOGRAPHIE
On expose aux vapeurs d’iode, àl’abridela lumière, une plaque de cuivre argenté, dégraissée et polie, jusqu’à ce qu’elle soit recouverte d’une couche jaune d’or d’iodure d’argent, puis on la met en place au foyer de la chambre noire. Après quelques instants d’exposition, on place la plaque dans une^boîte contenant du mercure chauffé vers 60°. C’est seulement alors que l’image devient visible, car elle n’était que latente au sortir de la chambre noire; le mercure la en se fixant sur l’argent résultantde la décomposition de l’iodure. Il reste encore à l’image ; à cet effet, il faut enlever l’iodure d’argent inaltéré. Daguerre employait pour cela une solution de chlorure de sodium, mais l’emploi de l’hyposulfite, recommandé d’abord par J. Herschell, est beaucoup plus sùr et plus rapide. Les parties qui ont été impressionnées sont ainsi représentées par un blanc mat, plus ou moins gris, tandis que les parties obscures de l’image offrent l’aspect de l’argent. L’image dans les clairs étant formée de gouttelettes imperceptibles de mercure présente très peu de solidité; le moindre frottement suffit pour l’effacer. Fizeau a paré à cet inconvénient par le dépôt d’une couche d’or, en recouvrant la plaque d’une solution do chlorure d’or additionnée d’hyposulfite de sodium. Non seulement l’image est ainsi consolidée, mais elle est aussi renforcée et d’un aspect beaucoup plus agréable.
Parmi les perfectionnements apportés au procédé primitif de Daguerre, il faut surtout citer ceux qui ont pour effet de rendre la plaque plus sensible. M. Claudet y est arrivé en remplaçant la vapeur d’iode par le chlorure d’iode : Fizeau et Foucault, parle brome.
1041. Photographie sur papier. — Malgré la perfection et la finesse des épreuves daguerriennes, ce procédé ne tarda pas à être abandonné et à être remplacé par celui de Fox Talbot qui substitua, en 1839, à la plaque métallique du papier imprégné d’iodure d’argent en le lavant d’abord avec une solution d’azotate d’argent à 4p. 100 puis en le plongeant, après dessiccation, dans une solution d’iodure de potassium à 6 ou 7 p. 100 et le séchant de nouveau. Au moment de s’en servir on le rendait plus sensible en le lavant avec une solution d’azotate d’argent additionnée d’acide acétique et d’acide gallique, puis on le portait dans la chambre noire au foyer de l’objet à reproduire. Comme pour le daguerréotype, l’image est d’abord latente et il faut la révéler, ce qui se fait avec la solution acéto-argentique additionnée d’acide gallique ; cette solution pro-
PHOTOGRAPHIE SUR PLAQUES DE VERRE
duit un dépôt d’argent sur les parties où la lumière a commencé à décomposer l’iodiire. Ce moyen de révéler et de renforcer les imag-es est aussi appliqué dans les procédés plus nouveaux. Après le renforçage, on fixe par l’hyposulfite de sodium.
L’image ainsi produite est négative^ c’est-à-dire que la gauche et la droite sont interverties et que les clairs occupent la place des ombres et réciproquement. En effet, l’argent mis en liberté l’est sur les parties qui correspondent aux clairs du modèle, tandis que le blanc du papier apparaît à la place des ombres.
Pour obtenir une image positive^ on fait agir la lumière sur un autre papier, préparé comme le précédent, à travers l’épreuve négative. Mais pour cela il faut donner à celle-ci une certaine transparence, que Talbot obtenait en cirant le papier. L’épreuve positive doit être renforcée et fixée comme la négative.
1042. Photographie sur plaques de verre. — Les négatifs du procédé de Talbot manquaient de finesse, à cause du grain du papier. M. Niepce de Saint-Victor, neveu de Nicéphore Niepce, remédia le premier à cet inconvénient en 1848, en faisant usage de plaques de verre recouvertes d’albumine indurée qui était sensibilisée par l’azotate d’argent additionné d’acide acétique et d’acide gallique, mélange qui coagule en même temps l’albumine. On procédait du reste comme dans le cas précédent. L’albumine à son tour ne tarda pas à être remplacée par le collodion, solution de fulmicoton dans l’alcool éthéré (Legray, Fry Archer).
Le collodion, tenant en dissolution des bromures ou des iodures, est étalé en couche bien uniforme sur une plaque de verre qu’on immerge ensuite dans une solution à 8 p. 100 d’azotate d’argent fondu et pur, et qu’on porte dans la chambre noire quand la surface est devenue laiteuse. C’est le procédé dit au collodion humide; la série des opérations qu’il nécessite le rend peu applicable en voyage et on le remplace dans ce cas par les procédés au collodion sec. Les plaques sont préparées d’une manière analogue et peuvent être conservées dans l’obscurité.
Au sortir de la chambre noire, le négatif est porté dans un bain révélateur, puis renforcé, enfin, après lavage à l’eau, passé dans un bain d’byposulfite et de nouveau lavé. Les recettes pour ces divers bains sont très nombreuses. Le bain révélateur est généralement composé d’une solution de sulfate ferreux à 10 p. 100, avec 2 p. 100 d’acide acétique cristallisable ou d’une solution II. — Chimie minérale. 20
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à 4 p. 100 de pyrogallol, compo.sd réducteur comme le sulfate ferreux, additionné également d’acide acétique. Pour renforcer l’image, on emploie une solution d’azotate d’argent à 3 p. 100 qu’on mélange, au moment de s’en servir, à son volume du bain révélateur au pyrogallol.
Ces manipulations, comme toutes celles qui concernent les plaques à partir du moment où elles sont sensibilisées jusqu’à celui où l’image est fixée, doivent se faire à la lumière affaiblie d’une bougie ou derrière un vitrage jaune.
La sensibilité du collodion varie beaucoup avec la nature des bromures ou iodures qui entrent dans sa composition. Les bromures employés sont ceux d’ammonium et de cadmium; les iodures sont ceux de sodium, de potassium, d’ammonium, de cadmium, de zinc, tous solubles dans l’alcool. Le temps de pose nécessaire pour produire l’image peut, par un choix judicieux, être abaissé jusqu’à une fraction de seconde.
Il nous reste à parler du procédé le plus rapide de tous et qui permet de faire des épreuves instantanées ; c’ celui dit au gélatinobromure^ procédé qui, dans ces dernières années, a complètement détrôné celui au collodion sec. Les plaques sont obtenues par une couche de gélatine bromurée déposée en solution chaude sur des feuilles de verre sur lesquelles elles se fige en se refroidissant. La gélatine bromurée est une émulsion de bromure d’argent obtenue en précipitant l’azotate d’argent par le bromure de potassium, au sein même de la gélatine.
Les plaques au gélatino-bromure se conservent sans altération dans l’obscurité, si on prend les précautions convenables; elles augmentent même quelquefois de sensibilité.
La préparation de ces plaques et leur maniement exigent beaucoup plus de précautions que les plaques au collodion, car il faut éviter même la lumière jaune et le travail doit se faire derrière une lanterne à verre rouge.
Positifs. — Le tirage des positifs se fait de la même manière, quelle que soit la nature du négatif. C’est généralement du papier albuminé, préparé au chlorure d’argent, dont on fait usage, car il n’y a pas nécessité d’avoir un papier d’une grande sensibilité. Le papier est placé sous le négatif dans un châssis de bois qu’on expose à la lumière ; cette exposition est plus ou moins longue suivant l’intensité de la lumière. Quand on estime l’exposition
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suflisante, on lave l’épreuve et on la plonge dans un bain de virage J généralement composé de chlorure d’or à 0®%250 par litre avec 7®", 5 d’acétate de sodium ou 4 gr. de borax; on fixe alors à l’byposulfite et on lave à grande eau.
1043. Théorie des opérations photographiques. — La nature des transformations que la lumière fait subir aux composés lialoïdiques d’argent est encore mal définie. Nous avons vu que l’image produite sur une plaque photographique est d’abord latente et n’apparaît que par l’emploi de certains agents révélateurs. Si l’on remarque que ces agents sont en général des composés réducteurs, on s’explique leur action par un enlèvement d’iode, de brome ou de chlore aux parties qui ont été impressionnées et dans lesquelles il faut admettre une disposition particulière {induction photo chimique , pour employer l’expression de MM. Bunsen et Roscoe) du composé argentique, l’iodure par exemple, à se dédoubler en iode et argent ou iode et sous-iodure.
La sensibilité de l’iodure d’argent varie beaucoup avec les conditions de sa préparation ; obtenu par un excès d’iodure de potassium, il est très peu sensible; il l’est au contraire beaucoup s’il est précipité en présence d’un excès d’azotate d’argent. L’iodure obtenu dans le premier cas devient sensible s’il est mis en présence de corps susceptibles de fixer l’iode; par exemple l’azotate d’argent, le tannin, le pyrogallol, le cyanure jaune (H. Vogel). Le renforçage doit avoir la même cause que le développement de l’image. Quant au fixage^ son rôle est facile à concevoir; il élimine simplement la substance impressionnable n’ayant pas subi d’altération dans la chambre noire et rend ainsi l’épreuve inaltérable à la lumière.
1044. Action des diverses radiations du spectre. — Ce
sont les rayons les plus réfrangibles qui agissent sur les plaques photographiques. Si l’on place une de ces plaques dans le spectre solaire, l’activité chimique se manifeste énergiquement au delà du violet visible et ne dépasse pas la raie E dans le vert. Il en résulte que sur positif les parties rouges et jaunes donnent du noir; les parties vers le bleu, du blanc.
Mais cette activité relative des diverses radiations peut éprouver des modifications importantes lorsqu’elle s’exerce en présence de certaines substances. Ainsi la présence de l’azotate d’argent en solution exalte beaucoup la sensibilité du bromure d’argent pour
MERCURE
les rayons très réfrangibles; dans les mêmes circonstances le maximum de sensibilité pour l’iodure est vers la raie G (indigo).
La morphine agit comme l’azotate d’argent; elle active l’action des rayons bleus et violets et même des rayons verts. Il est évident que la grande sensibilité du gélatino-bromure est due à une cause analogue. '
D’après des expériences faites dans ces dernières années, principalement par M. H. Vogel, on peut rendre actives toutes les radiations du spectre en recouvrant la plaque d’une légère couche de matières colorantes qui, en absorbant certaines radiations, les rendent aptes à impressionner les sels d’argent. Ainsi, avec la coralline, ajoutée à du cpllodion bromure, l’activité va en diminuant du violet au bleu, elle est faible vers la raie D et reprend dans le jaune presque aussi énergiquement que dans le violet.
Avec le vert d’aniline, qui absorbe les rayons rouges, les plaques deviennent sensibles même pour le rouge. Il en est de même avec le violet méthylé. On peut donc obtenir avec le bromure d’argent des plaques sensibles pour telle ou telle couleur du spectre, même pour le rouge extrême.
MERCURE. — Hg=:199,8.
Densité de vap. (H = 1 ) = 99,9. Poids moléculaire = Hg ou 199,8.
1045. Historique. — État naturel. — Ce métal liquide était connue des anciens. Théophraste le signale le premier vers 300 avant l’ère chrétienne et le nomme argent liquide ; dans le premier siècle de notre ère, Dioscorides le nomme ùBpapyupoç (de uowp, eau et apyupoç, argent), d’où le nom latin hijdrargyrum sous lequel le désignent Pline et Yitruve. Les Romains le retiraient d’Espagne, et Pline décrit son extraction et distingue celui retiré du cinabre de celui qui est natif et qu’il nommait argentum vivum, d’où ces mots de vif-argent en français, de Quecksilber en allemand. Les alchimistes l’ayant consacré à Mercure, ce dernier nom lui est resté dans la langue française.
Le mercure servait déjà dans l’antiquité pour la dorure et l’argenture, et Yitruve rapporte que pour retirer l’or des tissus brochés d’or on les incinérait et on traitait les cendres par le mercure.
EXTRACTION DU MERCURE
Le mercure joue un grand rôle dans les conceptions des alchimistes ; il constitue pour eux un des principes des métaux et de tous les êtres, et son nom revient fréquemment dans leurs écrits, mais avec un sens abstrait. L’activité de ses composés sur l’éco-
nomie a motivé un nombre incalculable de recherches dont la description souvent très obscure se complique d’une nomenclature des plus arbitraires.
La plupart des auteurs jusqu’au siècle dernier l’envisageaient commenm demi-métal jusqu’à ce que Braune à Saint-Pétersbourg parvint à l’amener à l’état solide.
Le mercure se rencontre dans la nature à l’état de sulfure ou cinabre et à l’état natif; ce sont là ses minerais. On le trouve, mais beaucoup plus rarement, à l’état de calomel ou à l’état d’amalgame d’argent ou d’or.
1046. Extraction du mercure. — Le cinabre est disséniiné dans les schistes argileux ou les calcaires compactes superposés au terrain bouiller ; il est fréquemment accompagné de pyrites de fer et de cuivre. Ses principaux gisements sont à Idria, en Garniole; à Almaden en Espagne; au Mexique, au Pérou, à Ne\v- Almaden (Californie) ; en Chine et au Japon. On l’exploite aussi à Deux-Ponts, dans le Palatinat.
Le traitement des minerais de mercure est fort simple. Il consiste en une simple distillation si le mercure est natif; en une distillation avec addition de fer ou de chaux, s’il est sulfuré. Le plus souvent on soumet le cinabre à un grillage qui le transforme en gaz sulfureux et mercure.
Procédé d’Almaden. — Les mines d’Almaden, connues dans
l’antiquité, senties plus abondantes de l’Europe. Le grillage se fait dans un four prismatique AB (fig. 210), où l’on entasse le minerai sur une voûte à jour au-dessous de laquelle on allume un feu de fagots. Sous l’influence de l’air qui traverse la grille et de la chaleur du foyer, le mercure distille et ses vapeurs vont se condenser dans plusieurs séries d’allonges, nommées aludels^ formant un double plan incliné et s’emboîtant les unes dans les autres; les joints sont lutés à l’argile. Le mercure condensé se rend dans la partie médiane h portant des ouvertures par lesquelles il s’écoule dans une rigole, d’où il se rend dans les réservoirs dd. Les s'éries ascendantes d’aludels hc se terminentpar un tube qui descend dans la chambre C ; les vapeurs de mercure entraînées par les gaz chauds
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s’échappent par ce tube et viennent raser la surface de l’eau contenue dans un réservoir. Quant à l’acide sulfureux, il s’échappe par une cheminée d’appel. Le four reçoit 9 à 10 tonnes de minerai et 1 opération dure 15 heures. Après quelques jours, on délute les aludels et on recueille le mercure.
Ce procédé est aussi suivi à New-Almaden en Californie.
Fig. 2J0.
Procédé d’Idria. — Le fourneau est composé d’une g-rille qui reçoit le combustible, puis de plusieurs voûtes à jour où l'on charge le minerai en commençant par le plus gros ; quant à la partie ténue elle est chargée dans des écuelles placées sur la voûte supérieure, qui est plane. Les vapeurs produites par le grillage se rendent par des carnaux dans une série de chambres de condensation, placées à gauche et à droite du four. Elles circulent dans ces chambres successives, altérnativement de haut en bas et de bas en haut.
Le four, qui a 1 0 mètres de haut, reçoit 50 à 60 tonnes de minerai ; l’opération dure douze heures et le mercure est recueilli après quatre jours de refroidissement. Chaque opération produit 4,000 à 4,500 kilogrammes de mercure.
* Depuis 1860, on a substitué à ce four intermittent un four continu. C’est un four à réverbère cylindrique (fig. 211), sur lequel on étale le minerai venant d’une trémie supérieure. Le minerai est grillé par la flamme et l’air venant d’une grille contiguë. Les vapeurs du grillage se rendent dans un gros cylindre métallique refroidi par des affusions d’eau, puis dans une série de quatre
PURIFICATION DU MERCURE
chambres; elles remontent enfin par un second tuyau métallique refroidi et se rendent dans la cheminée d’appel.
Procédé de Deux-Ponts. — Le minerai de Deux-Ponts, qui est très pauvre, est broyé et mélangé avec de la chaux éteinte. Le mélange est introduit dans des cornues en fonte de 80 centimètres de longueur, disposées en deux rangées, au nombre de trente à cinquante, dans un fourneau de galère. Le col de chaque cornue est au dehors du four et pénètre dans un récipient en terre rempli
'Fig. 211.
d’eau aux deux tiers. L’opération, qui exige finalement le rouge, dure dix heures. On a cherché à rendre cette opération moins intermittente en substituant aux cornues ci-dessus des cornues ressemblant à celles qui servent à la fabrication du gaz. Les cornues se terminent par des tubes en fer qui plongent dans un réservoir commun rempli d’eau.
Purification du mercure. — Le mercure est livré au commerce dans des bouteilles en fer ou potiches, fermées par un bouchon à vis. Ces bouteilles sont très propres à la distillation du mercure I en vue de sa purification. A cet effet, on visse sur l’ouverture un
' canon de fusil recourbé. Au lieu de faire plonger l’extrémité de ce
tube dans de l’eau, de crainte d’un accident qui pourrait résulter ) d’une absorption, on l’entoure d’un linge en plusieurs doubles, formant un prolongement du tube ; le linge plonge dans de l’eau et est lui-même arrosé par un courant d’eau froide.
La distillation ne purifie pas complètement le mercure de tous les métaux qui l’accompagnent. Cette purification a lieu plus complètement par l’emploi de divers agents. On traite le mercure par une petite quantité d’acide azotique ; il se forme ainsi un sous-
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azotate merciireux, mais ce sel est de nouveau décomposé parles métaux plus électropositifs, et le mercure est remis eu liberté. Ou peut aussi agiter le mercure impur avec du chlorure ferrique, qui transforme les métaux étrangers en chlorures.
Le mercure est souvent terni à sa surface par les émanations de toute sorte des laboratoires; il suffit alors de promener un tube de verre à sa surface pour enlever les crasses, ou de le filtrer, ce qui se fait en le passant à travers un entonnoir à douille effilée.
Le mercure pur ne doit pas du tout mouiller le verre, ce qu’il fait lorsqu’il renferme des traces de métaux étrangers.
1047. Propriétés. — Propriétés physiques. — Le mercure pur est un métal d’un blanc d’argent doué d’un grand éclat, et sa surface forme un miroir parfait. Il n’adhère pas aux corps, si ce Ti’est aux métaux avec lesquels il peut s’allier, tels que le cuivre, le plomb, l’argent. C’est pourquoi sa surface offre un ménisque convexe et que les petits globules de mercure sont parfaitement sphériques. Il suffit de traces de métaux étrangers, ^ de plomb par exemple, pour qu’il adhère en partie au verre et que ses gouttelettes prennent une forme allongée et aplatie; on dit alors que le mercure fait la queue.
Lorsqu’on agite le mercure avec certaines solutions salines, par exemple le chlorure de calcium, il se partage en une foule de gouttelettes qui ne se réunissent de nouveau que difficilement. Le mercure qui se sépare à l’état métallique par la réduction de ses sels forme une poudre noire qui ne se réunit en globules métalli- . ques que par une ébullition prolongée avec l’acide chlorhydrique. On obtient encore du mercure très divisé en le broyant avec du sucre, du soufre ou autres corps; on obtient ainsi ce que l’on appelait autrefois Vethiops per se.
Le mercure se solidifie à — 39°, 4 (Hutchins), en éprouvant une forte contraction, et sa densité à l’état solide est égale à 14,391, tandis que le métal liquide possède à 0° une densité de 13,595 (rapportée à l’eau à -1-4°; IL Kopp). Le mercure en se solidifiant cristallise en octaèdres. Pris en masse, il offre la consistance du plomb et l’aspect de l’argent ; il est malléable et on a pu en frapper des médailles. Les premières expériences concernant les propriétés du mercure solide ont été exécutées pendant l’expédition de Parry dans les mers polaires.
Le mercure bout à 357°, 25 (V. Régnault). Sa vapeur est incolore
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et possède une densité égale à 100,74 (rapportée à l’hydrogène, ou 6,979 rapportée h l’air). Cette densité est moitié du poids atomique; elle est donc anormale et conduit à admettre que la molécule de mercure (2 vol.) ne renferme que 1 atome.
Le mercure émet déjà des vapeurs à la température ordinaire ; on peut s’en convaincre en suspendant une feuille d’or au-dessus delà surface du mercure; l’or blanchit plus ou moins rapidement, suivant la température. Y. Régnault a déterminé la tension de vapeur du mercure entre 0° et 520°.
Tension de la vapeur de mercure (Régnault).
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Le coefficient de dilatation absolue du mercure entre 0 et 100° est de 3^ = 0,00018018 (Dulong et Petit); de 0,00018405 entre 100 et 200°; de 0,0001866 entre 200 et 300° (Régnault).
La vapeur du mercure est incolore. Son spectre présente six raies caractéristiques dont les trois principales sont situées dans le jaune, le vert et le violet (Plücker).
Propriétés chimiques. — Le mercure se recouvre à l’air d’une mince couche d’oxydule formant une pellicule grisâtre. Cette oxydation, à peine sensible à la température ordinaire, a lieu plus rapidement à 350°. Le mercure ne décompose l’eau à aucune température. Il se combine directement au soufre, soit par un triturage prolongé, soit à l’état de vapeurs. Le chlore s’y unit immédiatement à froid; il en est de même du brome et de l’iode. L’acide chlorhydrique gazeux est sans action à 300°, à moins que l’air n’intervienne. L’acide bromhydrique est décomposé lentement à froid; l’acide iodhydrique à peu près instantanément.
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Le mercure se dissout dans l’acide azotique concentré, qu’il décompose énergiquement. Il réduit l’acide sulfurique concentré et chaud à l’état d’acide sulfureux.
Action physiologique. — Le mercure en vapeur exerce sur l’économie une action toxique énerg'ique; il provoque des accidents plus ou moins graves affectant un caractère chronique qui se manifeste surtout par une salivation abondante et des tremblements nerveux. Les ouvriers exposés aux émanations mercurielles sont fréquemment victimes de cette action. On rend moins nuisible l’atmosphère des ateliers en y répandant du soufre divisé, qui absorbe les vapeurs mercurielles. On a aussi recommandé l’emploi des chlorures décolorants et celui del’ammoniaque (Merget; J. Meyer).
Le mercure exerce aussi une action délétère sur la végétation.
Usages. — Outre l’emploi du mercure pour la métallurgie de l’argent et de l’or, ce métal est utilisé pour l’étamage des glaces, la construction des thermomètres et baromètres; dans les laboratoires, il sert à préparer des amalgames, à recueillir et manipuler les gaz. La médecine fait usage du mercure, le plus souvent à l’état d’onguent, en le triturant (en V éteignant) avec de l’axonge [onguent gris), ou de pilules, tablettes, etc., après l’avoir éteint avec du sucre ou autres substances.
Poids atomique et atomicité. — Le poids atomique du mercure a été établi par l’analyse de l’oxyde et du sulfure. Erdmann et Marchand sont arrivés au nombre moyen 199,8, rapporté à l’oxygène ==15,96.
La densité de vapeur du mercure correspond, comme on l’a vu, à une molécule (2 vol.) formée par un seul atome; mais, d’après la densité de vapeur de ses composés volatils, le poids de l’atome est bien 199,8 et non la moitié. Ainsi celle du bichlorure de mercure, par exemple, correspond bien à la molécule HgCP. Quant au calomel, il se dissocie en HgCP -+-Hg, et comme la densité observée correspond à 4 volumes, il s’ensuit que le mercure dans cette vapeur dissociée occupe 2 volumes, comme le mercure libre.
Le mercure est nettement diatomique dans toutes ses combinaisons saturées : bichlorure de mercure HgCP, mercurétbyle Hg(C^H^)^ chloroéthylure Hg{CHP)Cl, sulfure, etc.
Il est de même diatomique dans les composés mercureux, mais ceux-ci renferment 2 atomes de mercure échangeant entre eux une atomicité (Hg'' — H g'')''.
ALLIAGES DU MERCURE OU AMALGAMES
1048. Le mercure s’allie à la plupart des métaux, et ces alliages portent le nom d’amalgames. Beaucoup de ces amalgames se produisent par l’union directe des métaux, déjà à froid; d’autres ne s’obtiennent que par voie indirecte.
Parmi les amalgames qui s’obtiennent directement, les uns se forment avec abaissement de température : tels sont ceux de zinc, de plomb, d’étain; tandis que d’autres se forment avec élévation de température et doivent donc être envisagés comme de véritables combinaisons. Les amalgames de cadmium, de sodium et de potassium sont dans ce cas. Pour l’amalgame de potassium, c’est celui qui correspond à la composition Hg^Mv qui dégage le plus de chaleur, soit (ou en partant du mercure solide) ;
cet amalgame est cristallisé et se dissout dans un excès de mercure avec abaissement de température, de telle sorte que la formation de l’amalgame avec excès de mercure ne dégage que 25"''b7. L’amalgame de sodium qui donne le maximum de chaleur est Hg®Na, qui dégage 2P'"‘,6 ou seulement 18®^’, 8 s’il est dissous dans un excès de mercure (Berthelot).
Le potassium, qui décompose l’eau avec dégagement de 47"''', 8 (pour ! atome de potassium), n’en dégage que 47,8 — 34,2 = 13®^b6 lorsqu’il est à l’état d’amalgame Plg^^K.
Le sodium décompose l’eau en dégageant moins de chaleur que le potassium, soit 43°'‘bl. Son amalgame Hg®Na n’en dégage que 43,1 — 21,6, soit 2P“bb, c’est-à-dire plus que l’amalgame de potassium.
Ces phénomènes thermiques rendent compte de cet autre fait observé par M. J. Regnauld. Les amalgames produits avec abaissement de température (zinc, étain, plomb) deviennent plus électropositifs que les métaux eux-mêmes, tandis que les autres le sont moins que les métaux qu’ils renferment (cadmium, potassium). L’amalgame de potassium produit moins de chaleur que le potassium lorsqu’il décompose l’eau puisqu’il absorbe toute la chaleur qu’il avait produite en se formant.
L’abaissement de température le plus notable qui ait été observé par l’amalgamation est produit lorsqu’on mélange 8 atomes de mercure avec 1 atome de plomb, 1 atome de bismuth et 1 atome d’étain; la température s’abaisse de -i-17° à — 10” (Phipson).
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Le plus souvent les amalgames renferment un excès de mercure; en éliminant cet excès par une forte compression, Joule a obtenu des amalgames définis Ptlïg^ AglIg^ Cullg, Zn^IIg, Pb^llg, Sn^Hg. D’autres perdent tout le mercure.
Les amalgames riches en mercure sont liquides; les autres sont pâteux ou solides, généralement cristallisés.
On obtient les amalgames par voie indirecte par plusieurs méthodes :
Par l’addition de mercure à certaines solutions salines (amalgame d’argent ou arbre de Diane).
Parl’action d’un métal sur un sel demercure (amalgame de cuivre).
Pa)’ l’électrolyse des solutions salines, l’électrode négative étant formée par du mercure. C’est ainsi que Davy a isolé les métaux alcalins et alcalino -terreux.
Par l’action de l’amalgame de sodium sur les solutions salines; c’est le procédé le plus généralement applicable.
Soumis à l’action de la chaleur, les amalgames perdent la totalité du mercure ; mais il faut généralement atteindre une température supérieure au point d’ébullition du mercure.
Ceux de plomb, d’étain, de zinc, de bismuth perdent tout leur mercure à 440°. Maintenus à cette température, ceux de sodium et de potassium deviennent NaMIg et K^Hg. A la même température, l’amalgame d’or devient AuMIg ; celui d’argent, Ag‘^Hg; celui de cuivre, Cu^®Hg(E. de Souza).
Amalgames des métaux alcalins. — Nous n’ajouterons rien relativement aux caractères des alliages de sodium et de potassium. On les obtient très facilement en plongeant sous le mercure, légèrement chauffé, le sodium ou le potassium à l’aide d’une pince. La combinaison se fait très vivement et avec incandescence.
L’amalgame de sodium est fréquemment employé comme agent hydrogénant.
Le thallium s’unit également au mercure avec élévation de température et l’amalgame produit est électronégatif par rapport au thallium (J. Regnauld).
Pour \ amalgame d' ammonium, voir t. I, p. 467.
Amalgame de zinc. — Le zinc s’amalgame assez facilement. Pour produire l’amalgame de zinc, on décape ce métal par de l’acide chlorhydrique étendu, on le mouille avec une solution de sublimé corrosif, puis on le plonge dans le mercure.
MERCUHE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES. 317-r;
Le zinc amalgamé est employé dans les piles, car il n’est attaqué par l’acide sulfurique dilué que lorsque le circuit est fermé, ce qui tient, d’après d’Alméida, à l’adhérence d’une couche gazeuse d’hydrogène.
On obtient un amalgame de zinc lorsqu’on électrolyse une solution de sulfate de zinc avec du mercure au pôle négatif. Après compression, l’amalgame a pour composition Zn^Hg (Joule).
Amalgame de cadmium. — Le cadmium se dissout dans le mercure chaud. iVprès refroidissement et expression, on obtient l’amalgame cristallisé Cd^Hg'’.
L’amalgame qu’on obtient en saturant le mercure par du cadmium cristallise en octaèdres d’un blanc d’argent, durs et cassants. Gomme cette combinaison ne durcit que lentement, on l’emploie comme mastic dentaire.
Amalgame de cuivre. — Une lame de cuivre se recouvre immédiatement d’une couche blanche d’amalgame de cuivre quand on la plonge dans une solution mercurielle ou lorsqu’on la frotte avec du mercure métallique.
L’amalgame renfermant 30 p. 100 de cuivre (Cu^ITg^) est plastique à chaud et se prend par le refroidissement en une masse cristalline grise, très dure; cette propriété le fait employer de même que l’amalgame de cadmium comme mastic pour les dents. Pour le préparer, on dissout une quantité convenable de mercure dans l’acide sulfurique chaud, puis l’on triture le sulfate de mercure pâteux avec du cuivre en poudre et de l’eau, à 60 ou 70“; on lave le produit avec de l’eau et on Texprime dans une peau pour séparer le mercure en excès (Pettenkofer).
Amalgame d’argent. — L’amalgame naturel est cristallisé dans le système régulier. Sa composition est variable ainsi que celle de \arhre de Diane.
Nous aurons à revenir sur quelques amalgames.
MERCURE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
Ces combinaisons correspondent à celles que forme le cuivre ; mais les composés mercureux offrent moins de stabilité que les composés cuivreux.
1049. Chlorure mercureux [calomel) Hg^CP. — Ce composé, qui se rencontre en petite quantité dans la nature à l’état cristallisé, est très usité en médecine, et mentionné pour la pre-
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mière fois au dix-septièmo siècle par Béguin; on le nommait d’abord mercure doux et plus tard calomel.
11 se forme par l’action directe du chlore sur le mercure en excès ; par l’action du mercure sur le gaz chlorhydrique sous l’influence de l’étincelle ; par l’action du mercure sur le chlorure ferrique; par réduction du chlorure mercuiâque par les agents réducteurs en général; par l’action de l’acide chlorhydrique sur l’oxyde mercureux ou sur un sel mercureux; par l’action du mercure sur le chlorure mercurique.
On le prépare par voie sèche et par voie humide.
Préparation par voie sèche. — On chauffe dans des matras, au hain de sable, un mélange sec de sulfate mercureux et de sel marin auquel on ajoute du mercure pour réduire le sulfate mercurique que peut renfermer le sel mercureux. Le chlorure mercureux se sublime en masse compacte sur la paroi supérieure du matras ;
SOqHg^) -h 2NaCl = Hg^CP + SO^Na^.
Ou bien on broie 4 parties de chlorure mercurique avec 3 par- . ties de mercure et un peu d’eau, puis on soumet le mélange à la sublimation. Le calomel obtenu par ces procédés doit être lavé à l’eau pour le priver du chlorure mercurique. En outre, comme il est compacte et par suite peu actif, on le réduit en vapeur et on dirige celle-ci dans des réservoirs spacieux, où elle se condense en une poudre impalpable ; c’est le calomel à la vapeur.
Préparation par voie humide. — Le chlorure mercureux étant insoluble dans l’eau s’obtient aisément par double décomposition (azotate mercureux et chlorure de sodium). On le prépare aussi par réduction du hichlorure. On fait par exemple passer un courant de gaz sulfureux dans une solution bouillante de ce corps, on chasse l’excès d’anhydride sulfureux, on filtre et on lave le précipité (Wœhler et Bolley) ; ou bien on fait bouillir le hichlorure avec de l’acide oxalique (Eder).
Propriétés. — Le calomel sublimé est cristallisé en prismes quadratiques incolores réunis en masses fibreuses compactes. Celui qui est précipité est généralement une poudre blanche amorphe; celui obtenu par l’acide oxalique est cristallin (tables quadratiques). La densité du calomel est égale à 6,99 (Karsten). Chauffé, il se sublime entre 420 et 450° sans Pondre (Marignac). Sa densité de vapeur est égale à 8,21 par rapport à l’air, soit 118,55 par rapport
BICIILORURE DE MERCURE.
à riiydrog'ene, ce qui semblerait indiquer que la molécule est HgCl, soit 2 X 117,59 (Deville et Troost); mais en réalité il y a dissociation de la vapeur en mercure et biclilorure qui se recombinent par le refroidissement et la molécule est Hg-^GP, ce que confirme la densité de vapeur d’un composé analogue, le chlorure cuivreux, beaucoup plus stable. La molécule Hg‘^GP dissociée occupe 4 volumes.
La tendance que possède le chlorure mercureux à se dédoubler en biclilorure et mercure métallique s’accuse dans une foule de circonstances. Exposé à la lumière, il devient gris par suite de la séparation de mercure.
Traité par l’eau bouillante, il lui cède un peu de chlorure mercurique et le restant du calomel est coloré en gris. Ce dédoublement est beaucoup plus marqué lorsqu’on traite le chlorure mercureux par l’acide clilorhydrique ou par les chlorures alcalins, surtout par le sel ammoniac. Lorsqu’on chauffe du calomel sec avec du sel ammoniac, on obtient du mercure métallique et un sublimé de chlorure ammoniaco-mercurique.
Traité par la potasse, le calomel est converti en oxyde mercureux. L’ammoniaque le colore en noir en produisant le composé IIg'2CP.2AzIP (voir Combinaisons ammoniacales^ 1073).
Le chlorure mercureux se dissout dans 12,000 parties d’eau bouillante, mais cette donnée est incertaine en raison de l’action décomposante dè l’eau.
Le calomel est employé comme vermifuge, comme purgatif et contre les affections syphilitiques.
1050. Chlorure mercurique ou bichlorure de mercure [sublimé corrosif) HgCh. D.vap. = 135,27. — C’est un des composés de mercure connus de plus longue date. Geber décrit sa préparation au huitième siècle, par la distillation d’un mélange de mercure, de vitriol calciné, d’alun calciné, de sel et de nitre.
Le chlorure mercurique se forme par l’action du chlore en excès sur le mercure; par dissolution de l’oxyde mercurique dans l’acide chlorhydrique ; par distillation des sels mercuriques avec les chlorures fixes. Il se produit en outre dans le dédoublement du calomel.
Pour le préparer, on distille un mélange de 5 parties de sulfate mercurique, de 5 parties de sel marin décrépité et de 1 partie de peroxyde de manganèse, pour oxyder le sulfate mercureux que
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peut contenir le sel mcrcuriquc. On opère clans des matras de verre cliaiillés au bain de sable, d’abord cloucement pour chasser l’iiumidité, puis plus fort. Le sublimé se dépose sur les parois supérieures. On donne finalement un coup de feu pour fondre partiellement le sublimé et le rendre plus compacte. Ce procédé est dû à Kunkel.
Le chlorure mercuricjue sublimé forme des croûtes cristallines blanches, translucides et brillantes, de 5,4 de densité. Il fond vers 265° et distille vers 295°. Les cristaux obtenus par sublimation sont des octaèdres quadratiques. Ceux qui se déposent de la solution aqueuse sont des prismes ortliorbombiques aplatis, terminés par un biseau ; ils sont anhydres.
Sa solubilité dans 100 parties d’eau est représentée par les chiffres suivants, dus à Poggiale :
P,57 7P,39 HP
Il est plus soluble dans l’alcool, qui en prend 40 p. 100 à froid et 60 p. 100 à chaud. Il est aussi plus soluble dans l’éther, qui l’enlève à sa solution aqueuse.
Le sublimé corrosif possède une saveur âcre et styptique très désagréable; c’est un violent poison. Son antidote par excellence est le blanc d’oeuf qu’il coagule en donnant une combinaison insoluble.
La solution est neutre. Elle est réduite à l’état de calomel par l’acide sulfureux à chaud, par l’acide phosphoreux, le sucre, l’acide tartrique, etc.; l’acide bypophosphoreux, le chlorure stanneux et autres agents réducteurs en séparent aussi du calomel, mais qui est lui-même rapidement réduit à l’état métallique.
Le zinc, le cadmium, le cuivre, le nickel en séparent rapidement le mercure; le fer et le bismuth agissent plus lentement.
Le phosphore déplace également le mercure et se transforme en acide phosphoreux. L’iode convertit le chlorure mercurique en iodure mercurique et chlorure d’iode.
La potasse en excès donne dans les solutions de bichlorure fie mercure un précipité d’oxyde mercurique jaune; si le bichlorure est en excès on obtient un oxychlorure brun.
L’ammoniaque fournit un précipité blanc dont il sera question plus loin (1073).
BlCflLORURE DE MERCURE.
Usages. — Le sublimé corrosif sert à la conservation des bois, (les matières animales, telles que pièces anatomiques ou d’histoire naturelle, car il constitue un puissant agent antiseptique. Il est employé en médecine à très faibles doses, en bains, lotions, pommades ou intérieurement. On l’associe souvent à des matières albuminoïdes qui le rendent moins actif en donnant des combinaisons insolubles dans l’eau, mais qui se dissolvent lentement dans l’économie, à la faveur des chlorures.
1051. Combinaison du chlorure mercurique avec l’acide chlorhydrique et les chlorures. — Le chlorure mercurique se dissout à 23°, 3 dans 2 molécules d’acide chlorhydrique concentré avec dégagement de chaleur ; la solution se prend par un faible abaissement de température en un amas d’aiguilles qui se redissolvent déjà à la chaleur de la main (J. Davy). La composition des cristaux varie avec la température. La solution étant faite à basse température donne des cristaux fusibles à — 2°, renfermant HgCP. 2HCl-[-7I-PO. La solution faite à 0° donne des cristaux renfermant 3HgCP. 4HC1 -|- 14IPO. A 40° les cristaux ont pour composition 2HgCP. UCl -j-9tPO et à 60°, 3HgCP.HCl -|-5H^O (A. Ditte). J. Davy a assigné aux cristaux qu’il a observés la formule HgCP. HCl.
Le chlorure mercurique se combine de même avec les autres chlorures pour donner des chlor orner curâtes qu’on obtient par la cristallisation des solutions mixtes des deux chlorures.
Chloromercurates d’ammonium. 1° HgCP.2AzrPCl-(-tPO. — Ce sel , connu autrefois sous les noms de^c/ de Sagesse ow. de sel Alembrothj cristallise en prismes rhomboïdaux volumineux et transparents solubles dans 0^,66 d’eau froide et en toute proportion dans l’eau bouillante. Il est volatil, mais sa vapeur est dissociée à 440°; sa densité (3,5 par rapport à l’air) correspond à 8 volumes (Deville et Troost). La solution de ce sel donne avec la potasse le chloramidure de mercure.
On obtient ce sel en faisant bouillir une solution de sel ammoniac avec de l’oxyde de mercure.
2° HgCP. AzIPCl. — Il se dépose en cristaux anhydres ou hydratés suivant les circonstances; le sel anhydre est en rhomboèdres (Kane) ; le sel hydraté QIPO) est en longues aiguilles soyeuses (Mitscherlich).
On a encore décrit les chloromercurates cristallisés :
II. — Chimie minérale
MERCURE
9IlgC12.4AzIF^Cl et 3IIgCl*.2Azir'Cl + 4IP0.
Chlouomercuhatks de potassium. 1“ lJgCP.2KCl-j-IPO. — Se dépose en prismes orLliorhombiques lorsqu’on ajoute de l’alcool à la solution mélangée des deux chlorures (Bonsdortr).
2° lIgCl".KCl-|-IPO. — Prismes quadratiques aplatis obtenus en ajoutant une solution de sublimé saturée à 80° à une solution de chlorure de potassium saturée à froid. On obtient d’abord des cristaux du sel suivant;
3° 2rigGP.KCl-f- 2I'PO. — Aiguilles rbomboïdales très solubles dans l’eau, peu solubles dans l’alcool.
Chloromercurates DE SODIUM. 1° IlgCP. 2NaCl. — Aiguilles transparentes, altérables par l’eau pure.
2° 2(HgCP.NaCl)-|- 3tPO. — Aiguilles hexagonales fusibles à 100° dans leur eau de cristallisation.
Nous nous contenterons de signaler l’existence des cbloromercurates de lithium^ de calcium, de magnésium^ de manganèse^ ferreux^ etc. Tous ces sels sont cristallisables et fort solubles.
Le chlorure mercurique se combine aussi à des chlorures de métalloïdes, par exemple au chlorure de phosphore. Si l’on traite à 200° le chlorure mercureux par le pentachlorure de phospjiore, il se sublime des aiguilles brillantes qui ont pour composition 3HgCP.2PCP ;
3Hg2C12-i-7PGls r=:2(3HgGP.2PCls) -P 3PGP.
1052. Bromure mercureux Hg^Br^ — Il offre la plus grande analogie avec le chlorure. Obtenu par précipitation, c’est un précipité dense, incolore, insoluble dans l’eau, fusible et volatil audessous du rouge. Obtenu en chauffant le bromure mercurique avec du mercure, il se sublime en masses compactes formées d’aiguilles brillantes, de 7,3 de densité.
1053. Bromure mercurique HgBr^ — Il se produit dans les mêmes circonstances que le sublimé corrosif et donne naissance à des combinaisons analogues. Il cristallise de sa solution aqueuse en lamelles brillantes et de sa solution alcoolique en aiguilles orthorhombiques. Il fond à 222° et se sublime facilement.
1054. lodure mercureux HgT^ — On l’obtient en broyant le mercure avec de l’iode ou de l’iodure mercurique en quantités convenables, avec addition d’un peu d’alcool pour modérer la réaction. On lave alors la pâte jaune verdâtre produite avec de
lODURE MERCURIQUE.
l’alcool bouillant pour enlever un peu d’iodure mercurique. On peut aussi obtenir l’iodure mercureux en précipitant l’azotate mercureux en excès par l’iodure de potassium, ou plutôt en traitant 1 molécule de calomel Hg’Cl'^ en poudre par 2 molécules exactement d’iodure de potassium en solution. On obtient ainsi une poudre verte qu’on lave et qu’on sèche dans l’obscurité.
En cliauirant à 250° dans un matras scellé de l’iode et du mercure dans les proportions voulues, on obtient de grandes paillettes d’iodure mercureux. Les cristaux ortliorbombiques sont rouges à chaud et jaunes à froid (Yvon).
L’iodure mercureux fond à 290° en un liquide brun et distille à 510° ; mais il se sublime déjà vers 190° (Yvon).
L’iodure mercureux est à peu près insoluble dans l’eau. Il se dédouble très aisément en iodure mercurique et mercure ; ce dédoublement a lieu spontanément en quelques semaines, même à l’abri de la lumière. L’iodure de potassium provoque cette décomposition instanément en dissolvant l’iodure mercurique formé. L’acide chlorhydrique et les chlorures le décomposent plus lentement.
1055. Iodure mercurique HgL. — Il se produit par l’action de l’iode en excès sur le mercure ou sur l’oxyde de mercure, dont il déplace l’oxygène. Mais on le prépare le plus souvent en précipitant une solution de 1 molécule de chlorure mercurique par 2 molécules d’iodure de potassium. Lorsqu’on ajoute l’iodure de potassium dans le sel mercurique il se produit d’abord un précipité jaune rouge de cbloro-iodure de mercure, puis le précipité prend une couleur d’un rouge vif. Si l’on opère en sens inverse, le précipité produit se redissout d’abord dans l’iodure de potassium qui est en excès et devient ensuite permanent.
L’iodure mercurique exige 150 parties d’eau froide pour se dissoudre. Mais il se dissout davantage dans les acides chlorhydrique et iodhydrique ainsi que dans beaucoup de sels ammoniacaux et dans les chlorures alcalins en solutions concentrées. Ces solutions faites à chaud abandonnent en partie de l’iodure mercurique en cristaux jaunes, qui deviennent bientôt rouges; elles donnent un précipité jaune lorsqu’on les étend d’eau. Il est aussi soluble dans beaucoup de sels mercuriques et surtout dans les iodures alcalins avec lesquels il donne des combinaisons définies.
L’iodure mercurique est soluble dans l’alcool, surtout à chaud.
MEHCURE.
La solution, qui est incolore, abandonne des cristaux jaunes par le refroidissement; ceux qui se forment lentement sont rouges.
L’iodure mercurique est dimorphe et se présente en octaèdres quadratiques très aigus, rouges, ou en prismes orthorliombiques jaunes; cette dernière modification est la plus instable.
On obtient l’iodure rouge bien cristallisé par refroidissement de sa solution saturée à chaud dans Tiodure de potassium ou dans l’acide chlorhydrique. Il fond à 238® en un liquide jaune foncé qui se prend par le refroidissement en une masse cristalline; cette modification commence à se produire à 150®. On obtient des cristaux isolés d’iodure jaune par la sublimation. La transformation inverse s’effectue très facilement et même spontanément ou sous l’influence d’un léger frottement ou d’un fort refroidissement. Il y a dans ce cas élévation de température et l’iodure jaune dégage 3®®',0 en passant à l’état d’iodure rouge (Bertbelot).
On obtient l’iodure jaune par voie humide, en tables rhomboïdales brillantes, lorsqu’on ajoute de l’eau à la solution alcoolique de l’iodure (Mitsclierlich, H. Scliiff).
La densité de l’iodure mercurique à 0® est égale à 6,297. A son point de fusion l’iodure solide a pour densité 6,179, tandis que celle de l’iodure liquide est de 5,286 ; la fusion a donc lieu avec une dilatation considérable.
La densité de vapeur de l’iodure mercurique observée par Mitscherlich est 225,30 (densité théorique = 226,43). La vapeur est incolore; à une température élevée, elle se dissocie et de l’iode est mis en liberté.
1056. lodomercurates. — L’iodure mercurique se dissout dans l’acide iodliydrique et dans les solutions d’iodure de potassium. La combinaison de HgP avec 4HI dégage 5®"‘,6; sa dissolution dans l’iodure de potassium produit à peu près le même phénomène thermique (Berthelet).
La solution iodliydrique saturée à chaud donne par le refroidissement d’abord des cristaux rouges d’iodure mercurique, puis des aiguilles transparentes jaunes renfermant HgP. III (Boullay ; Gmelin). Cette solution n’est précipitée par l’hydrogène sulfuré que si elle est très étendue.
loDOMERCURATE DE POTASSIUM. — La solution satui'ée à chaud d’iodure de mercure dans l’iodure de potassium abandonne une partie de l’iodure mercurique par le refroidissement; elle donne
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eiisiiito par évaporation de longs prismes jaunes de l’iodomerciirate IlgP. KI-|-l|rPO. L’eau pure décompose ce sel en donnant de l’iodure mercurique tandis qu’il se dissout un iodomercurate HgP. 2KI.
La potasse ne précipite pas cette solution qui, rendue alcaline, constitue le réactif de Nessler pour l’ammoniaque (t. I, p. 469).
L’iodomercurate de potassium se produit aussi lorsqu’on traite l’iodure mercurique par la potasse :
2HgP + 2KHO = HgO + HgP.2KI + H^O
ou lorsqu’on fait bouillir une solution d’iodure de potassium avec de l’oxyde de mercure.
On connaît de même les iodomercurates de sodium, d’ammonium, de calcium, etc., ainsi qu’un certain nombre d’iodomercuratesde métaux pesants ; par exemple d’argent, de cadmium, de zinc. On obtient V iodomercurate cuivreux HgP.Gu^P, qui est insoluble dans l’eau, en ajoutant du sulfate de cuivre et de l’acide sulfureux à une solution d’iodomercurate de potassium. C’est un précipité d’un beau rouge vermillon qui devient d’un brun presque noir à chaud pour reprendre sa couleur rouge par le refroidissement (Willm et Caventou).
Il existe un iodure de mercure intermédiaire Hg'^P qu’on peut envisager comme \ iodomercurate mereureux 2HgP.Hg^P ; il s’obtient en effet en ajoutant de l’azotate mereureux à de l’iodure ioduré de potassium et lavant le précipité à l’alcool pour lui enlever l’iodure mercurique (Boullay). Il est soluble et sublimable en cristaux rouges qui deviennent jaunes à froid.
Periodure de mercure HgF. — Tables rliombiques brunes qui se déposent lorsqu’on ajoute de l’eau à une solution alcoolique de tri-iodure de potassium additionnée, à 50°, de chlorure mercurique. Ce corps est décomposé par l’iodure de potassium et par les lavages à l’alcool ou à l’eau (Joergensen).
1057. Fluorure mereureux Hg^FP. — Il s’obtient par double décomposition en traitant le fluorure d’argent par le calomel et se dépose en cristaux par l’évaporation. Il se décompose au delà de 260° en attaquant le verre.
1058. Fluorure mercurique HgFP. — Il cristallise de sa > solution en longues aiguilles incolores qui renferment 2IP0. Il I perd cette eau à 50° en même temps que de l’acide fluorhydrique
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et il se forme un oxy fluorure jaune ITgFl (OU) (Fremy; Finkener).
OXYDES DE MERCURE
1059. Oxyde mercureux Ilg^O. — Il se forme en très petite quantité et très lentement à la surface du mercure exposé à l’air (Bertlielot). On l’obtient en traitant le calomel par la potasse ou en précipitant un sel mercureux par ce réactif. C’est un précipité amorphe, brunnoir, très altérable. La lumière ou une température de 100° le dédoublent en mercure et oxyde mercurique, ce qui a lieu par l’action de diverses solutions métalliques. Récemment préparé, il est transformé en sels mercureux par l’action des acides.
1060. Oxyde mercurique HgO. — Il se forme par l’action de l’air sur le mercure un peu au-dessous de son point d’ébullition, c’est le précipité se des anciens, il est signalé par Geber. On le prépare par la décomposition sous l’influence de la chaleur de l’azotate de mercure, auquel on peut ajouter du mercure. C’est alors une poudre presque noire à chaud et d’un rouge brique à froid. Ainsi obtenu, il est souvent cristallin. Sa forme est celle de tables rhomboïdales. Densité = 11,29.
On l’obtient sous la forme d’un précipité jaune lorsqu’on ajoute de la potasse à un sel mercurique. Il est anhydre comme le précédent, dont il se distingue par la couleur et par une activité chimique beaucoup plus grande, qui ne paraît pas due uniquement à un état d’agrégation différent. L’oxyde jaune est transformé immédiatement à froid en oxalate par une solution d’acide oxalique, réaction qui ne se produit pas, même à l’ébullition, avec l’oxyde rouge. L’oxyde jaune est de même transformé rapidement en un oxychlorure noir brun par l’action du biclilorure de mercure, tandis que l’oxyde rouge n’éprouve cette transformation que par une ébullition prolongée. Le chlore attaque beaucoup plus rapidement l’oxyde jaune, même lorsqu’il a été chauffé à 300 ou 400°, que l’oxyde rouge. 11 se forme, dans ce cas, de l’anhydride ou de l’acide hypochloreux (t. I, 165).
La potasse ne précipite pas immédiatement l’oxyde de mercure d'une solution de chlorure mercurique additionnée de 20 fois son poids de chlorure de sodium. La précipitation ne se fait que lentement* si elle a lieu à froid, elle fournit des lamelles jaunes, tandis qu’à chaud l’oxyde se dépose en lamelles rouges (Debray).
OXYDES DE MERCURE
L’oxyde inercurique est insoluble clans l’eau, néanmoins, d’après Wallace, il serait soluble dans 200 000 parties d’eau. L’eau tenant en suspension ou en dissolution l’oxyde précipité par l’eau de chaux était employée autrefois sous le nom à' eau phagédéniqiie jaune; l’eau pbagédénique noire était l’oxyde mercureux obtenu de même.
La lumière noircit lentement l’oxyde mercurique. La chaleur le décompose au delà de 400'*.
L’oxyde mercurique est un oxydant énergique ; chauffé avec du soufre, il produit de violentes explosions. Le sodium fondu le décompose avec une vive incandescence. Il est réduit par divers métaux, par l’acide sulfureux, le chlorure stanneux, etc. Les sels ferreux le réduisent à l’état d’oxyde mercureux.
L’oxyde mercurique déplace un grand nombre d’oxydes dissous à l’état de chlorures, par exemple la magnésie, tandis qu’il ne les déplace pas de leurs sels oxygénés. Il chasse l’ammoniaque du sel ammoniac et déplace même la potasse et la soude lorsqu’on le chauffe avec la solution des chlorures ou iodures correspondants. 11 se forme un chloromercurate ou un iodomercurate, et une partie de l’alcali est mise en liberté (Fonberg).
Chauffé avec une solution d’ammoniaque, il se convertit en hydrate de dimercurammonium, tandis que le gaz ammoniac le convertit en azoture de mercure à 130° (1071).
OxYCHLORURES DE MERCURE. — Ou en a décrit un grand nombre* En faisant agir l’oxyde de mercure sur une solution aqueuse chaude de sublimé, on obtient l’oxychlorure jaune Hg0.2HgCP en petits prismes clinorhombiques. Celui qu’on obtient en traitant l’oxyde par le chlore est en paillettes cristallines noires renfermant 2HgO.HgCP. Il se produit aussi lorsqu’on précipite le sublimé par les bicarbonjj,tes alcalins. Si l’on emploie volumes égaux des solutions saturées à froid de bicarbonate de potassium et de sublimé, le précipité cristallin, d’un jaune d’or, renferme 3HgO.IIgCP.
Quant aux oxychlorures obtenus par l’action de l’oxyde de mercure sur le sublimé, leur composition varie avec les proportions employées et avec la température, et ceux formés par l’oxyde jaune paraissent différer de ceux dérivés de l’oxyde rouge.
On connaît de même des oxij bromures, oxylodures et oxy fluorures, qui sont tous cristallins.
SELS OXYGÉNÉS DU MERGUUE.
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Il faut distinguer les sels mercureux et les sels mercuriques. Les uns et les autres ont une grande tendance à former des sels basiques. Ils s’unissent en outre au sulfure de mercure, et forment des sels thiobasiques (1070) correspondant aux sels basiques. Enfin, ils s’unissent à l’ammoniaque pour donner une série nombreuse de composés bien définis que nous étudierons dans un chapitre spécial (1072).
Les sels neutres sont incolores, tandis que les sels basiques, qu’ils fournissent en général par l’action de l’eau, sont colorés en jaune. Ils sont tous extrêmement toxiques.
SELS A ACIDES OXYGÉNÉS DES ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1061. Le CHLORATE MERCUREUX (ClO'^)^(Hg^), obtcuu par dissolution de l’oxyde dans l’acide, cristallise par l’évaporation en aiguilles transparentes et anhydres, qui deviennent opaques à l’air. Le sel transparent est soluble dans l’eau et dans l’alcool. Il détone par la chaleur à 250°.
Le CHLORATE MERCURiQUE (ClO^)^Hg cristallisc en petites aiguilles déliquescentes.
Le PERCHLORATC MERCUREUX (ClO^)^(Hg^) 6H^0 formc des aiguilles déliquescentes.
Le PERCHLORATE MERCURIQUE (GfO'^)-Hg cristallisc en prismes rectangulaires déliquescents, solubles dans l’alcool.
Les BROMATES sont pcu solubles. Les iodates et periodates sont des précipités à peu près insolubles.
SULFATES DE MERCURE
1062. Sulfate mercureux SO *(Hg^). — 11 se produit par l’action de l’acide sulfurique sur son poids de mercure, ou en broyant le sulfate mercurique avec du mercure. On l’obtient encore en précipitant l’azotate mercureux par l’acide sulfurique. C’est une poudre cristalline blanche soluble dans 500 parties d’eau froide et dans 300 parties d’eau bouillante qui ne le décompose qu’à la longue en sel mercurique et mercure. Il est soluble dans l’acide azotique étendu et dans l’acide sulfurique concentré et chaud. Chauffé, il fonda 300° et se décompose.
AZOTATES DE MERCURE
1063. Sulfate mercurique neutre SO^Hg. — On le prépare en traitant le mercure à chaud par l’acide sulfurique en excès ; on chasse l’excès d’acide par la chaleur en ajoutant un peu d’acide azotique au mélange pour suroxyder le sel mercureux.
C’est une poudre cristalline blanche attirant l’humidité de l’air, soluble dans l’acide sulfurique concentré et chaud. L’eau le décompose en sel acide qui se dissout et en sel basique insoluble.
Sulfate trimercurique [tiirbith minéral) S0''Hg.2IIg’0 ou
JJo_0 ^
SO" -^>Hg. — Poudre jaune citron, soluble dans 2000 par-
xlg O
ties d’eau froide et dans 600 parties d’eau bouillante et se déposant en petits rhomboèdres par le refroidissement.
SULFITES ET THIOSULFATES.
1064. Le SULFITE MERCURIQUE S O^Hg est un précipité caséeux soluble dans l’acide chlorhydrique. L’eau bouillante le transforme en sulfate mercureux et mercure métallique (Péan de Saint-Gilles).
Il donne des sulfites doubles cristallisés. On obtient par exemple le sel (SO^j^Hg’K^ -f-bPO lorsqu’on mélange des solutions concentrées de sublimé corrosif et de sulfite de potassium ; il se dépose en faisceaux de petites aiguilles et est décomposé par l’eau bouillante d’après l’équation
(S03)2HgK® =: SO'^K2 -h SQ2 + Hg.
Le THIOSULFATE MERCURIQUE n’est connu qu’à l’état de sels doubles. L’oxyde de mercure se dissout dans une solution bouillante de thiosulfate (hyposulfite) de potassium; par le refroidissement, il se dépose des aiguilles incolores qui renferment (S^0®)^I^gK^ Il se décompose par la dessiccation et à la lumière.
AZOTATES DE MERCURE
1065. Azotate mercureux neutre (AzO^)2(Hg2)-|-2IPO. — i Pour le préparer, on fait digérer le mercure avec de l’acide azotique ordinaire étendu de la moitié de son volume d’eau, jusqu’à ce qu’il se forme des cristaux. Ceux-ci sont des prismes courts, transparents et incolores, du type clinorhombique (Marignac), se
; déshydratant à l’air et fondant à 70°. Ils se dissolvent dans une petite quantité d’eau chaude; leur solution dans l’acide azotique colore la peau en pourpre, puis en noir. Une grande quantité
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d’eau dédouble le sel iieulre en sel acide qui se dissout et sel basique insoluble.
Sels basiques. — Le sel basique obtenu par l’action de l’eau sur l’azotate mercureux constitue l’ancien turbith nitreux. 11 renferme (Az0y{Hg^).Hg20 4-rP0 ou (AzO^) — (llg-^) — OU. Il est cristallin et d’un jaune citron. L'eau bouillante le dédouble à la longue en azotate mercurique basique et mercure.
En prolongeant l’action de l’acide azotique dilué sur le mercure en excès, on obtient, à côté du sel neutre, de gros prismes rliomboïdaux transparents, inaltérables à l’air, qui représentent une combinaison du sel neutre avec le turbith nitreux, soit
(Az0qqHg2)2.Hg20 -+-3H20.
M. Marignac a encore obtenu un autre sel basique, combinaison de deux molécules de turbith avec une molécule de sel neutre, 3(AzO^)^(Hg^)h2Hg^O-)-2IPO, en faisant bouillir les eaux mères des sels précédents avec du mercure. Il forme des cristaux incolores du type anortliique.
1066. Azotate mercurique neutre (AzO^)^IIg. — Il se forme par l’action de l’acide azotique sur le mercure à chaud. En évaporant la solution à une douce chaleur jusqu’à consistance sirupeuse, puis en exposant le résidu sur de la chaux, on obtient des cristaux volumineux, puis des croûtes cristallines ayant les uns et les autres pour composition 2(AzO^)^IIg-|-II^O. Ces cristaux sont très déliquescents. Leur eaii mère présente une composition constante ; c’est l’hydrate incristallisahle (Az0^)^Hg-|-2H-0. En refroidissant à — 15° une solution concentrée d’azotate mercurique, M. Ditte a obtenu ce sel avec SIPO, enpaillettes fusibles à6°.
Sels basiques. — Lorsqu’on dissout à chaud jusqu’à refus de l’oxyde de mercure dans l’acide azotique étendu de son volume d’eau, il se dépose après un repos prolongé des prismes ou aiguilles du système orthorhombique. C’est l’azotate basique (AzO^y^Iig.HgO -hlPO ou AzO^(HgOII), que l’eau froide dédouble en donnant un sel encore plus basique (AzO^)^IIg. 2IIgO
ou ^>11^- Ce sel renferme une molécule d’eau qu’il
AzO^-Ilg-0
perd à 120°. L’eau le décompose à chaud en laissant une poudre rouge contenant (AzO^)^IIg.51IgO et linalement de 1 oxyde de mer-
cure.
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L’azotate merciiriqiie se combine à d’autres sels, par exemple
à i’iodure. On ohiiani Vio dazotate longues aiguilles
blanches et nacrées en dissolvant Fiodure mercurique dans une solution chaude d’azotate. La combinaison sulfurée sera décrite plus loin.
CARBONATES DE MERCURE
1067. Carbonate mercureux CO'(Hg"). — C’est un précipité jaunâtre qu’on obtient en versant une solution d’azotate mercureux dans une solution de bicarbonate alcalin; avec les carbonates neutres, il se précipite un sel basique. Il est très instable et complètement décomposé en acide carbonique, oxyde mercurique et mercure par l’action de l’eau chaude.
Carbonate mercurique. — Le sous-carbonate CO^Hg.2HgO ou
CO
Hg-0
Hg est un précipité rouge brun qui se forme lors-
Hg-0
qu’on ajoute un sel mercurique à un bicarbonate alcalin. Les carbonates alcalins neutres conduisent au sel plus basique
Hg-0-%
SULFURE DE MERCURE
1068. Le sulfure mercureux ne paraît pas exister. Le sulfure mercurique HgS est rouge ou noir; le sulfure noir est amorphe et donne le sulfure rouge par sublimation. Quant au sulfure rouge, il est cristallin et il porte le nom de cinabre quand il est en masses compactes; celui de vermillon quand il est divisé.
Le cinabre se rencontre dans la nature soit en masses compactes, soit en cristaux rouges dérivés d’un rhomboèdre de 71° 48'. C’est le principal minerai de mercure. Le sulfure noir naturel se rencontre aussi en Californie.
1069. Préparation du cinabre et du vermillon. — Le
cinabre se forme par voie sèche par simple trituration du mercure avec le soufre, dans ce cas c’est du sulfure noir [éthiops minéral) qui se forme et qui fournit ensuite le cinabre par distillation. La combinaison des deux éléments a lieu avec incandescence à la température de fusion du soufre. Le sulfure de mercure se forme encore lorsqu’on distille l’oxyde, le sulfate de mercure ou le mercure lui-même avec du soufre.
MERCURE
Le procédé hollandais consiste à ajouter 170 parties de mercure à 50 parties de soufre fondu dans une bassine en fonte; on couh* le produit sur une plaque de fonte puis on le concasse et on l’introduit dans des pots en grès que l’on chauffe au bain de sable. Quand l’excès du soufre s’est volatilisé, on chauffe plus fort et on recouvre les pots avec des plaques de fonte sur lesquelles se condense le cinabre.
A Idria la combinaison s^effectue à froid dans des barillets tournant sur un axe horizontal, dans lesquels on introduit 8 parties de soufre et 42 parties de mercure. Il se produit une poudre brune qu’on distille dans des cornues verticales en fonte communiquant par des allonges avec des récipients. Le cinabre le plus pur est celui qui se condense dans le chapiteau. Il est purifié par trituration avec de l’eau et de la potasse, puis lavé à l’eau et séché.
Pour préparer le vermillon, on se fonde sur ce fait que le sulfure noir précipité ou l’éthiops minéral sont convertis en sulfure rouge lorsqu’on les fait digérer avec des sulfures alcalins.
On fait digérer l’éthiops minéral (obtenu avec 100 parties de mercure et 38 parties de fleur de soufre) avec 25 parties de potasse et 150 parties d’eau; on les triture d’abord à froid, puis de temps en temps à la température de 45°. Quand le produit a pris une teinte écarlate on décante le liquide et on lave le dépôt (Brunner).
On peut aussi triturer le mercure avec du polysulfure de potassium. Pour cela on agite pendant plusieurs heures 5 kilogrammes de mercure et 2 kilogrammes de soufre avec 4*“, 5 de solution concentrée de pentasulfure alcalin, dans des flacons bouchés et chauffés au bain-marie (Firmenich).
On obtient encore du vermillon en traitant les composés de mercure par les hyposulfites dans des conditions convenables. On chauffe par exemple le précipité blanc ou chloramidure de mercure avec une solution d’hyposulfite de sodium à 70 ou 80°.
Le cinabre et le vermillon sont quelquefois falsifiés par du minium ou du colcothar. On reconnaît facilement sa pureté, car il doit se sublimer sans résidu.
Propriétés. — Le cinabre artificiel est en masses fibreuses de 8,1 de densité, il est d’un rouge brun brillant et donne une poudre écarlate. Chauffé, il brunit et devient noir au delà de 250°; il ne reprend sa couleur rouge que par la sublimation. Sa densité de
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vapeur, qui devrait être de 115,90, n’est que de 78,0(Mitsclierlich) ; cette anomalie s’explique par une dissociation partielle de la molécule en mercure et en soufre.
Grillé à l’air, le sulfure de mercure donne des vapeurs de mercure et du gaz sulfureux. L’acide sulfurique concentré dissout à chaud le sulfure de mercure avec dégagement d’anhydride sulfureux et production de sulfate de mercure. L’acide azotique est sans action, même à l’ébullition, mais l’eau régale l’attaque facilement en mettant le soufre en liberté. L’acide iodhydrique le dissout à froid quand il est concentré; à chaud quand il est étendu, avec dégagement d’hydrogène sulfuré (Kekulé). Le cuivre précipité décompose le sulfure de mercure.
Le sulfure de mercure, insoluble dans la soude et dans le sulfure de sodium, se dissout dans un mélange des deux; l’addition d’eau à la solution en précipite du sulfure noir. Cette même solution attire l’acide carbonique de l’air et abandonne d’abord du sulfure noir, puis des cristaux rouge hyacinthe de cinabre (Mébu).
Le vermillon est employé comme couleur, et son usage doit être ancien, car H. Davy l’a rencontré dans des peintures murales antiques.
Sulfure noir. — On a vu qu’il se forme par l’union directe. Il se produit lorsqu’on traite les sels mercuriques par l’hydrogène sulfuré en excès ou par les sulfures alcalins. Les sels mercureux donnent dans ce cas un mélange de sulfure HgS et de mercure.
1070. Combinaisons du sulfure mercurique. — Lorsqu’on précipite un sel mercurique par l’hydrogène sulfuré on n’obtient jamais (si ce n’est dans le cas du cyanure) immédiatement du sulfure mercurique, mais des combinaisons incolores ou jaunes de sulfure avec le sel en excès, combinaisons qui correspondent aux sels basiques de mercure. Les principales de ces combinaisons sont les suivantes :
^ulfochlorure HgCR2HgS ou
Azotate thiobasique ... Hg(AzO^)2.2HgS ou
Sulfate tliiobasique. .. . HgS0^.2HgS ou Hg^^
— Hg
Le siilfo chlorure est blanc : chauffé après dessiccation, il se su-
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blime en petite quantité sans altération, mais la majeure partie se fléilouble en sulfure et chlorure qui se subliment isolément, le dernier dans les parties les plus froides de l’appareil.
\a azotate thiobasiqae est décomposé parla chaleur.
Le sulfate sulfuré est une poudre blanche.
On obtient un autre sel sulfuré, renfermant 311gS lorsqu’on ajoute de l’azotate mercureux à une solution d’acide tétratbionique. Il se forme un précipité jaune, mélange de soufre avec le sulfate sulfuré formé aux dépens du tétratliionate mercureux (Spring) :
2S '<0q?Ig2) = SO^Hg.SHgS + 2SQ2 + S^.
Sulfure de mercure et de potassium. — En ajoutant de la potasse caustique à du sulfure de mercure obtenu en précipitant le chlorure mercurique par le sulfure ammonique, on obtient une solution incolore qui, par la concentration, donne des cristaux de chlorure de potassium puis un magma d’aiguilles soyeuses du sulfure double Hg-S.K^S -)- 5IPO ou + 6ILO (Brunner, R. Weber). Avec la soude, on obtient des cristaux contenant 8 molécules d’eau. Ces combinaisons sont détruites par l’eau pure.
AZOTURE DE MERCURE. — Az^Hg».
1071. On l’obtient en saturant l’oxyde de mercure précipité et desséché de gaz ammoniac sec, d’abord à froid, puis à 130“ au bain d’huile, aussi longtemps qu’il se dégage de la vapeur d’eau.
3HgO -H 2AzH* = SH^O -1- Az^HgS.
On lave le produit avec de l’acide azotique étendu pour le priver d’un peu d’oxyde de mercure.
C’est une poudre d’un brun foncé, détonant avec violence par le choc ou le frottement ou par la chaleur. L’acide sulfurique le décompose violemment. L’acide azotique le transforme en azotate double ammoniacal. Les alcalis le décomposent en dégageant de l’ammoniaque.
COMBINAISONS AMMONIACALES DU MERCURE
1072. Toutes les combinaisons du mercure, ou à peu près, peuvent fixer l’ammoniac, soit à sec, soit en dissolution, en donnant une grande variété de combinaisons, quelquefois très stables.
COMBINAISONS AMMONIACALES DU MERCURE
On les a longtemps envisagées comme des produits d’addition. Mais les relations que l’on observe entre beaucoup d’entre elles avaient déjà porté Kane à les rapporter à l’ammoniaque dans laquelle 2 atomes d’iiydrogënc sont remplacés par du mercure, tandis que la substitution est totale dans l’azoture de mercure. Plus tard M. Hofmann, appliquant aux dérivés ammoniaco-métalliques la théorie de rammonium, fit dériver les combinaisons ammoniacales du mercure de une ou plusieurs molécules d’ammonium. Cette interprétation n’est qu’une extension de celle de Kane et permet de réunir les différents composés en question en plusieurs groupes principaux :
IV. Tétramercure-diammonium. . (Az-Hg*)" ou (AzHg
Le deuxième et le troisième de ces types doivent être envisagés comme dérivant d’un seul groupement ammonium.
Les composés mercureux donnent naissance à des dérivés de même ordre et qui ne diffèrent dans leur constitution des dérivés ammoniaco-mercuriques que par la substitution de (Hg^) au lieu de llg à 2 atomes d’hydrogène.
Ajoutons qu’on peut admettre dans beaucoup de combinaisons ammoniaco-mercurielles les groupements monatomiques.
(Hg-OH)', (Hg-Giy, [(Hg^)-Gl]',etc.
1073. Chlorures ammoniés. — Chlorure de mercuroso- DIA3IM0NIUM Hg2CP.2Az[p OU [AzMP(Hg2)]'''CP. — Poudre noire résultant de l’action du gaz ammoniac sur le calomel précipité et sec. La chaleur lui fait perdre toute l’ammoniaque.
Chlorure de mercurosammonium AzIP(Hg^)Cl [chloramidure mercureux). — Il se forme par l’action de l’ammoniaque caustique sur le calomel : Hg^CP-J-2AzIP = AzIP(Hg2)Cl -(- AzH'^Cl. C’est une poudre noire inaltérable à l’air. Chauffé, il donne de l’azote, de l’ammoniac puis un sublimé de calomel et de mercure. Le gaz acide chlorhydrique le dédouble en sel ammoniac et calomel.
Chlorure de mercure-diaadionium (ou 'précipité blanc fusible) (AzMPIIg)’'CP. — Poudre blanche obtenue par l’addition de carbonate de sodium à une solution de chlorure double ammoniacomercurique. On l’obtient en petits dodécaèdres rhomboïdaux en
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ajoutant du sublimé corrosif à une solution bouillante de sel ammoniac et d’ammoniaque, aussi longtemps que le précipité se redissout ; les cristaux se déposent par le refroidissement (Mitscberlich). Ce composé, qu’on peut envisager comme un sel double AzIPlJg.Cl -J- AzîPCl, est soluljle dans les acides. Chauffé, il fond, puis se décompose.
Chlorure de mercurammonium [précipité blanc, chloramidure mer citrique) AzIPHg^Cl. — C’est le précipité formé par l’ammoniaque en excès dans une solution de sublimé corrosif :
HgCl2 H- 2AzLP = AzLPHgCl AzH^Cl.
Chauffé au-dessus du rouge il se décompose d’après l’équation 6AzH2HgCl = 3Hg2C12 -f- 2Az -f- 4AzH3.
Chauffé doucement, il dégage de l’ammoniaque et donne un sublimé de chlorure de chlor orner cur ammonium, AzH^(Hg"Cl)Cl; le résidu est formé par une combinaison de chlorure de tétramercurammonium et de chlorure mercurique (Az'^Hg^)CP.HgCP (Mitscberlich). Chauffé avec de la potasse, il ne perd que la moitié de son ammoniaque et se transforme en une poudre jaune de chlorure dedimercurammonium hydraté (1074). L’eau bouillante opère également cette transformation :
2AzH2HgCl -h H^O = AzH^GI -F AzHgSCl.H’O.
Introduit dans du chlore, le précipité blanc s’échauffe, entre en effervescence en dégageant de l’azote, puis fait explosion avec une flamme verte. Le brome agit de même. L’iode sec agit tranquillement, mais si l’on ajoute de l’alcool au mélange broyé, il se produit après quelques minutes une violente explosion (Schwartzenbach).
Le chlorure de chlor orner cur ammonium [AzH^(LI<gCl)]C] cité plus haut se forme aussi par l’action à chaud du gaz ammoniac sur le sublimé corrosif sec ou lorsqu’on distille un mélange d’oxyde de mercure et de sel ammoniac.
Si l’on ajoute de l’ammoniaque au sublimé maintenu en grand excès, le précipité qui se forme est le chlorure de dichlor orner curammonium [AzrP(HgCl)^]Cl.
1074. Chlorure d’hydroxyle-dimercurammonium ou de dimercurammonium hydraté.
pj,]ci ou AzHg«CI.H»0.
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Il se forme par raclion de l’eau bouillante sur le précipité blanc, ou du gaz ammoniac sur l’oxychlorure HgCl^SHgO cbauffé à 150". C’est une poudre jaune, très peu soluble dans l’eau. La potasse bouillante n’en dégage pas d’ammoniaque mais en sépare l’oxyde ammoniomercurique. Traité par une solution d’iodure de potassium il donne l’iodure brun correspondant.
1075. Bromures ammoniés. — On connaît les bromures
AzH«(Hg2)Br, AzH3.'Hg.Br)Br et AzH^Hg'Tr
qu’on obtient comme les chlorures correspondants.
1076. lodure de mercure- diammonium ( Az^H‘’Ilg^)F. — L’iodure mercurique absorbe 7 p. 100 de gaz ammoniac sec, pour donner l’iodure de mercure-diammonium. C’est un composé instable, perdant son ammoniac à Tair. L’eau le décompose totalement ou, si elle n’est qu’en petite quantité, le transforme en un composé brun qui est sans doute l’iodure de dimercurammonium.
Lorsqu’on traite l’iodure mercurique par l’ammoniaque concentrée, il devient blanc puis se dissout en partie et laisse un résidu brun. La solution abandonne par l’évaporation de petites aiguilles blanches ; c’est Vlodure ddodomerc/urammonmm AzîL' (Hgl)I.
1077. lodure d’hydroxyle-dimercurammonium ou de dimercurammonium hydraté
AzHHg"(HgOH)M ou ÂzHg^I.H^U.
H se produit dans diverses circonstances ; lorsqu’on chauffe l’iodure mercurique avec un excès d’ammoniaque concentrée; la solution renferme alors de l’iodure d’ammonium.
Par l’action à 180" de l’ammoniaque sur l’oxy-iodure llgI^3HgO..
D’après M. Weyl on l’obtient anhydre, mais très instable en traitant l’iodure mercurique sous pression par l’ammoniac liquide.
Enfin, c’est le produit qui se forme lorsque la solution alcaline d’iodomercurate de potassium est mise en présence de l’ammoniaque même très étendue (réaction de Nessler, t. I). C’est une poudre brune, soluble dans Tiodure de potassium avec dégagement d’ammoniaque; la potasse bouillante ne l’altère pas. Chauffé, il fond puis se décompose violemment.
1078. Oxyde de dimercurammonium (AzHg^)H). — 11 se produit lorsqu’on introduit dans l’une des branches du tube Faraday du chlorure d’argent ammoniacal et dans l’autre de l'oxyde
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jamuî (le mcfciirc. On dégage le gaz ammoniac en refroidissani l’oxyde mei’cnriqiie (Weyl).
4IIg( ) + 2AzII3 = (AzlJg2)i( , 31120.
On oblienl ainsi une poudre jaune qui perd 211-0 à 80°, dans une almosplière d’ammoniaque; à 100°, le produit devient brun foncé et anhydre, puis il détone. Exposé à l’air, il absorbe l’acidt* carbonique et perd de rammoniaque. L’eau et les acides le décomposent en lui enlevant l’ammoniaque. 11 se comporte donc tout autrement que la base suivante :
1079. Oxyde d’hydroxyle-dimercurammonium
L’est la base, de Millon^ connue déjà de Fourcroy et deTbenard. Les éléments de l’eau paraissent faire partie intégrante de la molécule et on ne peut pas les enlever, même à 130°; en outre ils persistent dans toutes les combinaisons que forme çette base avec les acides. La première formule que nous donnons pour ce composé est due à Wurtz et rend compte de sa constitution.
Cet oxyde se forme par l’action de l’ammoniaque concentrée ‘ sur l’oxyde jaune de mercure ou lorsqu’on précipite un sel ammoniaco-mercurique par un alcali. Il renferme alors 3ILO dont deux sont éliminables à 100° et le dernier à 130°. La base bvdroxylée qui reste après dessiccation est brune, insoluble dans l’eau, inaltérable à l’air sec, mais attirant l’acide carbonique à l’air humide, pour donner le carbonate incolore CO^[AzHHg(HgOH)]^ de Fourcroy et Thénard. Il est décomposé par la lumière. Broyé dans un mortier, il décrépite mais sans explosion violente. La potasse bouillante ne l’attaque que si elle est très concentrée.
La base de Millon se combine aux acides et déplace l’ammoniaque de ses sels. Les alcalis déplacent de nouveau la base inaltérée.
V azotate, AzO=>| AzHHg(Hg.OH)], qu’on obtient aussi en faisant bouillir l’azotate d’ammonium avec de l’oxyde de mercure, esl soluble et cristallisable en cristaux éloilés jaunes. Le sulfate, obtenu en dissolvant le sulfate mercurique dans un excès d’ammoniaque concentrée, se sépare par l’addition d’eau [turbith ammoalacai), ou par l’évaporation lente, en croûtes cristallines dures «G bi'illaiites.
imiospihikh: di-: mekcuke.
1080. Azotate mehcureux ammoniacal. — Lorsqu’on ajoiiU* do rammoiîiaqiie aune solution aussi peu acide que possible d’azolalc mercureux on obtient un précipité gris de composition Tariabl(‘. Celui formé en premier lieu renferme 2AzO^AzH(Hg^) + PPO ; celui précipité en dernier lieu est l’azotate de tnmorcurosodiammonhfni (AzO^)’ Az'-^H" (llg')^-f-dir^O (Kane, Mitsclierlicb). Ce précipité est soluble dans l’eau ; on l’appelait autrefois mercure soluble de* llalmemann. Il est très altérable à la lumière qui le dédouble eu mercure, azotate mercurique et ammoniaque. Un dédoublcimml <lu même ordre est produit par un excès d’ammoniaque.
Il existe d’autres azotates et sulfates ammoniaco-mercuri({ues.
PHOSPHURE DE MERCURE
1081. Un l’obtient en faisant digérer l’oxyde de mercure aN rc du phosphore; en chaulfant le calomel dans la vapeur de phosphore, ou en faisant bouillir le chlorure mercurique avec du phosphore. Il se forme encore par l’action de l’hydrogène phosphore sur le chlorure mercurique à chaud; dans ce cas, le phosphure se sublime {H. Rose). Obtenu par le phosphore, c’est un corps noir ; préparé par l’hydrogène phosphoré, c’est un sublimé jaune orangx*.
Le phosphure de mercure se combine aux sels de mercure et ou obtient ces combinaisons par l’action de l’hydrogène phosphoré sur les solutions de mercure. Ces combinaisons sont du mênn* ordre que les combinaisons ammoniacales.
Chlorure de ^iercure-phosphonium 3HgCl^ Hg'^P^ ou FftlgCl)’'. — Il se produit lorsqu’on précipite une solution de chlorure mercurique, maintenue en excès, par l’hydrogène phosphoré. C’esI une poudre jaune décomposable par la chaleur. L’eau bouillanh' le décompose d’après l’équation
PHg- Cl'î + 3H'0 PQ31U -f- ;JHC1 -h 3Hg.
Cette décomposition a aussi lieu lentement à froid, ainsi que par l’action de la potasse (IL Rose).
Azotate mercüuique et phospiujke de mercuhe. — Précipité blanc, jaune après dessiccation, qui détone par la chaleur ou par h‘ choc. Il renferme, d’après II. Rose, .3 molécules d’azotnte memiri(jue basique pour une molécule do phosphure IIg'’P^
Sulfate MEucuruQUE et phosphuke de mehcuhe. — Il rc^ssembh' à razotate, mais est plus stable.
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RECHERCHE ET DOSAGE DU MERCURE
1082. Cah.\ctèki:s communs. — Lecuivi-o, le fer, le zinc el (juel- (jues autres métaux fléplacent le mercure de ses combinaisons; si l’on emploie le cuivre, celui-ci se recouvre d’une couche grise de mercure, devenant brillante par le frottement. Tous les composés^ solubles de mercure et beaucoup de composés insolubles son! ramenés à l’état métallique par l’ébullition avec une solution de
chlorure stanneux, qui se transforme en chlorure stannique.
fous les composés de mercure, solubles ou insolubles, étani calcinés avec de la chaux en excès, de la potasse ou du fer, abandonnent la totalité de leur mercure qui se dépose sur les parties froides de l’appareil en gouttelettes métalliques faciles à i*econnaître à la loupe. Si la quantité est très faible, il peut rester des doutes sur la nature du sublimé. Pour lever ces doutes, il suffit de volatiliser une parcelle d’iode dans l’appareil pour convertir immédiatement le mercure ou iodure rouge ou jaune.
Le spectre de l’étincelle fourni par les composés de mercure montre une raie verte qui se confond presque avec celle de l’argent, puis une raie bleue très brillante. Deux autres raies, très rapprochées l’ime de l’autre, entre le vert et le jaune, sont également caractéristiques (Lecoq de Boisbaudran).
Les sels mercureux sont précipités par l’acide chlorhydrique ; le précipité est noirci par l’ammoniaque. Ils donnent avec l’hydrogène sulfuré un précipité de sulfure mercurique mélangé de soufre. La potasse en sépare de l’oxyde mercureux noir instable. L’iodure de potassium fournit un précipité jaune vert, décomposable par un excès de réactif en mercure et iodure mercurique qui se dissout.
Les sels mercuriqiies donnent avec une petite quantité d’hydrogène sulfuré un précipité incolore ou jaunâtre de sel thiobasique qui n’est entièrement transformé en sulfure que par un excès d’hydrogène sulfuré. Le sulfure précipité est noir et insoluhlr dans l’acide azotique bouillant lorsqu’il a été bien lavé pour éliminer l’acide chlorhydrique, car l’eau régale très faible le dissout. La potasse donne un précipité jaune d’oxyde ; l’ammoniaque un précipité blanc de cliloramidure ou d’un composé analogue, soluble dans un grand excès d’ammoniaque. Avec les carbonates alcalins, en l’absence des sels ammoniacaux, on obtient un précipité brun.
Le phosphate de sodium ne donne qu’à la longue un précipité
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rouge dans le chlorure mercurique ; avec les sels oxygénés, on obtient un précipité blanc de phosphate.
L'iodure de potassium fournit un précipité rouge, soluble dans un excès de réactif et dans un grand excès de sel mercurique. La solution dansriodure de potassium n’est pas précipitée par la potasse.
Les agents réducteurs transforment les sels mercuriques en sels mercureux qui à leur tour peuvent être réduits à l’état métallique. Inversement les agents oxydants transforment les sels mercureux en sels mercuriques.
Le cyanure de mercure présente des caractères particuliers; le plus important est de n’être pas précipité par la potasse.
1083. Recherche de petites quantités de mercure. — Lorsque l’on a à rechercher des traces de mercure, par exemple dans les cas d’empoisonnement, on commence par détruire la matière organique, s’il y en a, par l’acide chlorhydrique et le chlorate de potassium, puis l’on plonge dans le liquide, privé de toute trace de chlore libre et étendu d’eau pure, une tige d’or enroulée d’une spirale d'étain ; ce système constitue un élément de pile (pile de Smithson). Au bout de quelques heures la tige d’or blanchit. Afin de constater que l’enduit formé est provoqué par l’amalgamation de l’or, on détache l’étain, on sèche l’or, puis on l’introduit dans un petit tube et on le chauffe. Le mercure se dégage et se dépose en gouttelettes dans le tube, gouttelettes que l’on caractérise par l’iode comme nous l’avons indiqué plus haut.
1084. Séparation et dosage du mercure. — L’insolubilité du sulfure de mercure dans les sulfures alcalins et dans l’acide azotique permet de séparer très nettement le mercure de tous les autres métaux. Le sulfure ainsi isolé peut servir directement au dosage du mercure; mais comme il peut renfermer du soufre libre, on le fait bouillir 'avec du sulfite de sodium qui <lissout ce dernier. On lave alors le sulfure à l’eau; on le sèche à 100° et on le pèse dans un filtre taré.
Le dosage du mercure peut s’effectuer par voie humide ou par voie sèche. Par voie humide, on peut recourir au sulfure comme nous venons de le voir, ou à l’oxyde ; mais le plus souvent on dose le mercure à l’état métallique. Pour cela, on réduit le composé, mercureux ou mercurique par le chlorure stanneux ou par l’acide phosphoreux bouillant. Si l’on a affaire à un azotate, on transforme celui-ci en cblorure en le traitant par l’acide chlor-
hydrique. Le. mercure réduil à i’éliil mél.allique est une poudre noire ([ui ne se réunit que lentement en un g-lobule métallique; on lacilite cette réunion par une é])ullition avec de l’acide cldoiliydrique étendu. Le globule de mercure est alors lavé, puis desséché en présence de l’acide sulfurique et pesé.
Le mercure peut encore se séparer par l’électrolyse de ses solu- I ions en plaçant celles-ci dans une capsule de platine qui sert d’élec- Irode négative.
Le dosage par voie sèclie repose sur la décomposition des composés de mercure par la chaux au rouge. On mélange la matièi-e à examiner avec un grand excès de chaux sodée et on introduit le mélange dans un tübe à analyse organique de SO centimètres de long, au fond duquel on a placé une colonne de chaux éteinte. Le tube étant rempli, on l’étire à la lampe; on recourbe la partie effilée et Ton fait plonger la pointe dans un ballon contenant de l’eau. On chauffe alors progressivement jusqu’au rouge en commençant par la partie antérieure du tube et finalement on chauffe la chaux qui abandonne son eau, dont la vapeur chasse les vapeurs mercurielles qui se condensent dans l’eau. Une partie du métal se condense dans l'extrémité du tube effilé ; on coupe la pointe et on chasse le mercure dans le ballon à l’aide d’un filet d’eau. Quand le mercure s’est i-éuni en un globule unique on le pèse comme dans les cas ci-dessus.
GROUPE DU FER
Ce groupe comprend le fei\ le nickel et le cobalt^ auxquels on [leiit joindre le chrome et le manganèse . Les combinaisons de ces luétaux au minimum correspondent aux oxydes MO ; elles comprennent, pour les premiers au moins, des sulfates doubles isomorphes avec ceux de la série magnésienne et les chlorures MCP (OU peut-être M^Cl"). Dans les combinaisons au maximum, ces métaux entrent avec l’atome double hexatomique (M*' — M")'' el se rattachent par là à l’aluminium. Le chrome et le manganèse donnent en outre des oxydes à caractère acide très prononcé.
FEIL
Fe = 55,9.
1085. Historique. — État naturel. — Le fer est sans doute connu depuis la plus haute antiquité, mais la difficulté de le travailler avait retardé son emploi, qui avait été précédé de celui du
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bronze. Les Mexicains elles Péruviens ne connaissaieiil pas l’usage du fer avant la découverte de l’Amérique, malgré l’état de leur civilisation. Il paraît certain, dit M. Ilœfer dans son histoire de la chimie, que jusqu’au douzième siècle avant l’ère chrétienne presque tous les instruments qui sont aujourd’hui en fer ou en acier étaient fabriqués avec des alliages de cuivre. Cependant, on connaissait la dureté du fer et même les qualités que communique la trempe à l’acier, comme cela ressort de divers passages des livres de Moïse et de l’Odvssée.
Le plus important par ses applications, ce métal est aussi celui qui est le plus répandu dans la croûte terrestre. 11 ne fait complètement défaut dans aucun terrain et s’y trouve à l’état d’oxydes, de carbonate, de sulfure, de silicate, etc. Le fer se rencontre, par suite, dans les cendres des végétaux et dans un grand nombre d’eaux telluriques, le plus souvent dans ces dernières sous forme de bicarbonate qui leur communique des propriétés thérapeutiques très prononcées, qui s’expliquent par sa présence normale dans le sang, dont il constitue un principe essentiel.
. Le fer se trouve souvent à l’état natif dans les pierres météoriques, qui en renferment en moyenne 90 p. 100, et où il est toujours accompagné de nickel et de cobalt. En dehors de cette origine cosmique, il est rarement à l’état libre. Si le fer est très répandu sur notre globe, il ne fait pas défaut dans le reste de l’univers et l’analyse spectrale céleste montre sa présence dans le soleil et dans les étoiles fixes et, en outre des pierres météoriques, les espaces planétaires envoient à la surface du globe une poussière cosmique contenant du fer métallique ; c’est ce qu’a constaté M. Nordenskjoeld sur une poussière noire recouvrant de la neige récemment tombée en Suède et dans la Sibérie septentrionale; cette poussière contenait des lamelles de fer, accompagné de cobalt.
1086. Fers météoriques. — Les météorites ou aérolitbes sont de composition très variable sinon par la nature des principes qui les constituent, au moins par leurs proportions. On peut en distinguer deux classes. Les unes sont principalement formées de métaux natifs dans lesquels le fer domine; les autres ne renferment que des quantités restreintes de ces métaux, disséminés «lansune gangue siliceuse ou en sont tout à fait dépourvues. Nous ne nous occuperons ici que des premières, désignées sous le nom de /’er.ç 7nétéoriq/fps. Le fer y est toujours accompagné d’une (juan-
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tité notable de nickel, une petite quantité de cobalt et des traces de cuivre, de soufre, de phosphore, de silicates. On y renconir»* assez fréquemment du graphite, on y a même signalé la présence de matières organiques. Rappelons enlin que Graliam et d’autres savants après lui ont constaté la présence d’hydrogène et d’oxyde do carbone occlus dans les fers météoriques.
La météorite d’Ovifak renferme 84, b p. 100 de fer, 2,5 de nickel, 0,5 de cobalt, avec de petites quantités de cuivre, de soufre, de phosphore; enfin, 10 p. 100 de carbone (Nordenskjoeld).
Celle de Lenarto contient 8,85 de nickel et 0,66 de cobalt pour 00,9 de fer (Wehrlé).
Celle de Zacatecas renferme 5,8 de nickel et 0,4 de cobal I 11. Muller).
M. Damour a trouvé dans une météorite tombée au Brésil 63,7 de fer, 34 p. 100 de nickel et 1,5 de cobalt.
Quant à la structure du fer météorique, elle est généralement cristalline, c’est ce qui ressort des figures en relief dites de Wilchnannstaetten, qu’on observe lorsqu’on attaque par un acide la surface polie d’un fer météorique. On trouve généralement, dispersés dans la masse métallique, des grains ou des paillettes d’un gris d’acier d’un phosphure de fer et de nickel, la schreibersite dont la composition oscille entre les rapports (FeNi)®P et (FeNi)^P, le phosphore y varie entre 7 et 15 p. 100, le nickel entre 4 et 28 p. 100. L’importance de ces masses météoriques est très variable; on en observe de très petites et d’autres très considérables. Celle désignée sous le nom de Pallas et découverte en Sibérie pesait 800 kilogrammes. Celle trouvée à Bahia, au Brésil, pesait 7000 kilogrammes. On a rencontré à Ovifak dans l’île de Disko au Groenland quinze blocs de fer météorique, voisins les uns des autres, dont le plus gros devait peser 21000 kilogrammes.
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1087. Minerais de fer. — Tous les minéraux renfermant du fer ne sont pas propres à l’extraction de ce métal; les uns le contiennent en quantité trop faible ; d’autres ne fournissent qu’un métal difficile à purifier, tels sont notamment les sulfures de fer. Il ne faut donc envisager comme mimraU que les minéraux oxygénés riches. Voici quels sont ces minerais.
Oxyde de feu maonétioue. — C’est l’oxyde Fe^O\ il constitue le
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minerai le plus riclie el fournit un fer très pur. Il se renconlr<‘ surloul en Suède, en Norvège, en Laponie où il forme des masses considérables dans les terrains anciens; il est compacte et crislallin. Cristallisé et pur, il renferme 72,5 p. 100 de fer. A côté de ce minerai, vient se ranger la franklinite (Fe^Mn^)(FeZn)0\
Oxyde feiuuque Fe-0^ — On en distingue plusieurs variétés.
Le fev oligiste est de l’oxyde cristallisé constituant souvent des amas et des filons puissants, dans les terrains de cristallisation ou de transition. C’est dans l’île d’Elbe que se rencontre le gisement le plus important et le plus anciennement exploité. Il donne un fer d’excellente qualité. Il existe une variété de fer oligiste dite micacée qui se présente en tables hexagonales brillantes. Le fer oligiste 'de l’île d’Elbe renferme 98,5 p. 100 d’oxyde feirique.
Uhématite rouge est un oxyde ferrique qui se présente en masses d’un rouge sombre, mamelonnées et fibreuses, très dures. Elle est quelquefois presque noire par suite de la présence du manganèse. L’oxyde ferrique se rencontre aussi sous forme terreuse {ocre rouge)^ mais beaucoup moins pur.
Hydrates ferriques. — Ce minerai est plus abondant, mais moins pur que l’oxyde anhydre et constitue V hématite brune. Il est rarement cristallisé et se présente alors en cubes ou en octaèdres. Ses variétés sont nombreuses. La plus pure forme des rognons ou des stalactites d’un brun foncé, à structure fibreuse ; mais le plus souvent l’hydrate ferrique est en masses terreuses d’un jaune brun <‘t constitue alors la limonite, qui est de formation moderne, ainsi que le fer oolithique qui est en petits grains généralement agglomérés et accompagnés d’argile. Enfin, le minerai dit des lacs que fon pèche dans certains lacs et cours d’eau de Suède est de l’hy- <lrate ferrique dont la formation paraît liée à la vie d’un infusoire, reconnaissable au microscope.
Carronate de fer COTe. — Ce minerai, connu sous le nom de fer spathique, est toujours associé aux carbonates isomorphes de manganèse, de magnésium et de calcium. Il se rencontre dans les terrains primitifs et de transition, surtout en Styrie; on le trouve aussi dans l’Isère, à Saint-Étienne et en Angleterre.
Le minerai argileux est un carbonate de fer compacte renfermant de l’argile ou de la marne, que l’on rencontre dans les terrains bouillers ou dans les couches de lignite. J1 est en couches minces
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ou en rognons. 11 osl souveiiL coloro en hriiii ou en Jioii- par de la matière cliarbonneuse. Ce minerai, exploité surtout en Angleterre, |)orte le nom de hlack-haad.
1088. Principes de la métallurgie du fer. — 'J’rès simple en principe, la métallurgie du fer offre des difficultés nombreuses provenant d’une part du peu de fusibilité du métal, d'autre pail (le la persistance avec laquelle il retient certains éléments lui communiquant des propriétés spéciales, souvent nuisibles.
Les oxydes de fer sont facilement réduits par le cbarbon. Si c’est du fer pur qui résulte de l’opération, il est, en raison de son peu de fusibilité, difficile à réunir, à moins de fournir en môme temps, une scorie très fusible. En outre, dans ce cas, il n’y a pas de réduction totale de l’oxyde, dont la portion non réduite pénètre dans les scories; d’où une perte de métal.
Si. d’autre part, tout l’oxyde est réduit, le métal provenant de l’opération fixe du carbone. Il est alors plus fusible et le rendement est à peu près théorique ; mais il faut alors procéder à une seconde opération qui est l’affinage et qui a pour but de priver le fer du carbone et autres éléments qu’il avait retenus et qui le constituent à Tétât de fonte.
De là, deux procédés de traitement des minerais : Tun, constituant la méthode catalane et fournissant immédiatement du fer à peu près pur, mais avec perte dans le rendement; le second, celui des hauts- fowmeaux, donnant un rendement plus complet, mais qui nécessite un affinage ultérieur.
Dans ces deux procédés, il est essentiel de rendre la gangue fusible par l’adjonction de certains corps, basée sur sa composition première. Cette gangue est généralement siliceuse.
Dans la méthode catalane, elle est rendue fusible par Toxyde de fer qui échappe à la réduction et qui donne un silicate ferreux Irès fusible SiO^Fe^ et irréductible. Cette fusibilité de la scorie permet de l’isoler mécaniquement du fer réduit, qui est spongieux et qu’on agglomère par le martelage.
Dans la méthode du haut -fourneau, le fer étant coinplètemenl réduit, la gangue siliceuse ou argileuse est rendue fusible par l’addition de craie (castine) qui donne un silicate calcique ou alumino-calcique fusible , dont la formation (mipôcbe celte de silicate ferreux. vSi au contraire la gangue était calcaire, il faudrait y ajouter de l’argile [erfme). Le métal Ini-môme, devenu plus fusible
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par sa transformation en fonte, forme une couche fonchie au-dessous (les scories en fusion.
Prépauation des minerais. — Le minerai bocardé et trié (662) est soumis préalablement au grillag-e, à une température modérée, de manière à le déshydrater, à le décarbonater et à oxyder partiellement le sulfure qu'il peut contenir. Le minerai devient alors plus friable et plus poreux. Après le gTillage, qui a lieu en meules, en fosses ou dans des fours à cuve, on rabandonne généralement àFair; les sulfures achèvent de s’oxyder et les sulfates formés sont entraînés par les eaux pluviales. Ce dernier traitement est quelquefois substitué au grillage pour les minerais terreux.
1089. Méthode catalane. — Cette méthode n’est applicable ([lie pour les minerais très riches et dans les localités où le bois est abondant. Elle est en usage en (latalogne, en Corse et dans le Midi de la France. Le fourneau catalan est un creuset rectangulaire dont le fond est en pierre réfractaire. La paroi A^erticale qui laisse passer la tuyère porte le nom de porges ; la tuyère est en cuivre rouge et inclinée à 30 ou 40 degrés. La paroi opposée, ou contrevent^ est renversée vers l’extérieur, comme le montre la figure 212.
Après avoir rempli le fourneau de charbon de bois bien allumé, jusqu’à la tuyère, on y dispose, du côté du contrevent, en deux amas parallèles le minerai criblé et, du côté des porges, du charbon en quantité double du minerai ; le combustible est recouvert de poussier de charbon humide. On fait alors marcher la soufflerie, d’abord lentement puis plus fort. Amesure que le minerai se réduit, on en ajoute du nouveau, du côté du contrevent e^ faisant en même temps sortir par une ouverture pratiquée le long des parois latérales,, les scories liquides. Le fer réduit se rassemble dans le creuset sous forme d’une louj)e que l’on porte sous le marteau de la forge, du [)oids de .3 ou 6 quintaux, pour en expulser les scories fondues. C’est ce (jiio l’on appelle cingler la loupe. L’opération dure en moyeune
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six lioiiros pour dix quiriLaux environ de minerai. Le minerai, (|iii (^sl généralement l’hématite hrnnc, doit fournir environ 30 fl. 100 de fer, la même quantité environ passant dans les scories.
Dans cette opération, le charbon est converti en acide carbonique dans le voisinage de la tuyère ; mais plus loin, Tacide carbonique est converti par le charbon incandescent voisin en oxyde de carbone qui, traversant le minerai, le réduit en partie à l’état métallique, en partie à l’état de silicate alumino-ferreux qui, lui, est irréductible.
1090. Méthode des hauts-fourneaux. — Cette méthode, qui olfre sur la précédente le double avantage d'une extraction totale et d’une opération continue, paraît remonter au quinzième siècle. Le haut-fourneau tel qu’il est encore usité dans beaucoup de contrées est représenté figure 213. C’est un double tronc de cône à grande base commune. Le cône supérieur BC ou ciœa est revêtu de briques réfractaires et se termine par le gueulard AB; le cône inférieur, ou les étalages, est en pierres siliceuses infusibles ; l’espace intermédiaire, presque cylindrique CD, porte le nom de ventre. Au-dessous des étalages se trouve une partie étranglée EF que l’on nomme ouvrage et qui surmonte un réservoir G ou creuset, dans lequel se réunit le métal fondu. La hauteur totale est de 15 à 24 mètres, lorsque le fourneau est alimenté par du coke, ce qui est aujourd’hui presque toujours le cas. Les fourneaux à charbon de bois avaient la moitié de cette hauteur.
Le vent de la soufflerie arrive par trois tuyères T immédiatement au-dessous de l’ouvrage.
C'est par le gueulard qu’on entretient la charge du fourneau en y faisant tomber alternativement le minerai, le combustible et le fondant, castine ou erbue suivant les cas, amenés par des wagonnets. En général on prend 110 kilogrammes de charbon pour 300 kilogrammes de minerai et 80 kilogrammes de castine.
11 est essentiel de bien connaître la composition du minerai et celle de la gangue pour y proportionner le combustible et le fondant; généralement on associe des minerais de diverse nature.
Le haut-fourneau est maintenu en activité jusqu'à ce qu'il ait besoin de réparations, c’est-à-dire pendant douze à quinze mois; il fournit alors 8 à 12 tonnes de fonte et même plus par jour.
Voici les réactions qui se passent dans le haut-fourneau. Le charbon qui se trouve au-dessus des tuyères brûle pour donner du
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giiz carl)oni{[Lic ; celui-ci, reiicoiiLraiit dans les étalage.!^ du charbon porté an rouge blanc, esl ramoné à l’étal, d’oxyde de carbone qui, s’élevant dans la cuve on la température esl an ronge sombre, réduit l’oxyde de fer du minerai et repasse, an moins en partie, à l’état de gaz carbonique, auquel s’ajoute celui fourni par la casline. en produisant du fer métallique qui reste mélangé à la gangue. Dans la partie supérieure du haut-fourneau, les matières com-
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posant le chargement se déshydratent, puis s’échaulfent de plus en plus à mesure qu’elles descendent. Après avoir subi l’action de l'oxyde de carbone dans la cuve, la charge descend dans les étalages où la température est la plus élevée. Là, la chaux vive provenant de la castine et les cendres du charbon se combinent à l’argile et à la silice de la gangue, pour donner un silicate com- [)lexe fusible de calcium, (l’aluminium, de magnésium et de mau-
{^aiièsc, i\m c-oiisliLue le laitier^ en inèinc temps que le fci‘ lixe (lu carbone el.se Lransforme en fontn. Tous ces corps se lluidilienl à mesure qu’ils arrivent dans l’ouvrage et se réunissent dans le creuset où lafonte^ plus dense, occupe la partie inféiieure.
IJès que la surface du laitier liquide dépasse le niveau de la paroi du creuset M, qui porte le nom de darne^ il s’écoule par 1<î plan incliné MN et se solidifie. Lorsque la fonte elle-même, qui doit toujours être recouverte de laitier, arrive dans le voisinage de ce niveau, on procède à sa coulée. Pour cela on enlève un tampon d’argile qui bouche le trou de coulée pratiqué au bas, vers l’un des côtés de la dame. Aussitôt le métal fondu s’écoule el SC rend dans des sillons creusés dans le sable qui recouvre le sol de l’usine. On obtient ainsi des masses demi-cylindriques qui portent le nom de gueuses. La coulée s’effectue toutes les douze ou vingt-quatre heures suivant les dimensions du fourneau.
Pendant longtemps l’air qu’on insufflait dans les tuyères était de l’air froid; mais on reconnut en 1828 (Mackintosh et Wilson), que l’emploi de l’air chauffé amène une économie considérable de combustible, de 10 à 30 p. 100, et la production d’une fonte de meilleure qualité et d’un rendement supérieur. La température à laquelle doit être porté le vent varie avec la nature de la fonte à obtenir : pour les fontes de forges on porte celte température à 70 ou 200° ; pour les fontes de moulage, à 400 ou 500°. Pouichauffer cet air, on le fait passer à travers des tubes de fonte contenus dans un four chauffé par la combustion des gaz du hautfourneau. Ou bien on fait arriver ces gaz dans des chambres cloisonnées en briques avec de l’air ; la combustion du gaz porte peu à peu ces chambres au rouge; on remplace alors le mélange de gaz et d’air par de l’air seul qu’on fait pénétrer dans les tuyères. Pendant ce temps, les gaz du haut-fourneau échauffent une autri' chambre semblable. Ces chambres fontionnent donc alternativement au gaz et au vent, ce dernier arrivant en sens inverse du gaz de manière à passer des parties moins chaudes aux parties les plus chaudes delà chambre. La figure 214 représente un baulfourneau (celui de Wbilwell) alimenté par l’air chaud au moyen de récupérateurs de la chaleur. Le récupérateur R représente la phase du vent ; le récupérateur IV la })base du gaz et les flèclu's indiquent le sens du courant gazeux.
On iitilis(‘ ainsi très eflicacemenl la chaleur que produil la
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combustion des gaz s’écliapparit du gueulard, chaleur perdue dans les dispositions anciennes et qui est deux lois supérieure à celb' (pii est utilisée dans le haut-fourneau lui-mème.
1091. Gaz des hauts-fourneaux. — Eludmeu a étudié, en
Fig. 214.
1839, la nature des gaz dans les diverses parties d’un haut-fourneau. Le tableau suivant résume les observations d’Ebelmen, et fait bien ressortir la nature des phénomènes chimiques qui s’accomplissent dans ses diverses parties :
VOISINAGE (le la
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A ü“,67 au-dessus
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AU
GUEULARD
Gaz carbonique
Oxyde de carbone
Hydrogène
Azote
L’hydrogène contenu dans le mélange provient de l’action du charbon incandescent sui' l’humidité de l’aii- lancé par les (uvèrc's.
Voici les analyses clos g-az d’un haut-fourneau d’une liauteur dc^ 1 I mètres, alimenté par la houille (Bunsen el Playfair).
Distance du gueulard. . . .
Gaz carbonique
Oxyde de carbone
Gaz des marais
Hvdrogéne
Éthylène
Cyanogène
Azote
38, Od
L’analyse des gaz puisés près de la tuyère, à l’aide d’un tube refroidi, y a montré la présence simultanée d’oxygène, d’oxyde de carbone et de carbone très divisé, dus à la dissociation de l’anhydride carbonique (Cailletet). Il est probable que ce charbor» très divisé intervient dans la carburation du fer.
1092. Fontes. — Les fontes sont essentiellement formées par du fer uni d’une manière plus ou moins intime à du carbone, mais elles renferment toujours en outre du silicium, qui joue le rôle du carbone, ainsi que du manganèse, avec de faibles quantités de ^ soufre et de phosphore.
Les fontes possèdent des qualités très différentes de celles du fer, aussi ses usages ne sont-ils pas les mêmes. Les propriétés des fontes varient avec leur composition et avec celle du minerai qui l’a fournie, ainsi qu’avec l’état dans lequel s’y trouve le carbone, état qui varie avec la température de réduction et avec les conditions de solidification. A cet égard, on partage les fontes en fontos H. blanches et en fontes grises.
Ce qui distingue essentiellement ces deux espèces de fontes. ( c’est que la première est homogène, tandis que la fonte grise renferme du graphite disséminé dans la masse et ayant cristallisé par un refroidissement lent (t. I, § 580). Ainsi une même fonte pourra présenter des caractères différents suivant le mode d<> refroidissement.
La fonte blanche est très dure, lamelleuse, à éclat métallique, cassante, difficile à travailler, sa densité varie entre 7,44 et 7,84; elle fond à 1050-1100°, en restant pâteuse. Elle est employée surtout pour la transformation en fer doux et en acier.
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La fonte grUc, qui est en général plus carburée et qui se produit à une température plus élevée, estplus douce, grenue, moins cassante Oise laisse travailler aisément. Sa densité varie deG,8c'i7, 05 ; ellene fondqu’à 1200“ en devenant très fluide, ce qui permet de lamouler, aussi ses usages sont-ils très étendus. Elle sert à la confection des piliers pour construction, des conduites d’eau et de gaz, des grilles, etc., etc. On s’en sert aussi pour de petits objets [bijoux en fer de Herlia) et pour l’ornementation, car on en fait des statues, des vases de grandes dimensions.
Les grandes pièces de fonte^ lorsqu’elles ont été coulées dans des moules bons conducteurs en fer ou en fonte, présentent dans leurs parties extérieures les caractères de la fonte blanche, parce qu’il y a eu refroidissement brusque, tandis que la masse principale est de la fonte grise qui lui donne la solidité qui manque à la fonte blanche. C’est ainsi qu’on donne aux cylindres des laminoirs la dureté nécessaire, sans nuire à leur ténacité.
La fusion de la fonte pour sa coulée s’effectue soit dans des fours à réverbère, lorsqu’on a à opérer sur des masses considérables, soit dans des fours à cuves cylindriques, nommés cubilots, de 4 mètres de hauteur, qu’on charge par le haut avec des gueuses et du combustible après y avoir allumé un feu de charbon ou de coke. Le trou de coulée se trouve à la partie inférieure, opposé aux tuyères de la soufflerie (fig. 215).
La fonte grise se dissout dans l’acide chlorhydrique en laissant un résidu de silice et de graphite en paillettes, ce qui n’arrive pas avec la fonte blanche dans laquelle tout le carbone est combiné. Dans cette dissolution, qui s’effectue souvent avec difficulté, il se dégage des gaz carburés qui donnent à l’hydrogène une odeur fétide. La teneur du carbone dans les fontes varie de 2 à 5 p. 100 ; dans les fontes grises la plus grande partie de ce carbone est à l’état de graphite. On donne le nom de fontes truitées et de fontes rubanées à des fontes intermédiaires.
■ Les fontes blanches doivent souvent leurs caractères non seulement à l’état du carbone qui y est contenu, mais aussi à la pré-
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Fig. 215.
sence du phosphore, du silicium et du manganèse. La teneur en silicium dans ce cas peut dépasser 1 p. lüü; celle du manganèses est très variable et l’on cherche môme à augmenter la teneur de ce dernier à cause du rôle qu’il joue dans l’affinage. Les fontes au silicium et au manganèse ont une structure lamelleuse et les dernières sont souvent désignées sous le nom de fonte miroitante ou spéculaire (en allemand Spiegeleisen). Enfin on nomme ferromanganèse des fontes très riches en manganèse. Voici la composition de quelques fontes spéculaires ;
Fontes spéculaires. Ferromançauèse.
Siegen. Duisbourg. Dannemora. Prieger. Seraing.
t’er 88, oG 76,03 92,91 19,14 51,98
Manganèse... 5,75 18,70 1,99 72,75 40,45
Carbone 5,04 4,77 4,81 7,15 5,40
Silicium 0,41 0,09 1,18 0,87 1,86
Soufre 0,08 0,01 traces. 0,02 0,21
Phosphore » 0,28 0,12 0,07 0,10
Cuivre 0,1G 0,12 » » »
1093. Affinage de la fonte. — Cette opération consiste à décarburer la fonte en oxydant son carbone, soit par l’air soit par un composé oxygéné du fer; oxyde, scories ferrugineuses ou minerais riches. On produit ou un affinage total, pour obtenir le fer douXy ou un affinage partiel, qui conduit à \ acier.
Affinage au bois. — Ce procédé, le plus ancien, aussi connu sous le nom d’affinage au petit foyer ou de méthode comtoise, s’effectue dans des foyers ressemblant beaucoup aux forges catalanes. On introduit la fonte en gueuses dans le foyer du four, en même temps que des scories ferrugineuses basiques et des battitures (1) de fer qui fondent d’abord.
La fonte, en fondant sous lèvent de la tuyère, s’oxyde en partie et cette oxydation se continue au contact des scories fondues ; mais elle porte principalement sur le carbone de la fonte, qui réduit partiellement le fer des scories. Celles-ci deviennent moins basiques, irréductibles et plus fusibles, tandis que le fer le devient moins. L’ouvrier réunit ce fer spongieux en une loupe qu’il porte sous le marteau de la forge, après l’avoir d’abord ramené devant la tuyère pour achever l’affînage.
(1) üa nomme ainsi l’oxyde qui se pi’oduit sur le fer à une température élevée et qui se détache en éclats sous le choc du marteau.
AianNAGE A LA HOUILLE.
Affinage à la houille ou méthode anglaise. — Celle mélhode, qui porle aussi le nom de puddlage^ est presque universellemenl adoptée parce qu’elle permet de substituer la houille au charbon de bois et de traiter de grandes quantités de fonte.
La houille contenant toujours du soufre, on ne la met pas directement en contact avec la fonte ; celle-ci est chauffée dans un four à réverbère par la llamme de la houille.
Lorsqu’on a à traiter des fontes très carburées ou très silicifères ou bien de la fonte grise, on lui fait généralement subir une décarburation partielle qui porte le nom de finage ou mazéage et qui s’elîectue au coke dans des fours à finei\ analogues à ceux de l’affinage au bois. Le produit de cette première décarburation porte le nom de fine-métal.
Fig. 216.
Le four à puddler^ représenté dans son ensemble par la fig ure 24 (>, est un four à réverbère dont la sole est ou une plaque de fonte, au-dessous de laquelle circule un courant d’air pour l’empêcher de fondre, ou bien en briques réfractaires. La houille est placée sur une grille, en avant de la sole et chargée par la porte à registre G(l). Quand le four est porté au rouge blanc, on introduit par la porte D, qui répond au milieu de la sole, 200 à 250 kilogrammes de fonte blanche ou de fine-métal et 50 kilogrammes de
(1) Des dispositions plus récentes suppriment l’emploi direct de la houille et utilisent le gaz d’éclairage. En Amérique, on emploie le pétrole ou même les gaz qui se dégagent des sources de pétrole. Ces derniers combustibles fournissent une meilleure qualité de fer, exempts qu’ils sont de soufre.
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scories riclics el. de baUilures de ter. Quand le mêlai est devenu [)ateux, 1 ouvrier te brasse vivement dans ta scorie fondue, avec un ringard en fer. La scorie ferrugineuse est en partie réduite par te carbone de ta tonte et it se produit un bouittonnemenl dû au dégagement d oxyde de carbone qui vient brùter à ta surface. Ce phénomène cesse quand l’affinage est terminé et te métat devient demisotide. L’ouvrier le réunit avec son ringard en loupes de 25 à 50 kitogrammes qu’il porte sous le marteau à cingler.
Lepufldlage à la main est une opération des plus pénibles, aussi
le remplace-t-on généralement par un puddlage mécanique à l’aide du four tournant de Danks. Dans ce four, analogue au four rotatif à soude (p. 76), et, dont l’ensemble est représenté (fig. 217), la flamme de la houille, produite dans le foyer latéral pénètre dans un cylindre puddleur, à axe l^orizontal, qui tourne autour de cet axe et qui repose sur des galets. Le cylindre est en fonte avec nervures saillantes à l’intérieur pour maintenir la garniture. Cette garniture est obtenue à l’aide d’un mortier composé de chaux et de minerai de fer non siliceux. Quand elle a fait prise, on la recouvre d’une seconde garniture obtenue en faisant tourner le cylindre après y avoir introduit du minerai en fusion et des blocs de minerai réfractaire ; quand le mélange s’est solidifié, il forme une couche à surface raboteuse oxydante qui peut servir à l’affinage de huit ou
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dix charges. La charge est de 300 kilogrammes de fonte, qu’on introduit fondue ou solide, mélangée d’une certaine quantité de scories riches. On fait circuler la llamme et on fait tourner le cylindre. Le fer se décarbure sous l’influence de la scorie et de la garniture oxydante ; sous rinfluence de la rotation, le fer se réunit en une grosse houle qu’on sort en enlevant une pièce mobile. 300 kilogrammes de fonte donnent ainsi 315 à 320 kilogrammes de fer, une partie de celui-ci étant fournie par la scorie et la garniture ; dans le puddlage à la main on n’obtientque 85 p. 100 environ de fer et par le procédé comtois seulement 75 p. 100.
Nous ferons connaître plus loin les propriétés du fer doux.
1094. Acier. — L’acier est un carbure de fer ne renfermant que 0,7 à 1,5 p. 100 de carbone, avec différents autres éléments accidentels sur lesquels nous reviendrons. Les différentes méthodes pour l’obtenir sont fondées, les unes sur la carburation du fer doux, les autres sur la décarburation partielle de la fonte.
Acier de cémentation. — Cet acier, aussi nommé acier poule, se prépare en chauffant fortement des barres de fer dans de grandes caisses CG (fig. 218), en briques réfractaires, au milieu d’une poudre ou compo-
sée de charbon de bois, de suie, de cendres et de sel marin. Les caisses sont placées sous une voûte surbaissée M des deux côtés d’une grille G, sur laquelle on brûle de la houille à longue flamme. Les caisses sont portées à 800° pendant huit à dix jours, puis on laisse refroidir pendant trois jours.
Pour donner plus d’homogénéité aux barreaux, qui sont plus aciérés vers leur surface que dans le centre, on les réunit par paquets qu’on porte au rouge et qu’on forge ensemble; on obtient ainsi \ acier corroyé.
Mais on n’obtient une homogénéité parfaite, telle qu’il la faut pour l’usage de la coutellerie, qu’en fondant l’acier. U acier fonda se prépare en fondant l’acier de cémentation, ou tout autre, dans des creusets de terre réfractaire qu’on chauffe à 1300 ou 1400°;
Fiff. 218.
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(|uaii(l il est tondu, on le conte dans des lingolières, puis on le niartèle et on l’étire en barres.
La tusion au creuset s’applique dil’licilement à la fabrication de grandes masses d’acier; néanmoins l’usine Krupp est arrivée a obtenir ainsi des masses de 20,000 kilogrammes d’acier fondu. On obtient plus aisément l’acier fondu par les procédés Bessemer et Siemens-Martin décrits plus loin.
Théorie de la cémentaiion. — Le cbarbon ne paraît pas être directement l’agent principal de la carburation; du cbarbon qui a déjà servi à une première opération reste inactif s’il est employé seul. La présence de cendres et de matières animales facilite la carburation. On peut, comme l’a montré Caron, cémenter le fer dans un gaz carburé, indécomposable par la chaleur seule, mais décomposable par le fer. Le fer fixe alors le carbone qui peu à peu est cédé par les parties extérieures aux parties internes de la barre. C’est principalement aux cyanures formés aux dépens des cendres, du carbone et de l’azote du cbarbon ou de l’air qu’est due la cémentation, cyanures qui se réduisent en vapeurs et qui sont décomjiosés par le fer.
Les forgerons donnent souvent de la dureté au fer en le saupoudrant de ferrocyanure de potassium en poudre.
1095. Acier Bessemer. — L’industrie de l’acier a pris un développement sans précédent depuis l’invention de M. Bessemer, ingénieur anglais, patentée en 1856 et entrée dans la pratique quelques années plus tard. Le principe de cette invention est la décarburation partielle de la fonte en fusion par l’insufflation d’un violent courant d’air, ou la décarburation totale suivie de l’introduction d’une certaine quantité de fonte manganésifère d’une composition connue.
L’appareil employé, qui porte le nom de convertisseur Bessemer (fig. 219), est une espèce de grande cornue formée de plaques de tôle boulonnées, avec un revêtement intérieur en terre réfractaire. Il est mobile sur un axe horizontal, ce qui permet de l’incliner et même de le renverser facilement. C’est par la partie supérieure, que la figure montre ébréchée, que l’on introduit la fonte en fusion (jusqu’à 10,000 kilogr.), après avoir incliné l’appareil. Le fond de celui-ci est une plaque de fonte revêtue de terre réfractaire et traversée par sept buses de même matière. Au-dessous de ces tuyères se trouve une boîte métallique qui reçoit l’air de la souf-
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Fig. 219.
flerie par un liiyau communiquant avec une couronne annulaire et avec le tourillon, qui est tubulaire; de cette façon la soufflerie fonctionne dans toutes les positions du convertisseur. L’air arrivant sous pression, la fonte fluide ne peut pas pénétrer dans la boîte à air. On fait fonctionner la soufllerie en même temps qu’on redresse le convertisseur après y avoir fait couler la fonte .
L’air traversant la fonte la fait tourbillonner vivement et l’oxydation commence aussi tôt.
Elle présente deux phases distinctes; dans la première, le silicium seul brûle en donnant de la silice et cette oxydation se manifeste par une projection d’étincelles ; elle dure cinq à dix minutes, suivant la teneur en silicium. Puis s’établit la seconde phase : combustion du carbone, avec production d’oxyde de carbone qui augmente le bouillonnement de la fonte et qui vient brûler à l’orifice de l’appareil. Quant au manganèse, il commence à brûler à la fin de la première phase et au commencement de la seconde, en produisant des fumées plus ou moins épaisses. L'aspect de la flamme permet de juger de la marche de l’opération, surtout si on l’examine au spectroscope. La nature des scories, produites par les matières siliceuses du revêtement, peut aussi guider sur la marche de l’opération.
Dans l’origine, on cherchait à arrêter l’oxydation au moment, apprécié par l’aspect de la flamme, où la fonte se trouve convertie* en acier ; mais on a reconnu qu’il est préférable de pousser l’opération jusqu’à la production du fer malléable, c’est-à-dire à l’instant où cesse brusquement la flamme. On ajoute alors au métal, en inclinant le convertisseur, une quantité pesée de fonte ou de ferromanganèse en fusion, d’une composition connue ; on relèvi* l’appareil et on fait marcher la soufflerie pendant quelques secondes pour effectuer le mélange. Le manganèse est nécessaire pour réduire l’oxyde de fer formé à la fin de la seconde phase.
La coulée do. l’acier s’oirccLuc eu faisant basculer le converlisseur au gueulard duquel ou approche, à l’aide d’uiie grue, uru^ poche en for revêtue d’argile et munie d’une soupaj>e conique à sa partie inférieure. Après avoir conduit la poche au-dessus des moules, on ouvre la soupape.
Le procédé Bessemcr ne fournit un bon acier qu’à l’aide de fontes exemptes, ou à pou près, de soufre et de phosphore, car ce dernier surtout est difficilement éliminé; il se concentre au contraire par suite du déchet que subit le métal.
1096. Méthode Siemens-Martin. — Le principe de cette méthode repose sur l’affinage de la fonte par l’oxyde de fer et par les minerais do fer. Il a déjà été indiqué par Réaumur en 1722; mais
Fig. .'220.
son application, d’abord tentée au creuset, n’avait pas donné de résultats satisfaisants, et ce n’est que depuis que MM. E. et P. Martin, de Sireuil, eurent l’idée d’employer des fours à réverbère, que ce principe est devenu fertile en résultats, grâce surtout à l’emploi des régénérateurs de la chaleur de M. Siemens, fondés sur la température élevée (1800° comme température réelle) produite par la combustion du gaz dans l’air, portés chacun à une haute température. Nous avons déjà montré l’application de ces régénérateurs aux hauts fourneaux et aux fours de verrerie.
Le four Martin-Siemens, représenté figures 220 et 221, se compose d’une sole S, très épaisse, en matériaux réfractaires, pouvani recevoir cinq à huit tonnes de matière. Cette solo est chauffée
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par le gaz produit dans un générateur Siemens et arrivant en même temps que l’air, alternativement des régénérateurs A et B, A' et B'; A et A' étant les chambres à gaz; B et B' les chambres à air.
Pendant que fonctionne un de ces systèmes du régénérateur, l’autre se réchauffe par la flamme venant de la sole. Ces régénérateurs sont ainsi alternativement portés au rouge cerise tandis que la sole est chauffée au blanc vif. L’alternance est produite à peu près toutes les heures à l’aide d’une valve d’inversion B (lig. 221); le gaz venant du générateur arrive par les conduits H et G.
La charge se compose en général de 2000 kilogrammes de fonte
J.BL'AUAOtT
Fig. 221.
blanche, 2000 kilogrammes de déchets de fonte de rusine et de 2000 kilogrammes de riblons de fer et d’acier.
En associant plusieurs fours semblables, on arrive à couler simultanément des masses énormes d’acier d’une homogénéité parfaite que fournit aujourd’hui l’industrie sous forme de canons monstres, arbres de couche, etc.
Parmi les modifications qui ont été apportées au four Siemens- Martin, nous ne citerons que le four rotatif de Pernot (fig. 222).
La sole S, à garniture silicieuse, est circulaire et légèrement inclinée pour permettre la coulée du métal fondu. Elle est portée par un chariot pouvant être retiré de dessous la voûte pour les
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ré[)araüons à y lairc. Klle peut tourner autour d’un axe qui lui est perpendiculaire et en roulant sur des galets. Le four est alimenté [)ar un système de récupérateurs comme dans le fcur Martin-Siemens; la figure représente deux des chambres, A et H, les deux autres sont situées en arrière. Quand le métal est en pleine fusion, on amène devant le trou de coulée un cliarriot portant une rigole R qui déverse le métal dans la poche de coulée C portée par une grue. Le métal est alors distribué dans les moules
disposés sur le pourtour d’une enceinte circulaire. Les usines de Saint- Ghamond possèdent des fours Pernot pouvant fondre 2o tonnes de métal.
1097. Acier naturel. — On donne ce nom à l'acier provenant directement du traitement des minerais manganésifères très riches par la méthode catalane, aussi bien que par l’affinage incomplet des fontes manganésifères par la méthode comtoise et surtout par le puddlage, qu’on arrête avant l’affinage complet. C’est un acier de qualité inférieure. acier puddlé peut être obtenu avec des fontes moins pures que les aciers Ressemer et Marlin.
PROPlUÉTÉS DE L’ACIER.
Acier damassé ou acier Wootz. — Cet acier, préparé depuis un temps immémorial dans l’extrême Orient, et surtout à Damas, est remarquable par le moiré que présente sa surface décapée par un acide. Ce moiré accuse un manque d’homogénéité. C’est en quelque sorte un mélange de fer peu carburé et de fer plus carburé qui résiste davantage à l’action des acides. Le procédé des orientaux n’est pas connu. On peut obtenir cet acier par cémentation, en portant la température à un degré tel que les parties extérieures de la pièce de fer entrent en fusion tandis que l’intérieur reste pâteux. Cet acier est très dur, mais aussi très fragile.
1098. Propriétés et composition de l’acier. — L’acier est gris blanc, à grain fin et régulier. Il est plus dur, plus flexible, plus malléable mais moins ductile que le fer. 11 se soude à luimême plus difficilement que celui-ci. Son point de fusion est intermédiaire entre ceux de la fonte et du fer. Fondu, il absorbe les gaz azote, hydrogène et, surtout oxyde de carbone, qui tendent à se dégager parla solidification. L’acier coulé présente en conséquence des soufflures qui en diminuent la ténacité. Pour remédier à cet inconvénient, on soumet l’acier en fusion à l’action d’une presse hydraulique (procédé Wbitwortb), ou bien on y incorpore une petite quantité d’alliage de silicium qui décompose l’oxyde de carbone (procédé de Terrenoire) ; on a aussi proposé l’emploi du magnésium.
L’acier est plus magnétique que le fer, mais ce qui le distingue surtout, c’est que le magnétisme persiste après que la cause d’aimantation a cessé.
La propriété caractéristique de l’acier, celle qui l’éloigne le plus du fer et de la fonte, c’est d’acquérir une grande dureté et plus de fragilité par la trempe; le recuit fait disparaître les effets produits par la trempe. La dureté de l’acier trempé est d’autant plus grande que le refroidissement a été plus brusque et que l’acier a été porté à une température plus élevée. L’immersion de l’acier chauffé dans les solutions salines, les acides dilués, le mercure produit une trempe plus énergique que dans l’eau. Dans l’huile, la cire, etc., f effet est au contraire moindre. Mais on peut, par un recuit convenable, atteindre un degré de dureté déterminé, suivant l’usage auquel l’acier est destiné. Durant le recuit, l’acier prend différentes teintes, dues à une oxydation superficielle ; ces teintes correspondent à certaines températures et c’est
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sur elles qu’on se guide pour obtenir dans le degré voulu les eiïets de la trempe.
Blanc jaunâtre 221°, 0 lancettes de chirurfiie.
Jaune paille 223 ,3 Ilasoirs, canifs, ])urins.
— foncé 243 ,3 Hasoirs communs, instruments de cliirurgie.
Brun 2o4 ,4 Outils de Jardinage, ciseaux.
— avec taches pour-
pves 265 ,5 Haches, cisailles, rabots, couteaux.
Pourpre 277 ,0 Couteaux de table.
Bleu clair 288 ,0 Épées, ressorts de montre et autres.
— foncé 293 ,0 Petites scies, tarières, poignards.
— obscur 316,0 Scies et outils divers.
La densité de l’acier est en moyenne de 7,7; elle diminue par la trempe. L’acier trempé est très sonore et on l’emploie pour la confection de cloches, sonnettes et timbres.
La composition de l’acier a évidemment une influence notable sur ses propriétés. Il renferme de 0,6 à 1,5 p. 100 de carbone, et plus il est carburé, plus il est dur, plus aussi est-il à grain fin. Mais il est rare que l’acier ne renferme pas en outre d’autres éléments, notamment le soufre, le phosphore, le silicium, le manganèse.
Le soufre rend l’acier aigre et cassant, mais son influence paraît plus faible que sur le fer doux.
Le rend l’acier cassant à froid, mais son influence
est d’autant plus faible que l’acier est moins carburé. La présence de 0,1 à 0,5 p. 100 de phosphore est au contraire favorable à la résistance de l’acier lorsque la teneur de carbone ne dépasse pas 0,3 p. 100. C’est ce qu’ont montré surtout les expériences effectuées dans les usines de Terrenoire. Le phosphore peut donc remplacer le carbone, aussi fabrique-t-on des aciers j^Jfosphorés qui, pour certains usages, tels que les rails, sont aussi convenables que l’acier ordinaire.
L’élimination du phosphore, qui s’effectue assez bien dans les anciens procédés d’aflinage, c’est-à-dire à des températures relativement peu élevées, n’a plus lieu avec les procédés Bessemer et Siemens Martin, aussi faut-il opérer dans ce cas avec des fontes plus pures ou, si l’on opère avec des fontes phosphoreuses, produire de l’acier phosphoreux. Il faudrait, pour opérer la déphosphoration, provoquer la formation de scories basiques, ce qui
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(li’a pas lieu avec le revêtement très siliceux des appareils. Le silicium donne plus de dureté et de fusibilité à Tacier, mais le rend moins soudable. Il peut remplacer en partie le carbone.
Le manganèse introduit dans l’acier fondu diminue rinlluence de ces éléments étrangers. Il rend l’acier plus blanc et plus dur. Le manganèse joue un rôle important dans l’affinage, en enlevant au fer une partie des matières étrangères, puisqu’il dégage I en s’y combinant plus de chaleur que le fer (Troost et Ilaute- ■ ^ feuille). Dans l’affinage complet, à la fin duquel une partie du fer l‘ s’oxyde, le manganèse que l’on ajoute ensuite réduit cet oxyde, <jui diminue l’homogénéité du fer et l’oxyde de manganèse formé passe plus facilement dans les scories.
; IjQ chrome et le tungstène communiquent aussi à l’acier des propriétés spéciales. Ils augmentent son élasticité et sa résistance. L’acier au tungstène est extrêmement tenace, se forge aisément et est tellement dur qu’il résiste aux meilleurs limes. Mais la trempe, au lieu d’augmenter sa dureté, la diminue. Il se brise facilement sous le choc. Il renferme 8 à 9 p. 100 de tungstène et 2 p. 100 de manganèse.
1099. Propriétés du fer doux ou fer malléable. — Le fer
doux le plus pur du commerce (fil de clavecin) renferme encore 0,2 à 0,3 p. 100 de matières étrangères, principalement de carbone. Il est d’un gris clair, possède une structure fibreuse et sa cassure est hérissée d’aspérités. Avec une plus forte teneur en carbone, il devient grenu et sa dureté augmente.
Le fer doux fond vers 1500-1600°, mais il se ramollit bien avant de fondre et peut alors être soudé sur lui-même sans aucun I intermédiaire, pourvu que sa surface ne soit pas oxydée. C’est sur ^ la plasticité du fer au rouge qu’est fondé le travail de la forge.
Le fer doux est, avec le nickel, le plus tenace des métaux.
La texture fibreuse du fer peut faire place, surtout sous Finj fluence de chocs répétés, à une structure cristalline qui le rend alors cassant.
Le fer perd de ses propriétés par la présence du soufre, de l’arsenic ou du cuivre; dans ce cas, il devient cassant à chaud et ne peut être forgé ; on le nomme alors fer roiwerin. La présence du phosphore le rend au contraire cassant à froid, aussi ne peut-il être ni écroui ni passé à la filière. La présence d’une petite quantité de
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carbone est an contraire utile pour la dureté qu’il lui communique sans nuire à ses propriétés fondamentales.
La tôle est du fer doux amené à l’état de feuilles plus ou moins épaisses par le j)assag’c au laminoir. La lôUt forte est employée a la confection de chaudières à vapeur, etc. La tôle mince esl généralement destinée a la fabrication du fer-blanc (1104j.
La densité du fer fondu est égale à 7,20; elle s’élève à 7,84 par l’écrouissage.
Le fer doux est magnétique, mais cette propriété ne se manifeste pas au rouge. Son aimantation du reste ne persiste pas après que la cause de cette aimantation a cessé. C’est sur cette propriété importante que sont fondés les différents appareils électromagnétiques.
1100. Production du fer. — Nous empruntons au rapport de M. Gruener sur l’Exposition de Yienne, les renseignements suivants sur la production de la fonte, du fer et de l’acier en 1872. Les chiffres [en tonnes) sont certainement plus forts aujourd’hui.
Fonte.
Fer doux.
Acier.
Angleterre
États-Unis
Allemagne
France
Belgique
Luxembourg
Autriche-Hongrie
Suède et Norvège
Russie
Espagne
Italie
Canada, Indes, etc.. . .
> insignit.
Total
Les deux tiers de l’acier sont employés à la fabrication des raifs. Pour la France seule, la production annuelle représente une valeur de 400 millions environ.
1101. Préparation du fer pur. — On peut purifier le fer du commerce, de bonne qualité, en le fondant au feu de forge, dans un creuset de porcelaine, avec un cinquième de son poids d’oxyde de fer, sous une couche de verre pilé, de manière à scorilier l’oxyde ferreux formé.
On obtient encore du fer pur, mais à l’état de division, eu
PHOPRIÉTÉS CHIMIQUES DU FER
réduisant le peroxyde de fer par l’hydrogène. Si dans cette opération la température ne dépasse pas 300% le fer réduit est lyyrophorique ; celte propriété s’affaiblit si l’on atteint une température plus élevée et peut même disparaître complètement. Le fer réduit à une température élevée, et qu% par suite, a pris un état plus compacte, peut cependant devenir pyropliorique sous l'intluence d’un fort aimant (Magniis).
On prépare en grand le fer réduit pour les usages médicaux, en chauffant le colcothar dans des tuyaux de fonte traversés par un courant d’hydrogène pur, tant qu’il se dégage de la vapeur d’eau.
On peut encore préparer le fer pyropliorique en décomposant, dans un tube, à une température peu élevée, l’oxalate ferreux C^OTe, soit seul soit dans un courant d’hydrogène. Chauffé seul, ce sel donne un mélange d’oxyde ferreux et de fer et l’acide carbonique est mélangé d’oxyde de carbone.
Le chlorure ferreux anhydre, facile à obtenir pur, fournit aussi du fer pur lorsqu’on le chauffe dans un courant d’hydrogène pur et sec. Le fer réduit est alors en petits octaèdres ou en cristaux cubiques microscopiques brillants (Peligot). On l’obtient de même en réduisant le chlorure ferrique ; dans ce cas, le chlorure se volatilisant à 230”, c’est sa vapeur qui est réduite dans la partie vide du tube dont les parois, chauffées au rouge, se tapissent de cristaux de fer.
Fer électrolytique. — Le fer se dépose en lamelles d’un gris clair lorsqu’on électrolyse la solution du chlorure ferreux, additionnée de sel ammoniac. 11 renferme alors jusqu’à 230 fois son volume d’hydrogène occlus, qu’il perd lentement à froid, plus rapidement à 100” (Gailletet) ; chauffé dans le vide il perd cet hydrogène et devient blanc comme le platine.
L’hydrogène occlus dans le fer influe beaucoup sur ses propriétés magnétiques et lui donne une force coercitive considérable (Gailletet).
Le fer électrolytique est plus dur et moins dense que le fer ordinaire. On utilise la dureté du fer électrolytique pour l’aciération (les planches de cuivre gravées.
1102. Propriétés chimiques du fer. — Le fer est inaltérable dans l’oxygène sec et est sans action sur l’eau purgée d’air. Mais exposé à l’air humide, il se recouvre de rouille (660); tandis
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que les acides l'avorisenL la formation de la rouille, les alcalis reiiLravent. Pour le protég’er contre la rouille on recouvre sa surface de corps gras, de vernis, etc., de plombagine, ou bien de zinc ou d’étain (voir plus loin). Un des meilleurs préservatifs est une couche d’oxyde Fe^O'" obtenue en plaçant le fer comme électrode positive dans un bain de sulfate ferreux additionné de sel ammoniac (Pecquerel), ou bien en chauffant le fer à GoO” dans un courant de vapeur d’eau ; l’oxyde forme alors à la surface du fer une couche compacte très adhérente (Barlî).
ChaulTé au rouge à l’air, le fer brûle en produisant l’oxyde magnétique; dans l’oxygène pur^ cette combustion a lieu avec une vive incandescence. C’est ce même oxyde qui se forme par la combustion du fer pyrophorique ou des parcelles de fer arrachées au briquet par son choc contre une pierre à fusil.
Le fer décompose la vapeur d’eau au rouge, mais le fer pyrophorique décompose déjà l’eau lentement à 15° (Troost et Hautefeuille).
Le fer se dissout dans presque tous les acides étendus, avec dégagement d’hydrogène ; l’acide azotique étendu le dissout avec formation d’azotate ferreux, sans dégagement de gaz, l’hydrogène mis en liberté réduisant une partie de l’acide à l’état d’ammoniaque. Avec l’acide azotique plus concentré il se forme de l’azotate ferrique et les oxydes de l’azote. Enfin l’acide fumant est sans action et le rend passif, c’est-à-dire inattaquable par l’acide moins concentré; à cet état le fer est aussi sans action sur les sels de cuivre.
Cette propriété peut être provoquée par diverses causes; entre autres lorsqu’on associe le fer à un élément plus électronégatif tel qu’un fil de platine qu’on enroule autour d’une tige de fer ou bien une tige de charbon de cornue autour duquel on enroule un fil de fer; dans ces conditions le fer n’est pas attaqué par l’acide azotique ordinaire (D = 1,35). Le fer recouvert d’une couche d’oxyde Fe^O' par une légère calcination est également passif. Le fer passif est électronégatif par rapport au fer ordinaire. Nous avons vu (t. I, p. 506) à quelle cause on attribue la passivité du fer.
La passivité de l’acier est plus persistante que celle du fer.
' Le fer se combine facilement aux éléments halogènes; il brûle dans la vapeur de soufre. Le carbone, on l’a vu, se combine au for pour produire la fonte et l’acier. Un semblable fer carburé se dis-
ALLIAGES DU FER
sont dans les acides en dégag'eant un hydrogène rendu fétide par la présence des gaz liydrocarburés.
L’azote est le seul métalloïde qui ne s’unisse pas au fer.
1 103. Poids atomique du fer. — La transformation du fer pur en oxyde ferrique et la réduction de celui-ci par l’hydrogène ont conduit à des nombres oscillant entre 55,83 et 55,91 (Svanberg et Norlin, Berzelius, Maiimené). L’analyse du chlorure ferrique a conduit Dumas au nombre 56,06 et celle du chlorure ferreux à 55,86, tous ces nombres étant rapportés à 0 = 15,96.
Nous ne reviendrons pas sur ce qui a été dit de l’atomicité du fer (p. 13) et nous nous contenterons de rappeler que ce métal forme principalement deux classes de composés, les composés ferreux dans lesquels il paraît fonctionner comme diatomique et les composés ferricjues contenant un double atome de fer fonctionnant comme bexatomique (Fe^)"''.
ALLIAGES DU FER
Le fer peut s’allier à la plupart des autres métaux, mais ces alliages ne sont pas usuels et. sont d’une préparation difficile à cause du peu de fusibilité du fer. Le fer introduit dans un alliage augmente en général sa dureté et sa ténacité. On peut ainsi améliorer plusieurs alliages, notamment le maillechort.
Nous avons déjà signalé l’alliage de fer et d’antimoine ou alliage de Réaumur [i. I, p. 624).
1104. Fer-blanc. — Le fer forme avec l’étain plusieurs al-liages, dont nous dirons quelques mots plus tard, ne voulant nous occuper ici que du fer étamé ou fer-hlanc qui est de la tôle recouverte d’une couche d’étain. Cette couche, qui à la surface du fer forme un véritable alliage, a pour but de protéger le fer contre la rouille. Mais pour que cette protection soit efficace, il faut que la couche d’étain n’offre aucune solution de continuité. S’il en était autrement, le fer, plus électropositif que l’étain, s’oxyderait plus rapidement que le fer non étamé. C’est bien ce que l’on observe quand, par une cause extérieure, le fer-blanc offre une surface, même très faible, de fer libre.
Pour obtenir le fer-blanc, on plonge la tôle dans un bain d’étain fondu pendant une heure et demie après l’avoir décapée et immergée dans de la graisse fondue. Le bain lui-même est recouvert d’une couche de graisse pour le protéger contre l’oxy- II. — Chimie minérare. 24
:no
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dation. En sortant de ce bain, Je fer-blanc est recouvert d’étain en excès. On enlève cet excès par une immersion momentanée dans un autre bain d’étain fondu pur dont la température est notablement supérieure à celle de la fusion de l’étain,
La surface du fer-blanc possède une structure cristalline à grandes lames qu’on met aisément en évidence par un traitement à 1 acide cblorbydrique ou à l’eau rég'ale faible, après avoir chauffé le métal jusqu’à production d’une teinte jaune. Cette structure cristalline est due à l’alliage que forme l’étain avec le fer; mise* ainsi à nu, elle produit un moiré métallique.
1105. Fer galvanisé. — C'est du fer recouvert d’une couche de zinc. Pour zing-uer le fer, tôle ou fd de fer, on plonge celui-ci, après décapage par l’acide sulfurique, et en le saupoudrant de sel ammoniac pour entretenir le décapage, dans un bain de zinc fondu au sortir duquel on le nettoie avec de la sciure de bois pour enlever mécaniquement l’oxyde de zinc qui recouvre la surface.
Le fer galvanisé remplace avantageusement le fer-blanc, car la couche de zinc qui le recouvre protège beaucoup plus efficacemenl le fer que ne le fait l’étain. En effet, le zinc étant plus électropositif que le fer, c’est lui qui sera oxydé de préférence, mais nous savons que cette oxydation n’est qne superficielle. Malheureusement le fer galvanisé ne peut remplacer le fer-blanc pour la batterie de cuisine à cause de la facilité avec laquelle il cède du zinc aux aliments et à cause de la toxicité des combinaisons de ce métal.
Le fer zingué par immersion offre un autre inconvénient. L’alliage qui résulte de l’opération est cassant et les pièces en tôle faible sont déformées. Cet inconvénient ne se présente pas lorsque le zingage a YiQupar voie galvanique .
1106. Amalgames de fer. — Le mercure ne s’unit pas directement au fer. Cependant si ce dernier est en présence d’un autre métal ou d’un amalgame, il peut y avoir amalgamation. C’est ce qui a lieu lorsqu’on plonge du fer dans de l’amalgame de potassium pâteux ou bien du fer-blanc dans du mercure bouillant. Dans ce cas, il se forme un amalgame solide, magnétique, contenant de l’étain et du fer.
En faisant agir de l’amalgame de sodium sur une solution de sulfate ferreux, on obtient un amalgame de fer pâteux, attirable à l’aimant. Cet amalgame laisse du fer pyrophorique après distilla-
FER ET ÉLÉMENTS HALOGENES
lion du mercure. On oblienl également de ramalgame de fer magnétique en broyant 1 partie de fer pyropliorique avec 2 parties de sublimé corrosif et 1 partie d’eau, puis ajoutant un peu de mercure quand le mélange s’échauffe (Boettger). Enfin M. Joule a obtenu des amalgames de fer, de composition variable avec la durée et l’intensité du courant, en électrolysant une solution de sulfate ferreux avec des électrodes de fer, l’électrode négtive plongeant dans un globule de mercure. Tous ces amalgames sont magnétiques; ils sont électro-négatifs par rapport au fer.
FER ET HYDROGÈNE
1107. Il a déjà été question plus haut de l’occlusion de l’hydrogène par le fer.
MM. Wanklyn et Carius ont décrit un hydrure de fer FeIP(?) qu’ils ont obtenu par l’action de l’iodure ferreux sur le zinc-éthyle additionné d’éther.
FeP -h Zn(G2Hîi)2 = ZnP + FeH2 +
L’éthylène est accompagné d’hydrogène et d’autres carbures. Cet hydrure est une poudre métallique inaltérable à l’air sec et dégageant de l’hydrogène quand on la chauffe. Traité par l’eau, il fournit un dégagement d’hydrogène et un mélange de fer et
d’oxvde ferreux.
FER ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1108. Fluorures de fer. — Fluorure ferreux. — On l’obtient en dissolvant le fer dans l’acide fluorhydrique aqueux. La solution verte fournit par la concentration des prismes verdâtres renfermant FeFP-h81P0. Chauffés à l’abri de l’air, ces cristaux fondent puis laissent une masse saline blanche anhydre. Au contact de l’air, il y a perte d’acide fluorhydrique et formation d’oxyde et de fluorure ferriques (Scheurer-Kestner).
Fluorure ferrique Fe^FP. — Le fluorure anhydre est obtenu en traitant l’oxyde ferrique par l’acide fluorhydrique anhydre dans un creuset de platine qu’on chauffe ensuite au rouge blanc. C’est un liquide rouge sur lequel nagent des cristaux cubiques de fluorure non fondu (Deville). Le fluorure hydraté Fe'^FP -|- 9IP0 se dépose de sa solution en cristaux jaunes peu solubles. Ces cristaux per-
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résidu d’oxvde
1109. Chlorure ferreux FeCl' ou Fo'Cl'. — On cliaufie le fer au rouge dans un courant de gaz chlorhydrique sec. Si la lempératiire est suffisamment élevée, le chlorure se volatilise en paillettes brillantes presque blanches. Ou l’obtient aussi en cristaux en chauffant à une température ménagée le chlorure ferrique dans un courant d’hydrogène (Wœhler).
Le chlorure ferreux anhydre est en petites tables hexagonales, de 2,328 de densité, très déliquescentes, solubles dans l’eau et l’alcool. 11 fondaii rouge et se volatilise à une température élevée (ramollissement du verre). Sa densité de vapeur, observée par M. Y. Meyeià la température rouge, est intermédiaire entre celles qu’exigent les formules FeCff et Fe“CF. Cette dernière formule paraît exprimer la molécule de chlorure ferreux à basse température; la première, celle de la molécule à haute température.
Chauffé à l’air, le chlorure ferreux s’oxyde d’après l’équation
6PeC|2 + 30==: 2Fe2C16 + Fe^O^.
Chauffé dans un courant de vapeur d’eau, il se décompose d'après cette autre équation ;
3FeCP + 4H2Q Fe^O^ + 6HC1 -H IP.
Le chlorure hydraté FeCF-l-4H-0 se dépose de sa solution concentrée, obtenue le plus simplement par l’action du fer sur l’acide (dilorhydrique, en cristaux clinorhombiques verts, de 1,93 de densité, déliquescents à l’air humide, mais s^effleurissant au-dessus de l’acide sulfurique en devenant incolores. On peut le convertir en chlorure anhydre en évaporant à sec sa solution avec du sel ammoniac, puis chauffant le résidu à l’abri de l’air, pour volatiliser ce dernier.
La solution du chlorure ferreux s’oxyde à l’air enlaissant déposer un oxychlorure ferrique brun.
Elle absorbe 10,7 p. 100 de bioxyde d'azote (t. 1, p. 484).
Le chlorure ferreux anhydre absorbe à froid G molécules Azll”*. Le composé FeCP(AzlP)® est une poudre blanche perdant de l’ammoniaque à chaud et s’oxydant à l’air. Au rouge, le gaz ammoniac sec convertit le chlorure ferreux en azoture de fer.
Le chlorure ferreux forme des chlorures doubles cristallisés avec le chlorure de potassium FeCP,2KCletavecle chlorure d'ammonium.
FER ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1110. Chlorure ferrique Fe^CF’. — Le chlorure anliydre s’obtient en chauffant au rouge sombre, dans un tube de porcelaine, le fer dans un courant de chlore sec; la combinaison a lieu avec incandescence et le chlorure se sublime en lames hexagonales violettes, à reflets verdâtres, d’un rouge grenat par transparence.
Il se forme aussi par l’action du g-az chlorhydrique sur l’oxyde ferrique aune température élevée.
Le chlorure ferrique est facilement volatil; sa densité de vapeur prise à 460“ a été trouvée égale à 164,4 (H = 1 ) ; la formule Fe“CF‘ exige 162,0 (H. Deville et Troost).
Le chlorure ferrique est soluble dans l’eau, l’alcool, rétlier. La solution aqueuse est jaune foncé; agitée avec de l’éther, elle lui cède le chlorure ferrique.
Le chlorure ferrique absorbe 2 molécules de gaz ammoniac sans changer d’aspect. Le composé ammoniacal est déliquescent et fournit une solution rouge foncé. Le chlorure forme aussi des combinaisons déliquescentes avec 2 molécules de per chlorure de phosphore ou de chlorure de nitrosyle. Chauffé dans la vapeur d’eau, il se décompose en HCl et Fe^Oh Chauffé dans l’oxygène, il perd du chlore et se transforme en oxyde.
Chlorure hydraté. — Il s’obtient par dissolution du chlorure anhydre dans l’eau ; par dissolution du fer dans l’eau régale ; par l’action de l’eau régale ou du chlore sur le chlorure ferreux.
C’est ce dernier procédé qu’il convient d’employer : On dissout du fer dans l’acide chlorhydrique et on fait passer jusqu’à saturation un courant de chlore dans la solution; l’excès de chlore, qui se manifeste par son odeur, peut être expulsé par la chaleur ou par un courant d’air ou de gaz carbonique. Si on a préparé le chlorure ferrique par l’eau régale, il faut chauffer la solution jusqu’à ce qu’elle ne sente plus le chlore; néanmoins les dernières traces d’acide azotique sont difficiles à détruire.
On obtient encore une solution de chlorure ferrique en dissolvant l’hydrate ferrique dans l’acide chlorhydrique; mais il se produit ainsi facilement des combinaisons basiques (1111).
La solution concentrée de chlorure ferrique est d’un brun foncé et un peu huileuse. Evaporée à consistance sirupeuse, elle se prend en une masse de lames rhomboïdales jaunes de l’hydrate FeH]P-f6IP0.
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Cos cristaux sont (léliquescciiLs comme le chlorure anhydre, (^e dernier absorbe peu à peu 'J21PO et se transforme en une masse cristalline jaune. Le comj)osé à bIPO fond à 31°.
La solution concentrée brune prend une teinte jaune par la dilution. La densité de ces solutions est d’après M. B. Franz, à 17° :
iOO/0 20 0/0 30 0/0 40 0/0 30 0/0 60 0/0
Densité 1,0734 1,1342 1,2368 1,3622 1,4867 1,6317
Lorsqu’on cbautîe une solution étendue jaune de cblorure ferrique, elle se modifie et devient rouge. Cette modification ne pèrsiste après refroidissement que si la solution est assez étendue pour paraître à peu près incolore. Elle renferme alors les produits de dissociation, acide chlorhydrique et hydrate ferrique soluble. Les réactions que présentent la solution modifiée sont très différentes de celles de la solution primitive : au lieu d’un précipité de bleu de Prusse, le cyanure jaune y produit unprécipité bleuâtre. L’addition de chlorure de sodium ou d’autres sels en précipitent de l’hydrate ferrique modifié. Soumise à la dialyse, la solution modifiée laisse sur le dialyseur de l’hydrate ferrique soluble.
Si la solution est maintenue longtemps à 100°, l’hydrate soluble se transforme en hydrate insoluble et, quoique transparente, ellç paraît trouble par réflexion. Enfin si on chauffe la solution à 2o0° en tubes scellés, il s’en sépare de l’oxyde ferrique anhydre (Debray).
La solution aqueuse de chlorure ferrique est employée en médecine comme hémostatique. On employait aussi autrefois sa solution éthérée. Cette solution se décolore peu à peu à la lumière et le chlorure ferrique est alors réduit à l’état de chlorure ferreux qui, si la solution n’est pas trop étendue, se dépose en cristaux verts, FeCP-j-2H^O.
Le chlorure ferrique se combine aux chlorures alcalins. Le chlorure ferrico -potassique Fe^CP. 4KC1-+- 211-0 et le chlorure ferrico-ammonique Fe^CP.4AzH'^Cl-l- 2H^O se déposent de la solution concentrée mixte des chlorures en cristaux d’un rouge grenal. Le sel ammoniacal se transforme à 40°, au sein de son eau mère, en aiguilles jaunes qui reproduisent les cristaux rouges par le refroidissement. Cette transformation tient évidemment à des proportions différentes d’eau de cristallisation.
Chlorure ferroso-ferrique Fe^CP-j-lSH^O. — M. Lefort a obtenu ce corps, en cristaux mammelonnés jaunes, en évaporant sur
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l’acide sulfurique la solution chlorhydrique de l’oxyde ferrosoferrique.
1111. Oxychlorures de fer ou chlorures basiques. — Ces
composés se produisent dans diverses circonstances ; les uns sont solubles, les autres insolubles dans l’eau.
L’hydrate ferrique récemment précipité se dissout aisément dans une solution concentrée de chlorure ferrique sans acide libre. La solution devient de plus en plus foncée et il arrive un moment où elle se prend en une gelée jaune rouge foncé qui renferme 12 molécules d’hydrate ferrique pour 1 molécule de chlorure. Cette gelée se dissout si on y ajoute de l’eau et on peut alors y faire dissoudre une plus grande quantité d’hydrate ferrique, allant jusqu’à 20 molécules. Ces solutions, lorsqu’elles ne renferment pas plus de 10 moléculesFe’^0^, peuvent être amenées à dessiccation sans que le composé devienne insoluble. Mais l’addition d’un sel ou d’un acide y occasionne un précipité d’hydrate ferrique ou de chlorure basique ; ce dernier se redissout dans l’eau après lavage.
Lorsqu’on ajoute de la potasse à une solution de chlorure ferrique, le précipité d’abord produit se redissout jusqu’àce que la teneurenhydrate ferrique corresponde àla formule Fe^CP. 5Fe^(OH)®, soit Fe^(OIi)’Cl. La chaux, la magnésie, l’hydrate de zinc ag’issent de même.
On obtient des oxychlorures insolubles par l’action de l’air sur une solution de chlorure ferreux ou par l’ébullition prolongée de la solution du chlorure ferrique. Ces oxychlorures sont en général difficilement solubles dans l’acide chlorhydrique.
1112. Bromures de fer. — Ils s’obtiennent dans les mêmes circonstances que les chlorures.
Bromure ferreux. — Masse lamelleuse très fusible, d’un jaune clair. Le bromure ferreux hydraté FeBr^-}-6tPO cristallise en tables rhombiques vertes.
Bromure ferrique Fe^Br®. — Il se sublime en cristaux d’un rouge foncé. Une nouvelle sublimation le dédouble en partie en brome et bromure ferreux. Le bromure hydraté se décompose aussi en partie par la concentration de sa solution en donnant des oxybromures insolubles. D’autres oxybromures s’obtiennent comme les oxychlorures.
1113. lodures de fer. — Iodure ferreux FeP. — On l’obtient anhydre en ajoutant peu à peu de l’iode à de la limaille de
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for cliaudée dans iiii creiiscL au rouge, puis maiiilonaiiL la chaleur faut qu’il se dégage des vapeurs d’iode. On laisse alors refroidir. La masse tondue dégage brusquemenl des vapeurs d’iode à un certain moment de son refroidissement et il reste alors une masse lamelleuse d’iodure ferreux pur (Wanklyn et (iarius). Le corps est déliquescent. Chaude à l’air, il perd de l’iode.
L’iodure terreux hydraté s’obtient plus facilement en ajoutant de l’iode à de la limaille de fer, maintenue en excès sous l’eau. 11 se produit ainsi une 'solution verte, très oxydable, qu’on ne peut concentrer que dans un courant d’hydrogène. L’iodure ferreux so dépose de sa solution en cristaux verts contenant 41P0.
L’iodure ferrique n’est connu qu’en solution. Celle-ci est brune et s’obtient par l’action d’un excès d’iode sur le fer.
OXYDES DE FER
Outre \ oxyde ferreux FeO et V oxyde ferrique Fe^Ok il existe des oxydes intermédiaires, notamment l’oxyde magnétique Fe^O' ou feiTOso-ferrique Fe^O^FeO et Y oxyde des battitures Fe^O'-* ou Fe^O^.GFeO. On connaît en outre des composés très instables représentant les sels acide ferrique inconnu, dont l’anhydride, également inconnu, aurait pour composition FeO^
1114. Oxyde ferreuxFeO. — M. Debray l’a obtenu anhydre en cliaulfant au rouge sombre l’oxyde ferrique dans un courant d’oxyde de carbone mélangé d’anhydride carbonique. 11 se produit aussi, à l’état cristallin, par la décomposition de l’anhydride carbonique par le fer au rouge (G. Tissandier).
L’oxyde ferreux anhydre est noir, peu magnétique, très oxydable à chaud et souvent pyrophorique. Par sa combustion, il se transforme en oxyde magnétique, ce qui a aussi lieu, avec dégagement d’hydrogène, par Taction de la vapeur d’eau au rouge.
Hydrate ferrelx Fe(OH)k — Précipité blanc produit par la potasse dans les sels ferreux, à l’abri de l’air. 11 doit être lavé à l’eau bouillante puis à l’éther, dans une atmosphère d’acide carbonique, puis séché dans un courant d’hydrogène. 11 s’oxyde à l'air et devient successivement gris, vert, bleuâtre et brun. 11 est soluble dans l’ammoniaque et un peu dans l'eau. Celle-ci en dissout ; la solution, très oxydable, a une saveur ferrugineuse et une réaction alcaline.
OXYDIiS DE FER.
La potasse bouillante le convertit en oxyde ferroso-ferrique avec dégagement ddiydrogène.
On ne peut transformer Tliydrate ferreux en oxyde anhydre, à cause de l’action de ce dernier sur l’eau.
3Fe0.H20 =
1115. Oxyde ferrique Fe^O^ — C’est un des principaux minerais de fer. Anhydre il constitue les espèces minérales désignées sous les noms de feroligiste, fer spéculaire^ hématite rouge^ sanguine. Uhé)natite brune, la limonite, la gœthite sont de V oxyde hydraté ; c’est ce dernier qui colore les argiles et les ocres en jaune.
Le fer oligiste est en cristaux rliomboédriques, prismes hexagonaux ou doubles pyramides hexagonales, d’un gris métallique foncé, translucides en lames minces. Les autres variétés d’oxyde anhydre sont en masses compactes, lamellaires, granulaires, fibreuses ou terreuses, noires ou rouges.
On obtient l’oxyde ferrique cristallisé dans la forme du fer oligiste en chauffant au rouge le chlorure ferrique dans un courant de vapeur d’eau, ou en calcinant un mélange à parties égales de sulfate ferreux et de sel marin. L’oxyde cristallise au sein du sulfate de sodium formé en même temps et peut en être séparé par lavages. La poudre cristalline ténue, presque noire, qui reste est utilisée en raison de sa grande dureté pour affiler les rasoirs.
Le résidu qu’on obtient par la calcination du sulfate ferreux seul est de l'oxyde amorphe, qui porte le nom de colcothar. Il est également fourni par la calcination des azotates de fer et de l’hydrate ferrique précipité ou autre. Cette déshydratation peut se faire au sein de l’eau, sous pression, à 160-180°.
L’oxyde anhydre a pour densité o,17. Il ne se dissout que difficilement dans les acides. Chauffé au rouge blanc, il perd de l’oxygène et se transforme en oxyde magnétique Fe^Oh L’hydrogène le convertit en oxyde ferreux noir vers 280°; à 300° il y a réduction complète à l’état métallique.
Le chlore attaque lentement l’oxyde ferrique à une haute température en donnant un sublimé de chlorure ferrique. Si on chauffe l’oxyde amorphe dans un courant de gaz chlorhydrique, il se transforme en cristaux de fer oligiste par suite de la production passagère de chlorure ferrique et d’eau qui réagissent ensuite l’un sur l’autre (Deville).
FER
Oxyde feurique magnétique. — Le sesquioxyde de fer ordinaire n’est pas magné tique, que cet oxyde résulte de la calcination des hydrates précipités ou de l’oxydation d’un sel ferreux à acide minéral. Mais la calcination des sels ferreux à acides organiques, ou de carbonate ferreux à basse température, donne un oxyde attirable à l’aimant. 11 en est de même des dépôts ocracés fournis par les eaux minérales ferrugineuses. Une haute température fait disparaître ce magnétisme (Malaguti).
1116. Hydrates ferriques. — L’hydrate normal bV{011 ou Fe^0^3H^0 est le précipité gélatineux brun que forme à froid l’ammoniaque dans la solution d’un composé ferrique. Il perd facilement de l’eau et n’en retient que 14,5 p. 100 par la dessiccation dans le vide. Il renferme alors 2Fe^0^.3rP0, composition qui est aussi celle delà rouille et de la limonite et autres hydrates naturels. L’hydrate précipité à chaud et séché sur l’acide sulfurique possède la même composition. Sec, il est liygroscopique. Soumis à la calcination, il se convertit en oxyde anhydre en présentant un phénomène d’incandescence.
L'hydrate récemment précipité se dissout facilement dans les acides étendus et dans l’acide acétique bouillant ; séché, il se présente en fragments durs et cassants. Mais si on le conserve longtemps sous l’eau, ou si on le chauffe pendant quelques heures à 100” avec de l’eau, il se modifie profondément, devient rouge brique et ne renferme plus après dessiccation que Fe’^OMPO ou (Fe^)0^(0H)b il est alors 'pulvérulent et sa calcination a lieu sans incandescence. On obtient ce même hydrate modifié en précipitant un sel ferreux par du carbonate de sodium et un hypochlorite.
La gœlhite offre la composition de l’hydrate modifié. Un autre hydrate naturel, la turgite,ve^nÎQYmo, 2Fe^OMI^O, composition que prend l’hydrate ordinaire chauffé pendant plusieurs jours avec de l’eau à 100”.
L’hydrate modifié Fe20^(OH)% qui a surtout été étudié par Péan de Saint-Gilles, donne avec l’acide azotique ou l’acide acétique étendus, une liqueur limpide par transparence, mais trouble par réflexion et qui, par l’addition de certains sels ou d’un acide concentré, fournit un précipité rouge soluble dans un excès d’eau. On obtient des liqueurs analogues lorsqu’on maintient à 100” les solutions d’acétate ferrique ou d’azotates basiques, ou
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I qu’oo cliaiitVe une solution très étendue de chlorure ferrique, comme on l’a vu plus haut (Debray).
! L’hydrate qui se précipite par l’addition d’acide chlorhydrique à la solution des azotates basiques, modifiée par la chaleur ou par la lumière, se dessèche en petites plaques noires. Celles-ci sont insolubles dans les acides, mais donnent avec l’eau une liqueur trouble par réflexion (Scheurer-Kestner).
^ Hydrate ferrique colloïdal. — Si l’on soumet à la dialyse la solution rouge obtenue en dissolvant l’hydrate ferrique récem-
Iment précipité dans le chlorure ferrique, ou qu’on ajoute à celuici du carbonate ammonique aussi longtemps que le précipité se redissout, elle perd presque tout son acide par diffusion, tandis (ju’il reste sur la membrane du dialyseur un liquide rouge de sang veineux qui, pour 98,5 d’hydrate ferrique, renferme encore 1,5 d’acide chlorhydrique. La liqueur à dialyser ne doit pas renfermer plus de 5 p. 100 de matière solide.
La solution d’hydrate de fer colloïdal peut être concentrée à chaud jusqu’à une certaine limite, après quoi elle se coagule. Elle est coagulée à froid par une trace d’acide sulfurique, d’un alcali ou de certains sels, tandis que les acides azotique, chlorhydrique et acétique ne la troublent pas, non plus que l’alcool ou le sucre.
Le coagulum produit est insoluble dans l’eau, soluble dans les acides étendus, et représente l’hydrate ferrique ordinaire. Séché dans le vide, il renferme 2Fe-0^.3H^0 (Magnier de la Source).
On obtient aussi l’hydrate colloïdal, qu’on emploie en médecine, par la dialyse de l’acétate ferrique.
L’hydrate ferrique forme avec le sucre une combinaison soluble qui entrave la cristallisation du sucre, ce qui est important à considérer dans l’industrie sucrière.
1117. Propriétés comburantes et usages de F oxyde ferrique. — L’oxyde ferrique facilite l’incinération des matières organiques en cédant de l’oxygène au carbone, pour le reprendre ensuite à l’air. Il provoque en outre, par la même raison, des oxydations lentes. Ainsi les parties en bois des navires qui sont en contact avec des chevilles en fer se détériorent très vite et sont comme brûlées; les tissus qui portent des taches de rouille finissent par être percés.
L’oxyde ferrique est, en raison de sa dureté, employé pour
K EU
polir lo voiTC eL les mélaiix, L’IiydraLo récemment précipité est employé comme antidote de l’acide arsénieux.
1118. Ferrites. — Le scsfjuioxyrie de fer forme avec les protoxydes des combinaisons qui correspondent à l’oxyde ferrosoferrique Fe'‘0'* et qui, comme celui-ci, sont magnétiques.
Les ferrites de j:)otassiiim et de sodium s’obtiennent par la calcination à l’air des oxalates ferreux doubles correspondants. Ils sont d’un jaune verdfitre et décomposables par l’eau (Mitsclierlicli).
Le ferrite de calcnim (Fe^)CaO‘^ se produit par l’addition d’eau de chaux ou de sucrate de chaux à une solution de chlorure ferrique ; on sèche le précipité et on le calcine. Par voie sèche, on l’obtient en chauiïant au rouge-blanc un mélange à parties égales de craie et d’oxyde de fer. Il a pour densité 4,7 et donne une poudre rouge-brun (Percy).
Ferrite de magnésiiim — On le rencontre dans la
nature en octaèdres noirs et on l’obtient dans le même état en calcinant un mélange de magnésie et d’oxyde ferrique dans un courant de gaz chlorhydrique (H. Deville). Par voie humide on peut l’obtenir par l’addition de potasse à une solution mixte de chlorure ferrique et de chlorure de magnésium; calciné, il est d’un brun cannelle (List). On obtient beaucoup d’autres ferrites d’une manière analogue.
Ferrite de zinc (Fe^)ZnO\ — Poudre cristalline noire produite en chauffant au rouge blanc un mélange de 1 partie d’oxyde ferrique, 2 parties d’oxyde de zinc et 2 parties d’acide borique, puis épuisant la masse par l’acide chlorhydrique étendu (Ebelmen). La ferro-zincite est un ferrite hydraté, contenant 9J:PO.
1119. Oxyde de fer magnétique ou ferroso-ferrique (Fe^)FeO'\ — Il constitue l’un des meilleurs minerais de fer. Use rencontre cristallisé en octaèdres réguliers, plus ou moins modifiés, en masses grenues compactes ou en masses terreuses. Il est très magnétique; c’est \ aimant naturel. L’oxyde cristallisé a pour densité o,18. Les autres variétés renferment fréquemment de la chaux, de la magnésie, de l’oxyde de titane et autres oxydes.
C’est l’oxyde qui se forme lorsqu’on brûle le fer dans de l’oxygène pur, ou sous le vent d’une forte soufflerie, ou le fer pyrophorique à l’air. C’est encore lui qui prend naissance lorsqu’on fait agir le fer sur la vapeur d’eau au rouge, ou l’eau bouillante
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j sur riiydraie ferreux. Eiifiu il se produit par la calcination de I l’oxyde ferrique au blanc.
On l’obtient à l’état d’hydrate en précipitant un mélange à molécules égales d’un sel ferreux et d’un sel ferrique. C’est alors un précipité vert foncé, noir après (lessiccation. Il est magnétique comme celui préparé par voie sèche. Il renferme Fe^O''-|-ir^O.
L’oxyde ferroso-ferrique se dissout dans les acides en donnant un mélange de sels ferreux et ^ferriques.
On donne le nom à' oxyde des hattitures à un autre oxyde intermédiaire, de composition variable, Fe^O^GFeO ou Fe^O^ 4FeO, qui se forme par l’action de l’air sur le fer au rouge et qui se détache en lamelles sous le marteau, lorsqu’on forge le fer. Il est brun ou noir, plus ou moins attirable à l’aimant.
1120. Acide ferrique et ferrâtes. — L’acide ferrique FeOdP est inconnu; mais ses sels sont des composés définis, qui ont surtout été étudiés par M. Fremy. Lorsqu’on cherche à mettre l’acide ferrique en liberté, il se décompose d’après l’équation
. 2Fe0'^H2 = 2H20 + Fe20:^-f-0=»
réaction qui a permis d’établir la composition de ses sels.
La ferrale de potassium FeO^K^ se produit lorsqu’on calcine de la limaille fine de fer avec quatre fois son poids de salpêtre.
La réaction, déjà observée par Stahl en 1702, est énergique, et si l’on reprend le produit par l’eau, on obtient une solution de couleur améthyste, qui se décolore rapidement avec dégagement d’oxygène. On peut encore faire passer un courant de chlore dans dO parties de potasse dissoute dans 50 parties d’eau dans laquelle on a délayé 1 partie d’hydrate ferrique précipité. Le ferrate produit étant insoluble dans une lessive concentrée de potasse se sépare sous forme d’une poudre noire, que l’eau dissout avec une couleur rose. La température ne doit pas s’élever au-dessus de 50° dans cette préparation. Le ferrate de potassium n’est stable qu’en solution concentrée.
Le ferrate de baryum FeO^Ba-j-IL^O est un précipité d’un rouge foncé produit par le chlorure de baryum dans une solution concentrée de ferrate de potassium. Il est plus stable que ce dernier. Il se dissout dans l’acide acétique ; la solution rouge se décolore par la chaleur. On obtient de même les ferrâtes insolubles de strontium et de calcium.
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1121. Les sels ferreux sont à peu près incolores quand ils sont anhydres. Hydratés ou on solution, ils sont verts. Ils ont une saveur astringente, douceâtre et métallique; leur réaction est acide. Ils s’oxydent rapidement à l’air en se. transformant en sels ferriques basiques. Ils agissent dans un grand nombre de cas comme réducteurs.
sels ferriques sont souvent incolores quand ils sont anhydres. Hydratés, ils sont jaunes ou bruns. Traités à l’ébullition par le fer ou le zinc, ils sont convertis en sels ferreux. L’hydrogène sulfuré et autres réducteurs produisent la même réaction.
Parmi les sels ferreux des acides oxygénés du chlore, le peh- CHLORATE est le seul stable. Il cristallise en petits cristaux très déliquescents, qui renferment (G10^)^Fe-[-6rP0 (Roscoe). Il se déshydrate à 100°, puis se décompose. L’iodate ferreux est un précipité rouge clair peu soluble.
L’iodate ferrique est un précipité blanc, soluble dans 500 parties d’eau. L’ébullition le dédouble en sel basique et acide libre.
SULFATES DE FER
1122. Sulfate ferreux SO^Fe. — C’est le sel de fer le plus important. Cristallisé, il renferme SO^Fe-(-7tPO et est connu vulgairement sous les noms de vitriol vert ou de couperose verte. Il était très connu des alchimistes. Il se rencontre dans la nature (inélantérie), résultant de l’oxydation des pyrites.
On le prépare industriellement par la dissolution des déchets de fer dans l’acide sulfurique étendu ayant servi à certaines opérations, telles que l’épuration des huiles ou du pétrole. On l’obtient en outre en grande quantité en exposant à Fair les pyrites efflorescentes, les schistes pyriteux ou les pyrites préalablement grillées ou calcinées en vase clos ; l’oxydation achevée, on lessive le produit et on fait cristalliser la solution. A Fahlun, en Suède, on traite par le fer les eaux des mines qui, outre le sulfate de fer, renferment du sulfate de cuivre; ce dernier laisse déposer tout le cuivre, qui est remplacé par le fer.
Le sulfate de fer du commerce n’est pas pur ; outre le cuivre, facile à séparer par le fer, il renferme du zinc, de la magnésie et
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du manganèse, qu’il est plus difficile d’éliminer, les sulfates de ces i métaux étant isomorphes avec le sulfate de fer. Pour faciliter la
I conservation de ce sel, qui est très oxydable, on ajoute généralement du glucose ou de la gomme à la solution qu’on fait cristalliser. Les cristaux en sont donc imprégnés.
On prépare le sulfate de fer pur en dissolvant le fer dans l’acide sulfurique étendu. On fait bouillir la solution avec un excès de limaille de fer pour ramener au minimum tout le sulfate ferrique qui a pu se produire, et on fait cristalliser par refroidissement , à l’abri de Tair.
Le sulfate ferreux cristallise avec 7ILO en prismes clinorbombiques verts, de 1,889 de densité. 100 parties d’eau dissolvent 61 parties de cristaux à 10°; 151 parties à 33° ; 263 parties à 60°; 370 parties à 90°, et 333 parties à 100°.
Le sulfate ferreux peut aussi cristalliser en prismes orthorbombiques isomorphes avec le sulfate de zinc. Il est donc dimorphe. On l’obtient sous cette forme lorsqu’à une solution sursaturée de sulfate ferreux on ajoute un cristal de sulfate de zinc. Si au contraire on y ajoute un cristal de sulfate de cuivre, on fait cristalliser du sulfate SOTe-|-5H^O isomorphe avec le sulfate de cuivre (Lecoq de Boisbaudran). On obtient ce même hydrate, après les cristaux ordinaires, lorsqu’on évapore dans le vide une solution de sulfate ferreux contenant de l’acide sulfurique libre. Les dernières eaux mères enfin fournissent un sel avec 4tPO, isomorphe avec le sulfate de manganèse (IMarignac).
Le sulfate ferreux est à peu près insoluble dans l’alcool, qui le précipite avec 7H^O de sa solution aqueuse.
Le sulfate de fer ordinaire perd 6H^O à 100° et n’abandonne la dernière molécule d’eau que vers 300°. Anhydre, il est d’un blanc grisâtre. La calcination le décompose d’après l’équation
2SO'»Fe = SO^' + SQ2 -j- Fe^O^.
Exposés à l’air, les cristaux de sulfate ferreux perdent leur transparence et se recouvrent d’une couche ocreuse de sulfate ferrique basique, qui se produit aussi par l’oxydation de la solution à l’air.
La solution de sulfate ferreux absorbe le bioxyde d’azote en donnant une liqueur brune qui abandonne de nouveau le bioxyd(‘ d’azote dans le vide ou par l’action de la chaleur. Dans ce dernier
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cas, le bioxyde d’azole rjui se dégage est mélangé de protoxyd»; d’azote, et la solution contient du sulfate ferrique.
Le sulfate ferreux est employé pour la fabrication de l’acide sulfurique fumant et du colcotbar.
Il est d un usage fréquent dans la teinture ; il est utilisé comme réducteur de l’indigo, comme mordant, et sert à fabriquer le bleu de Prusse. Il est aussi employé comme désinfectant.
Sulfates doubles. — Le sulfate ferreux donne des sulfates doubles avec les sulfates alcalins. Le sulfata farroso-potassique cristallise avec 61PO comme les sulfates doubles de la série magnésienne, mais il peut aussi cristalliser avec 4 ou avec 2 molécules d’eau. Le plus important de ces sels doubles est le sulfate ferrosoammonique (SO*)^Fe(AzIPf -^blPO qui cristallise en prismes volumineux d’un vert pâle. Il est moins altérable à l’air que le sulfate ferreux seul, ce qui le fait préférer à ce sel pour certains usages de laboratoire.
1123. Sulfates ferriques. — Sel normal (SO^f(Fe^). — On l’obtient en oxydant une solution de sulfate ferreux par l’acide azotique avec addition d’une quantité d’acide sulfurique donnée par l’équation :
OSOTe -h 3SO^H2 -h 2Az03H = 3(SO^)^{Fe2) -f- 2AzO 4H2Q.
Evaporée à consistance sirupeuse, la solution brune abandonne à la longue des cristaux confus incolores. On obtient le même sel anhydre en ajoutant du sulfate ferreux à de l’acide sulfurique bouillant :
2SO^Fe -f- 2SO^R2 = (SO-)3(Fe2) SO^ 2H2Q.
[1 se dépose alors en lamelles ou en pyramides ortliorhombi- (|ues incolores. Ce sel ne se dissout que lentement dans l’eau. La calcination le décompose en anhydride sulfurique et colcotbar. Sa solution est décomposée par l’ébullition en sulfate basique qui se précipite et acide libre. On a rencontré ce sel, avec 9IPO, en couches puissantes au Chili.
Sulfates basiques. — Ils se produisent dans un grand nombre de circonstances avec une composition variable et représentent le sulfate ferrique normal combiné à une ou plusieurs molécules d’oxyde ou d’hydrate ferrique. Celui qui se forme sur les cristaux de vitriol vert renferme (SO^)^(Fe“)-|-bFe^O^ ou (Fe"0^)*.S0 ‘, ainsi
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que celui qui se forme dans la solution du même sel exposée à l'air; il renferme alors de l’eau, 31P0 pour (Fe^O^)^SO^.
Le sulfate 2(SO')^ Fe^ Fe'^0^ (ou Fe^0^2S(P) est une masse gommeuse incristallisable qui reste après concentration de la solution roug-e obtenue en faisant digérer le sulfate normal avec de riiydrate ferrique.
Sulfate ferrico-potassique (SO’^)''(Fe^)K^-|-24tPO [alun de fer). — On obtient ce sel, isomorphe avec l’alun ordinaire, en oxydant par l’acide azotique 2 molécules de sulfate ferreux dissous dans l’eau en présence de 1 molécule de sulfate de potassium et de 1 molécule d’acide sulfurique. Le sel double cristallise par l’évaporation en octaèdres volumineux d’un violet améthyste, soluble dans 5 parties d’eau.
Si l’on ajoute un peu de potasse à la solution d’alun de fer, elle devient plus foncée et il se sépare par la cristallisation des tables hexagonales hrunes, transparentes, douées des propriétés optiques de la tourmaline et ayant pour composition 2(SO*f(Fe')(OH)'+(SO^f(Fe2) -f + 16 IPO. On obtient un
sel analogue en chauffant vers 100“ la solution de l’alun ferrique.
Sulfates ferroso-ferriques. — L’oxyde magnétique se dissout dans l’acide sulfurique en donnant du sulfate ferroso-ferrique. On a décrit plusieurs de ces sels mixtes, et quelques-uns ont été rencontrés dans la nature. La roméite renferme (SO'^)''(Fe^) Fe -[-12IPO et forme des cristaux clinorhombiques jaunes. La voltaite a une composition analogue, mais renferme du sulfate d’aluminium et des sulfates alcalins. En ajoutant de l’acide sulfurique concentré à. une solution mixte de sulfate ferreux et de sulfate ferrique, on précipite de semblables combinaisons. C’est ainsi que Barreswill a obtenu le sel (SO^)®(Fe^)^Fe^-(-4H^O.
1 1 24. Sulfites. — Le sulfite ferreux se forme en même temps que de l’hyposulfite lorsqu’on fait agir le fer sur une solution d’acide sulfureux
2Fe -h 3S03H2 = SO^Fe -i- S^O^Fe -j- 3H2Q.
En évaporant la solution dans le vide, le sulfite cristallise en aiguilles verdâtres, avec 3H^O. Ce sel, très altérable à l’air, est peu soluble dans l’eau pure, soluble dans un excès d’acide sulfureux.
Le suif te ferrique n’est connu qu’en solution. Cette solution, qui est d’un rouge foncé, s’obtient soit -par double décomposition
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(‘litre le clilorure ferrique et un sulfite alcalin, soit par dissolution (le l’hydrate ferrique dans l’acide sulfureuK. fl se transforme en sulfate ferrique par oxydation àl’air. Si l’on fait bouillir sa solution, il s’en sépare un sulfite basique (SO^)^(Fe^).8Fe^O'’-[-2f IPO. Abandonnée à elle-même, cette solution se décolore rapidement et renferme alors du sulfate et du sulfite ferreux (Buignet) ;
(SQ3)3(Fe2) — SOH‘'e -f- SO^Fe H- SO^.
1125. Hyposulfites. — Le sel ferreux est très soluble dans l’eau, soluble dans l’alcool et cristallise en petites aiguilles vertes. On le prépare par double décomposition.
Le sel ferrique ne paraît pas exister. Si l’on ajoute de l’byposulfite de sodium à du chlorure ferrique, il se produit une coloration rouge qui disparaît aussitôt et il se forme du tétrathionate ferreux, qui lui-même est instable :
2S203Na-' Fe^GF 4NaCI 4- FeCF -f- S^O^Fe.
\Jhyposidfate ferreux, obtenu par double décomposition, est soluble et cristallise en prismes anorthiques S-0®Fe-f- 7IPO (Topsoëj. L’hyposulfate ferrique n’est connu qu’en solution, qui est rouge.
AZOTATES DE FER
1126. Azotate ferreux (AzO^)^Fe. — Il se produit par dissolution du fer dans l’acide azotique étendu. On l’obtient plus facilement par double décomposition entre le sulfate ferreux et l’azotate de baryum. Il est soluble et instable. Evaporée à basse température, sa solution donne des cristaux contenant 6IPO (Ordway). A chaud, il se transforme en sous-azotate ferrique.
1127. Azotate ferrique (AzO^)^(Fe^). — Le fer se dissout dans l’acide azotique ordinaire en donnant une solution brune, qui, par la concentration et le refroidissement, peut être amenée à cristallisation; mais il faut pour cela qu’elle renferme un excès d’acide azotique. Suivant l’importance de cet excès, on obtient des cristaux clinorhombiques contenant 18IPO ou des cristaux cubiques contenant I2IPO. Les derniers se dissolvent dans 6 molécules d’eau avec élévation de température et se transforment par le refroidissement en cristaux clinorhombiques. Inversement, ceux-ci sont convertis en cristaux cubiques par l’addition d’acide azotique (Ordway). Tous ces cristaux sont incolores, déliquescents, très
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fusibles ; leur solution est brune. La solution de ce sel est employée en teinture comme mordant.
On connaît un grand nombre d’azotates basiques, qui ont été décrits par ÎM. Sclieurer-Kcstner. Ces sous-sels se produisent par saturation incomplète du sel neutre par un carbonate alcalin ou par Faction de l’eau bouillante sur le sel neutre. Les uns sont solubles; les plus basiques sont insolubles.
PHOSPHATES DE FER
1128. Phosphates ferreux. — orthophosphate normal (PO')-Fe^ est un précipité blanc, gélatineux, se colorant rapidement en bleu à l’air, qu’on obtient en ajoutant du phosphate de sodium à un sel ferreux. Maintenu à une douce chaleur avec un excès de phosphate de sodium, il se convertit en petits cristaux incolores, mais hleuissant à l’air. Cette coloration se manifeste aussi avec le phosphate naturel, la vivianite, qui renferme 8IPO et qui est cristallisé en prismes clinorhombiques. Le phosphate bleu est un phosphate ferroso-ferrique 2(PO^)Te^3(PO'')^(Fe^)-f-16^FO.
Le phosphate PO^FeH-hH^O se produit par dissolution du fer dans l’acide phosphorique et se sépare en petites aiguilles incolores, bleuissables à l’air.
Chlorophosphate ferreux PO'
Fe
Fe.Cr
— Ce composé, isomor-
phe avec la wagnérite, a été obtenu par H. Deville et Caron eu fondant le phosphate ferreux avec du chlorure ferreux en excès
1129. Phosphates ferriques. — \j'orthophosjjhate[ŸO'"Y(¥Q-) + 4FFO est un précipité blanc, jaune après calcination, produit pail’addition de phosphate de sodium à une solution de chlorure' ferrique. M. Debray Fa obtenu en petits mamelons cristallins par Faction de l’air sur la dissolution du fer dans l’acide phosphorique en excès. Il est insoluble dans l’eau et dans l’acide acétique, soluble dans les acides minéraux. Il est soluble aussi dans le carbonate ammonique et dans l’ammoniaque en présence du phosphate ammonique, dans le tartrate et le citrate ammoniques.
Phosphate acide (PO'‘II)^(Fe^). — Précipité blanc se produisant à chaud et se dissolvant à froid, obtenu en faisant bouillir une solution d’hydrate ferrique dans l’acide phosphorique étendu et en excès (Mil lot).
Il existe beaucoup de phosphates basiques, mais ils sont pou im-
SELS OXYGÉNÉS DU FED
portants; ils ont été décrits parM. Millot. On connaît un j)liospliatc basique naturel, la dufrénite (P0'^)(Fe^j(0^1)^ qui est en cristaux ortliorliombiques ou en rognons à texture fibreuse.
Pyrophosphate ferrique. — Il se précipite par l’addition de pyropliospbate de sodium à du clilorure ferrique, mais se dissout dans un excès de pyropliospbate. La solution abandonne par l’évaporation des cris tauxlamelleux du sel double (P"0'^)^(Fe‘)^2P^0'Na* f-20tPO. La solution de ce sel est légèrement acide; les acides en précipitent du pyropliospbate ferrique. Elle ne présente pas avec les cyanures jaune et rouge et avec le sulfocyanate de potassium les réactions des sels ferriques; ce dernier réactif fournit un précipité gélatineux blanc. L’ammoniaque colore la solution en rouga* sans la précipiter (Milke). Ce sel double a été préconisé en médecine.
ARSÉNITES ET ARSÉNIATES DE FER.
1130. Idarsénite ferreux est un précipité blanc, soluble dans l’ammoniaque et très oxydable à Pair.
Idarsénite ferrique, qui se précipite par l’addition d’arsénite de potassium à du chlorure ferrique, est un sel basique (AsO^)^(Fe^) -f-Fe-(0H)'^-|-4tP0 (Guibourt). Le même sel se produit par la digestion de l’hydrate ferrique avec l’acide arsénieux; c’est ce qui explique l’emploi de l’hydrate ferrique , récemment précipité , comme antidote de ce poison.
1131. Arséniate ferreux. — Précipité blanc, verdissant à l’air et se transformant en arséniate ferroso-ferrique.
1132. Arséniates ferriques. — L’arséniate normal (AsO*)^ (Fe^)-l-4H^0 se rencontre dans la nature; c’est \di scorodite, qui cristallise en prismes ortliorliombiques verdâtres. Le pharmacosic/mVeest un arséniate basique (AsO'')^(Fe^)^(OH)^ + 6rPO avec remplacement partiel de l’arsenic parle phosphore. Elle est en cristaux cubiques d’un vert foncé. Le sidérétine est en rognons bruns ou rouges renfermant'(AsO‘")(Fe^){OH)^-l-4Y2H^O.
On obtient l’arséniate normal en dissolvant l’arséniate ferreux dans l’acide azotique et précipitant par l’ammoniaque.
Uarséniate acide 2(AsO’dI)YFe“)-|-9IPO se produit par l’addition d’arséniate monosodique à du chlorure ferrique. C’est un précipité blanc, soluble dans l’ammoniaque avec une couleur rouge.
L’acide arsénique, comme l’acide phospliorique, est énergique-
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ment retenu par l’oxyde ferrique auquel la potasse ne peut les enlever complètement. 11 faut pour cela faire digérer ces sels avec du sulfure ammonique.
CARBONATES DE FER
1133. Carbonate ferreux CO^Fe. — Le carbonate naturel, nommé sidérose ou fer spathique, est cristallisé en rhomboèdres isomorphes avec le carbonate de calcium; le fer y est souvent partiellement remplacé par le calcium, le magnésium et le manganèse. De Senarmont a reproduit cette espèce minérale cristallisée en chauffant à 150” en tubes scellés, une solution de sulfate ferreux avec du bicarbonate sodique. On rencontre aussi le carbonate ferreux en rognons ou en amas dans les terrains houillers; c’est le principal minerai de fer en Angleterre.
Le carbonate ferreux obtenu par voie humide est un précipité blanc, très altérable à l’air, qui le transforme en hydrate ferrique avec expulsion de l’acide carbonique. Il est insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide carbonique. Il est contenu à cet état dans beaucoup d’eaux minérales. On obtient une semblable solution, très altérable à l’air et renfermant de sel par litre, en faisant passer un courant de gaz carbonique à travers du fer divisé délayé dans l’eau (de Hauer). La dissolution du fer s’effectue aussi avec dégagement d’hydrogène dans une solution de bicarbonate alcalin.
1134. Carbonate ferrique. — On ne connaît pas le carbonate ferrique normal. Lorsqu’on ajoute un carbonate alcalin à un sel ferrique, il y a dégagement d’acide carbonique et précipitation d’hydrate ferrique qui, néanmoins, renferme encore de l’acide carbonique à l’état de carbonate très basique.
Il paraît exister des carbonates ferriques doubles. Les bicarbonates alcalins dissolvent l’hydrate ferrique en produisant une solution rouge qui ne précipite pas immédiatement par l’ébullition cl d’où les alcalis précipitent de nouveau l’hydrate ferrique.
SILICATES DE FER.
1 135. Le fer entre dans la composition d’un grand nombre de silicates naturels. \j orthosilicate ferreux SiO^'Fe^ est un produit métallurgique de l’affinage de la fonte ; il est très fusible et échappe à la réduction par le carbone ou l’oxyde de carbone. Il est atla-
l-'ER.
qiiablc par les acides. 11 est en masses vitreuses et forme quelquefois des cristaux gris d’un aspect métallique.
Le silicate neutre SiOn^e + OIPO se rencontre quelquefois cristallisé dans l intéricur des laves. Les cristaux gris noircissent à Tair par oxydation.
Aubhe DK MARS. — Lorsqu’oii introduit un cristal de sulfate terreux dans une lessive de silicate alcalin en partie carbonatée, il se recouvre d’une végétation grise qui renferme du silicate ferreux basique et du carbonate alcalin, 3SiO“Fe. 9FeO-h2CCPK-. Exposé a l’air, ce composé se transforme en silicate ferrique basique.
COMPOSÉS SULFURÉS DU FER
Outre les sulfures correspondant aux oxydes et quelques soussulfures peu importants, on connaît un bisulfure FeS- qui est le minéral si répandu désigné sous le nom de 'pyrite.
1136. Sulfure ferreux FeS. — On regarde comme tel celui qui se forme lorsqu’on arrose d’eau chaude un mélange de 40 parties de soufre et de 60 parties de limaille de fer (volcan de Lémerij)\ ce sulfure est très oxydable. On prépare le sulfure de fer fondu, qui sert à la préparation de l’hydrogène sulfuré, en fondant du soufre dans un creuset et y plongeant une harre de fer chauffée au rouge hlanc. Le sulfure formé fond et se réunit en un culot métallique dans le fond du creuset.
Chauffés au rouge vif, les sulfures supérieurs du fer perdent du soufre et leur composition se rapproche de celle du protosulfure.
Le sulfure de fer fondu est une masse métallique à structure cristalline, offrant quelquefois des prismes hexagonaux. Densité = 4,69. Il n’est pas réduit par l’hydrogène au rouge et ne perd pas de soufre quand on le porte au rouge hlanc.
On rencontre quelquefois du sulfure ferreux cristallisé (troilite) dans les fers météoriques. M. Sidot l’a obtenu cristallisé en faisant agir l’hydrogène sulfuré au rouge sur l’oxyde ferroso-ferrique, il se dégage de l’eau et de l’anhydride sulfureux, puis, en élevant la température, du soufre. Le sulfure ferreux reste sous la forme de cristaux prismatiques hexagonaux noirs ou jaunes.
On obtient le sulfure ferreux par voie humide par l’action des sulfures alcalins sur les sels ferreux; avec les sels ferriques, il se produit du sulfure ferreux mélangé de soufre.
COMPOSÉS SULFURÉS DU FER
Le sulfure ferreux précipité est noir, insoluble clans l’eau, soluble clans les acides. Il est un peu soluble clans les sulfures alcalins, avec une couleur verte. Il s’oxyde rapidement à l’air, en partie à l’état de sulfate ferreux, en partie en donnant de l’oxyde ferrique et du soufre; aussi doit-on laver le précipité avec de Teau chargée d’hydrogène sulfuré.
1137. Sesquisulfure de fer Fe^S^ — Il se forme par l’action de la chaleur au rouge sombre sur le bisulfure de fer et prend aussi naissance lorsqu’on traite à 100° l’hydrate ferrique par l’hydrogène sulfuré. Il se trouve dans la nature, mais seulement associé au sulfure de cuivre dans les pyrites cuivreuses. Le sulfure préparé au rouge sombre par l’action du soufre sur le fer ou par la décomposition du bisulfure est une masse d’un gris jaunâtre, de 4,41 de densité, non magnétique, inaltérable à l’air. Les acides le décomposent en donnant un sel ferreux avec dégagement d’hydrogène sulfuré et en laissant un résidu de bisulfure de fer.
M. R. Schneider a obtenu un sulfoferrite de 'potassium Fe^K^S'' ou Fe^SMi-S en longues aiguilles déliées, pourprées et brillantes, en fondant un mélange de 1 partie de fer en poudre, 6 parties de soufre et 6 parties de carbonate de potassium, puis épuisant la masse par l’eau.
La pyrite cuivreuse peut de même être' envisagée comme un sulfoferrite. Il en est de même de la pyrite magnétique Fe’S** = Fe^S^6FeS. Cette pyrite, qui est magnétique, se rencontre en tables hexagonales ou en masses compactes d’un aspect bronzé. C’est ce sulfure qui se forme, plutôt que le protosulfure lui-même, par l’action du soufre sur le fer au rouge blanc ou par la calcination du bisulfure à cette température. On connaît des pyrites magnétiques qui ont une autre composition, notamment Fe^S% soit Fe^STeS.
1138. Bisulfure de fer FeS^. — Il est très répandu dans la nature, qui nous l’offre sous deux formes très différentes sous le rapport cristallographique et par leurs caractères. L’une est la pyrite jaune on cubique; l’autre, \n pyrite blanche on prismatique . Les pyrites se rencontrent dans toutes les formations géologiques, depuis les terrains cristallins jusqu’aux terrains de sédiment, en cristaux isolés, en rognons, en veines, etc.
La pyrite jaune ou martiale^ la plus répandue, est cristallisée en cubes volumineux, striés dans trois directions, ou en dodécaèdres
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i homboïilaiix. Elle a la couleur de l’or ou du lailou. Elle est durt* et fait feu au briquet, aussi l’employait-oii autrefois à la j)lace du silex. Sa densité est de 5,185. Elle est inaltérable à l’air.
La pyrite blanche ou marcamte est cristallisée dans le système ortborhombique, en prismes d’un jaune pâle terne, ou en octaèdres plus ou moins modifiés. Densité = 4,7 à 4,8. Elle appartient de préférence aux terrains de sédiment, et on la rencontre surtout dans les couches de lignite. La pyrite blanche est très oxydable ; elle se délite à l’air et se transforme en sulfate de fer.
On obtient le bisulfure de fer en combinant le fer à un excès de soufre, à des températures ne dépassant pas le rouge sombre. Wœliler a reproduit la pyrite cubique en petits cristaux jaunes en chauffant un mélange intime d’oxyde ferrique, de soufre et de sel ammoniac à la température de volatilisation de ce sel. IL Deville est arrivé au même résultat en fondant du sulfure de fer avec du sulfure de potassium et un excès de soufre. On Tobtient également cristallin par l’action du sulfure de carbone en vapeur sur l’oxyde ferrique (Scblagdenhauffen). Si l’on chauffe au delà de 100° l’oxyde ferrique dans un courant d’hydrogène sulfuré, on obtient le sulfure de fer avec la forme de l’oxyde. Cette forme épigénique se rencontre quelquefois dans la nature.
Calcinées à l’abri de l’air, les pyrites se transforment suivant la température en sesquisulfure ou en pyrite magnétique. Les acides étendus sont sans action sur toutes les variétés de pyrites.
Usages. — La pyrite n’est pas utilisée comme minerai de fer, mais bien comme minerai de soufre, dont elle abandonne presque la moitié par la distillation. Grillées, elles donnent l’acide sulfureux nécessaire à la fabrication de l’acide sulfurique. Les pyrites blanches servent en outre à préparer le sulfate de fer et, si elles sont argileuses, l’alun, par leur exposition à l’air.
1139. Nitrosulfures de fer. — Nous nous bornerons ici à une indication sommaire sur ces combinaisons, qui ont été découvertes par M. Z. Roussin, puis étudiées par divers cliimisles. Leur point de départ est le tétranitromlfure de fer que l’on obtient en ajoutant peu à peu un sel ferreux à une solution contenant à la fois de l’azotite de potassium et du sulfure d’ammonium. Après quelques minutes d’ébullition on fdtre et on laisse refroidir. La combinaison se dépose en aiguilles noires, à éclat métallique, solubles dans 112 parties d’eau froide et tlans 2 parties d’eau
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bouillante, déliquescentes dans la vapeur d’éllier; leur solution est d’un brun foncé. La composition de ces cristaux est complexe et paraît du reste varier avec les conditions de leur production. Les divers auteurs qui se sont occupés de ce corps lui assignent en elTet des formules dilîérentes; nous les donnons ici sans les discuter, en faisant remarquer qu’elles ne doivent pas se rapporter toutes au même corps :
F'e^S°(AzO)‘IP (Z. Roussin)
Pe^S3(Az0)^.2R20 (Porczinski). . . .
Fe®S«(Az0)‘°.4H20 (Rosenberg) . . .
Fe2S2(AzO)2(AzR2)2 (Derael). . . . . .
Fe^SS(AzO)i2R2 (Pawel)
exige 35,56 de soufre.
En traitant ce composé par la soude, M. Roussin en -a obtenu un autre, le nitrosomlfure sulfuré de sodium Fe“S^(x\zO)^3Na^S-f-xH^O (ou Fe-S-(AzO)^Na"S d’après M. Porczinski), qui se présente en cristaux noirs solubles dans l’eau, insolubles dans l’éther. Il se sépare en même temps de l’hydrate ferrique.
Les cyanures transforment les nitrososulfures en nitroferrocyanures (t. III, 257). Réciproquement, ces derniers peuvent être transformés en nitrososulfures par l’action des sulfures.
1140. Sulfocarbonate de fer CS^Fe. — Précipité noir produit par un sulfocarhonate alcalin dans du sulfate ferreux en excès. Avec un excès de sulfocarbonate on obtient une liqueur presque noire.
Nitrososulfocarbonate. — Si l’on ajoute de l’azotite de sodium en même temps que du sulfocarhonate alcalin à du sulfate ferreux, on obtient, aprèsébullition,uneliqueurnoirequi, filtrée, abandonnepar le refroidissement des aiguilles noires. On les purifie par cristallisation dans l’éther. Elles ont pour composition Fe^CS^(AzO)®-p3IPO. Les acides et les alcalis sont sans action à froid sur ce composé. Par l’action des alcalis bouillants, il se dégage de l’ammoniaque et il se précipite de l’oxyde ferrique. Le cyanure de potassium le transforme en nitroferrocyanure (O. Lœw).
FER ET ÉLÉMENTS TRI ATOMIQUES
1 141. Azotures de fer. — On a signalé l’existence de plusieurs azotures de fer. Ceux-ci ne se produisent pas par l’union directe des éléments; mais en faisant passer du gaz ammoniac sur le fer, il y a dégagement d’hydrogène et fixation d’azote sur le
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mêlai, qui dcvienl cassauL Si l’on opère au rouge sombre avec du ter réduit de l’oxalate, il se produit une masse noire, mate, qui, (1 après Rog’stadius, renferme Az^Fe^; cet azoture perd de l’azote à une température plus élevée et se convertit en Az^Fe*^.
Fn faisant agir le gaz ammoniac sec sur le chlorure ferreux cliautîé au rouge sombre, il se produit une masse spongieuse, demi-fondue, d’un blanc grisAtre, souvent magnétique. C’est l’azoture Az-Fe'\ Densité =b,0.
Réduit en poudre, l’azoture de fer brûle avec éclat dans la flamme du gaz. Il perd son azote à une température élevée , plus facilement dans un courant d’hydrogène, qui laisse du fer métallique. La vapeur d’eau le décompose au rouge en produisant de l’ammoniaque et de l’oxyde magnétique de fer. Les acides sulfurique et chlorhydrique le dissolvent avec dégagement d’hydrogène et production de sel ferreux et de sel d’ammonium.
Un autre azoture, Az^Fe% a été observé par M. O. Silvestri dans la lave de l’Etna. C’est la composition que M. Fremy assigne à l’azoture obtenu à l’aide du chlorure ferreux.
1142. Phosphures de fer. — Le phosphore se combine directement au fer, et la fonte produite en présence de matériaux phosphatés est toujours phosphoreuse ; nous savons en outre quelle est l’influence du phosphore sur les propriétés du fer et quelles difficultés on éprouve pour l’éliminer.
En réduisant au haut fourneau des minerais de fer en présence de phosphorites, M. Boblique a obtenu un phosphure de fer Fe^Psous la forme de masses métalliques caverneuses, dont les cavités sont remplies de cristaux prismatiques.
Le phosphate ferreux fondu avec du noir de fumée fournit le phosphure FeT^ (Berzelius) ; le phosphate ferrique donne de même le phosphure Fe^P® (Striive).
En faisant agir la vapeur de phosphore sur le fer réduit el chauffé au rouge, on obtient avec incandescence une masse boursouflée grise qui renferme Fe^P’ et qui perd du phosphore à une température plus élevée, en laissant un phosphure Fe'’’P^ sous forme d’une masse fondue, cassante et magnétique (Ilvoslef).
M. Sidot a obtenu un autre phosphure Fe®P’^ en chaulTant du fd de clavecin dans la vapeur de phosphore. Ce phosphure est une masse métallique cristalline, ofl’rant dans son intérieur des prismes ortliorhombiques très durs et magnétiques.
CARBURES ET SILIGIURES DE FER
Le phosplmre Fo^P% masse mélallique non magné liqiie, se produit par l’action de l’hydrogène phosplioré sur la pyrite ou le fer en poudre, au rouge (H. Rose). Enfin on obtient le composé Fe^P' par l’action de l’hydrogène phosplioré naissant (potasse et phosphore) sur le sulfate ferreux; c’est une poudre noire.
Tous ces phosphures se dissolvent dans l’acide chlorhydrique avec dégagement d’hydrogène phosplioré.
1143. Arséniures de fer. — L’arsenic s’unit directement au fer en un grand nombre de proportions. La nature nous offre des arséniures de fer FeAs^ Fe^As^ et FeAs\ ainsi qu’un sulfarséiiiure, le mispickel FeSAs. Chauffés fortement, ces composés fournissent un sublimé d’arsenic.
1 144. Borure de fer. — On obtient un horure de fer cristallisé en faisant passer un courant de vapeur de chlorure de bore sur le fer chauffé au rouge (Fremy). En réduisant le borate de fer par l’hydrogène, Arfvedson a obtenu une masse métallique ressemblant à l’argent, très dure et décomposable par l’eau bouillante et par les acides.
CARBURES ET SILIGIURES DE FER
1 145. Le fer s’unit très facilement à une petite quantité de carbone pour donner la fonte ou l’acier, mais la proportion de carbone ne peut pas dépasser une certaine limite, et la fonte en fusion qui tient du carbone en excès en dissolution l’abandonne par le refroidissement à l’état de graphite.
Le résidu de la calcination du ferrocyanure de potassium, épuisé par l’eau pour lui enlever le cyanure de potassium, est une poudre noire, pyrophorique à chaud et qui renferme FeC^; mais il n’est pas sùr que ce soit là un composé homogène.
Le fer renferme presque toujours de petites quantités de silicium, qui ne nuit pas à ses qualités. On obtient du fer riche en silicium en chaudant du fer avec un mélange de silice et de charbon ; aussi les fontes sont-elles quelquefois très chargées de silicium.
En chauffant du fer au rouge dans la vapeur de chlorure de silicium, il se produit finalement un siliciure de fer FeSi, qui se dépose dans la partie moins chaude du tube en octaèdres réguliers très nets, durs, d’un jaune gris, insolubles dans les acides. La potasse le décompose avec dégagement d’hydrogène (Fremy).
FER
RECHERCHE ET DOSAGE DU FER
1146. Caractères des sels de fer. — Les composés du fei-, chauffés au chalumeau avec du borax, fournisseiiL dans la flamme oxydante une perle rouge foncé à chaud, jaune à froid; dans la flamme réductrice, une perle verte qui devient très pâle à froid.
Les composés du fer ne colorent pas la flamme. Le spectre de l’étincelle fourni par le chlorure ferrique offre plusieurs groupes de raies dont les plus importantes sont dans le vert, le bleu et l’indigo; 532,6 cà 523,1; 495,9 à 492,3 et 440,6 à438,3.
Le spectre du métal lui-même dans l’étincelle est composé de plusieurs centaines de raies dont les plus brillantes sont dans l’indigo (X = 414,7 à 438,3); d’autres, dans le vert, correspondent aux raies G et E de Fraunhofer.
Voici les caractères analytiques des sels ferreux et ferrique ;
Sels ferreux. Sels ferriques.
Potasse Précipité verdâtre se co- Précip. gélatineii-v brun.
lorant rapidement à Pair.
Ammoniaque Idem, soluble dans excès Idem.
de réactif et les sels ammoniacaux.
Carbonates alcalins. . Précipité blanc, verdis- Idem, avec dégagement
sant à l’air. de GO^.
Carbonate de baryum. . Rien. Précipité d’hydrate fer-
rique.
Hydrogène sulfuré Rien. Réduction avec dépôt
de soufre.
Sulfures alcalins Précipité noir. Précipité noir, avec sou-
fre.
Cyanure jaune Précip. bleuâtre, bleuis- Précipité de bleu de
sant à l’air. Prusse.
— rouge Précipité de bleu de Coloration brune.
Turnbull.
Sulfocyanates Rien. Coloralionrouge intense
Tannin Rien, puis coloration Précipité noir bleuâtre
noire à l’air. (encre).
Acide oxalique Précipité jaune, lent à se Coloration rouge, sans
former. précipité.
Les sels ferriques sont colorés en rouge par les acétates alcalins, et la solution laisse déposer tout le fer à l’état d’hydrate ferrique par l’ébullition.
RECHERCHE ET DOSAGE DU FER
1147. Dosage et séparation du fer. — Ou dose le fer à l’état d’oxyde ferrique. Si l’on a affaire à un sel ferreux, il faut d’abord le suroxyder, par le chlore ou l’acide azotique; on précipite ensuite le sel ferrique par l’ammoniaque, on lave avec soin le précipité d’hydrate ferrique, on le sèche, puis on le calcine. La quantité de fer est donnée en multipliant le poids de l’oxyde par le rapport Fe : Fe^0^=:0,700.
L’acide tartrique, l’acide citrique, le sucre et d’autres matières organiques empêchent la précipitation de l’hydrate ferrique. Il faut dans ce cas précipiter le fer par le sulfure ammonique, recueillir le sulfure de fer, le dissoudre dans l’acide chlorhydrique, additionné d’acide azotique, puis précipiter la solution par l’ammoniaque. On procédera de même si la solution renferme de l’acide phosphorique ou de l’acide borique, qui sont précipités par l’ammoniaque à l’état de sels ferriques^
Quand le fer se trouve en présence d’autres métaux précipitables par la potasse ou par l’ammoniaque, il faut préalablement les séparer, ce qui est facile pour les métaux précipitables par rhvdroeène sulfuré en solution acide.
Pour séparer le fer des métaux alcalins et alcalino-terreux, on le précipite par le sulfure ammonique, qui précipite en même temps le cobalt et le nickel, le manganèse, le zinc, raluminium et le chrome, ces deux derniers à l’état d’hydrates.
Le nickel et le cobalt peuvent être séparés par l’acide chlorhydrique qui ne dissout pas leurs sulfures, tandis qu’il dissout les autres sulfures ou hydrates précipités en même temps. Dans cette opération le fer est ramené au minimum et il est important de le suroxyder de nouveau en traitant la solution par le chlore ou l’acide azotique. Pour séparer le fer, le manganèse et le zinc de •la solution chlorhydrique des sulfures, on suroxyde le fer, on neutralise exactement la solution par le carbonate de sodium, puis on la fait digérer à froid avec du carbonate de baryum, qui ne précipite que l’hydrate ferrique ; celui-ci peut être accompagné d’hydrate chromique et d’alumine. Dans ce cas, on dose le fer volumétriquement par le permanganate de potassium ou bien on traite la solution par un excès de potasse qui redissout à froid l’hydrate chromique et l’alumine.
Lorsqu’on précipite l’hydrate ferrique par la potasse, il peut retenir de l’alumine; il faut dans ce cas le redissoudre et le préci-
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piler une seconde et même une troisième fois. Enliu comme il entraîne de la potasse dans sa précipitation, il faut finalement, après 1 avoir redissous, le précipiter j)ar l’ammoniaque.
On peut encore séparer le fer du chrome et de l’aluminium en traitant la solution, après neutralisation, par l’iiyposulfite de sodium qui précipite à l’ébullition les hydrates chromique et aluminique, mélangés de soufre, tandis que le fer reste dissous.
1148. Dosage volumétrique du fer. — La méthode de Margueritte est fondée sur l’oxydation des sels ferreux par le permanganate de potassium.
lOFeCP H- 16HCI + 2Mn04C = oFe2G16 + 2KGl + 2MnC12 -h SH^Q.
Tant qu’il reste du sel ferreux en dissolution, le permanganate ajouté se décolorera immédiatement. Il colorera au contraire la solution en rose lorsque tout le sel ferreux sera converti en sel ferrique ; ce moment est très facile à saisir. Si donc on connaît le volume d’une solution de permanganate nécessaire pour faire passer 1 gramme de fer de l’état de sel ferreux à l’état de sel ferrique, on pourra aisément déterminer la quantité de fer dans une solution par le volume de permanganate qu’il aura fallu ajouter jusqu’à ce que la solution reste colorée.
Préparation de la liqueur titrée. — D’après l’équation cidessus, 1 molécule de permanganate (pesant lo8) correspond à 5 atomes de fer (5 X 56 = 280), ou bien 10 grammes de fer à l’état de sel ferreux sont suroxydés par o^%643 de permanganate. En dissolvant ce dernier poids dans 1 litre d’eau, on aura donc une solution dont chaque centimètre cube indiquera O^^Ol de fer.
On peut encore faire une solution de richesse quelconque et la titrer par un poids connu soit de fer pur, soit de sulfate ferrosoammonique (SO^)^Fe(Aztr')'^-+-6tPO, sel qui renferme 1/7 de son poids de fer, et qui est peu altérable à l’air. Dans le premier cas, on pèse par exemple 0^%1 de fil de clavecin, on le dissout dans quelques centimètres cubes d’acide chlorhydrique pur, puis on étend la solution avec de l’eau bouillie^ de manière à faire un demi-litre environ, et on y ajoute le permanganate jusqu’à coloration persistante, puis on note le nombre de divisions qu’il en a fallu ajouter et on en déduit la valeur du litre.
Le fer n’étant jamais absolument pur et le sulfate ferroso-ammonique pouvant être plus ou moins efdeuri, il est préférable,
RECHERCHE ET DOSAGE DU FER
comme l a indicjué M. JBcrtliclot, de titrer le permanganate pai l’acide oxalique, corps facile à obtenir pur et dont la solution est inaltérable. Cet acide est décomposé d’après l’équation :
3C204I- + 2Mn04v + 3S04P — 2SO'‘.\In + S04{- + SH^O -+- 10CO-.
On dissout par exemple d’acide oxalique cristallisé
C“0’‘H- + 2IP0 et l’on étend à 1 litre, qui correspond alors à 10 grammes de fer.
La solution doit être fortement acidulée par l’acide sulfurique.
Dosage. — Pour doser le fer par la solution de permanganate, on dissout le composé, métal, minerai ou tout autre dans l’acide chlorhydrique, et comme le fer doit être au minimum, on réduit la solution acide par le zinc pur, jusqu’à dissolution complète, ou par l’acide sulfureux ou par l’hydrogène sulfuré, dont on chasse avec soin l’excès par l’ébullition. La solution doit être étendue d’eau bouillie et refroidie, et il faut éviter, dans la dissolution de l’essai, d’employer une trop forte quantité d’acide chlorhydrique, celui-ci agissant sur le permanganate comme réducteur, en dégageant du chlore. Il est donc bon de remplacer en partie l’acide chlorhydrique par l’acide sulfurique.
Ce procédé est inapplicable directement si la substance renferme de l’étain ou de l’acide arsénieux. Dans ces cas, le zinc employé pour réduire les sels ferriques présente l’avantage de précipiter l’étain et l’arsenic. Enfin s’il y a des matières organiques en' présence, il faut commencer par les détruire, par le chlore par exemple.
Analyse des composés ferroso-ferriques. — Le procédé ci-dessus permet de reconnaître dans un composé ferroso-ferrique la quantité de sel ferreux accompagnant un sel ferrique. Pour cela on titre la solution, sans réduction préalable, par le. permanganate et on a ainsi la quantité de fer au minimum. Un autre essai fournit, après réduction, la quantité totale de fer, et la différence entre les deux essais fait connaître la proportion de sel ferrique.
Le fer enfin par cette méthode peut être dosé à côté d’autres métaux, par exemple l’aluminium, dont la séparation est quelquefois assez longue.
1149. Essai des minerais de fer, du fer, de la fonte et de l’acier. — L’essai métallurgique des minerais se fait généralement par voie sèche en les fondant avec du charbon dans un
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ci’eiiset brasqiié. On oblicnl ainsi de la fonte dont le poids indique immédiatement le rendement probable au haut fourneau.
L’essai par voie humide a lieu en dissolvant un poids connu de minerai dans l’acide chlorhydrique et en s’appuyant sur les ju-incipes développés plus haut; la méthode volumétrique par le permanganate abrège beaucoup l’opération.
L’analyse des scories est quelquefois très importante, surtout lorsqu’elles doivent être employées pour le puddlage; elle s’efïèctue comme celle des minerais , par dissolution dans l’acide chlorhydrique et titrage par le permanganate.
L’analyse des fontes et aciers a surtout pour but de faire connaître leur teneur en carbone, silicium, etc.
Carbone. — Lorsqu’on dissout une fonte dans l’acide chlorhydrique, le carbone combiné (carbone de cémentation) se dégage à l’état d’hydrocarbures gazeux, le carbone libre ou graphite reste ; comme il est toujours ferrugineux, son poids ne donne pas exactement celui du carbone, qu’on détermine par combustion avec de l’oxyde de cuivre, commepour une analyse organique. On peut de la même manière déterminer le poids du carbone total, et même isolément celui du carbone combiné en faisant passer le gaz, lavé par des solutions métalliques, à travers un tube rempli d’oxyde de cuivre, et recueillant l’acide carbonique formé dans des tubes absorbants.
La dissolution de la fonte dans l’acide clilorbydrique est souvent difficile, et l’on a recours alors à l’iode, au brome ou au chlorure cuivrique, qu’on fait agir sur le métal en poudre, en présence de l’eau. Ces réactifs laissent en général la totalité du carbone à l’état solide.
Soufre. Phosphore. — On traite le métal par l’eau régale ; ces métalloïdes se transforment, le premier, en acide sulfurique, le second, en acide phospliorique qu’on dose par les procédés ordinaires.
Silicium. — L’attaque de la fonte par l’eau régale transforme de même le silicium en silice. On peut aussi chauffer le métal dans un courant de gaz chlorhydrique mélangé d’air, le fer se volatilise à l’état de chlorure ; le carbone est brûlé ainsi que le silicium. La silice produite reste dans le résidu avec les oxydes de titane, de manganèse, d’alumine, qu’on sépare et dose par les procédés liabituels (Caron).
NICKEL
NICKEL. — Ni = 58,6.
1150. Historique. — État naturel. — CronstecU, minéralogiste suédois, reconnut en 1751 que le îcupfernickel ou nickéline^ qu’on croyait être un minerai de cuivre (1), renfermait un métal particulier qu’il nomma nickel et qu’il rencontra également dans d’autres minerais et dans le ^peis. Ce produit métallurgique est un arséniure plus ou moins sulfuré de nickel, obtenu dans la fabrication du smalt, silicate de potassium et de cobalt qui résulte de la fusion des minerais de cobalt grillés avec de la silice et de la potasse. Bergmann confirma en 1775 les premières indications de Cronstedt.
La nickéline est de l’arséniure de nickel, NiAz, avec des traces de cobalt, de fer, de soufre ; on connaît également un antimoniure, NiSb (breithauptite)^ un sulfure NiS, un arséniosulfure NiAs^S'^ [corynite), un arséniure de fer et de nickel; un sulfure de fer, nickel et cobalt (NiCoFe)^S'' {linnéité), etc.
Le nickel accompagne en outre le cobalt dans, tous les minerais de ce métal et est quelquefois contenu dans les pyrites magnétiques. Un des minerais les plus importants aujourd’hui est le silicate de nickel et de magnésium ou garniérite 2SUO^®(NiMg)'* -1- 3tPO. Il est remarquable par l’absence de l’arsenic, du soufre et du cobalt. Il forme en Nouvelle-Calédonie des gisements très abondants dont la découverte a donné un très grand développement à l’industrie du nickel.
Le nickel accompagne le fer dans les météorites.
Traitement des minerais arséniés et sulfurés. — On grille le minerai à basse température d’autant plus longtemps qu’il est plus riche en cobalt, puis on fond le minerai grillé avec du sable et un alcali. Cette opération fournit une scorie qui renferme presque tout le cobalt avec un peu de nickel et une matte contenant plus de la moitié de son poids de nickel, avec 40 p. dOO d’arsenic, des quantités variables de cobalt, mais très peu de cuivre et de soufre.
C’est le speis, qui se rapproche de la nickéline par ses propriétés et sa composition générale.
(1) L’impossibilité où l’on se trouvait d’extraire le cuivre de ce minerai lui fit donner son nom, qui vient de Kupfer, cuivre et de Nickel, terme populaire allemand qui «ignifie une vaurienne, une vagabonde.
II. — Chimie minérale
NICKEI..
Le grillage complet du speis ou de la nickôliiie fournil de l’oxyde de nickel impur, qu’on réduit par le charbon dans un four à manche. Le grillage donne de l’anhydride arsénieux comme produit accessoire.
Les minerais sulfurés de nickel étant presque toujours associés à des minerais de cuivre et le principal emploi du nickel résidant dans la préparation d’alliages avec le cuivre, on traite souvent de semblables minerais pour obtenir directement ces alliages. Pour cela, après avoir concentré la matte par plusieurs grillages et fusions, on la grille à fond, puis on la fait digérer avec de l’acide sulfurique concentré ; on chasse l’excès de cet acide, on reprend par l’eau; on suroxyde le fer par le chlorure de chaux, et on traite la solution par la craie, qui précipite immédiatement tout le fer, tandis que le cuivre est précipité plus lentement. On peut ou bien achever la précipitation par la craie si l’on veut séparer le cuivre du nickel, ou précipiter les oxydes de ces deux métaux simultanément par un lait de chaux, puis les réduire par le charbon.
Lorsqu’on a l’oxyde de nickel seul, on le moule en petits cubes, qu’on calcine avec du charbon dans un creuset; on obtient ainsi le nickel cubique. L’oxyde de nickel est souvent souillé de sulfate calcique qu’on enlève par une fusion avec du carbonate de sodium.
1151. Traitement de la garniérite. — La garniérile, par suite de la simplicité de sa composition, fournit un métal très pur. Ce minerai peut être divisé en plusieurs catégories suivant sa richesse en nickel. Celui qui est le plus riche en renferme 18 à 20 p. 100 ; il est compacte et d’un vert émeraude. La variété jaunâtre renferme 12 à 15 p. 100 de nickel, et la variété bleuâtre, très friable, en fournit de 6 à 8 p. 100.
Le traitementpeut avoir lieu par voie sèche, par voie humide ou par des procédés mixtes.
Procédé Garnier par voie sèche. — 11 consiste à traiter le minerai, aggloméré en briquettes avec du charbon et du goudron, au haut fourneau avec un fondant (spath fluor), puis à refondre la fonte de nickel dans un creuset brasqué. La présence du fer rend l’opération difficile à cause de son affinité pour le charbon qui entrave la carburation et, par suite, la fusion du nickel.
La fonte ou carbure de nickel est affinée par puddlage ou par cémentation dans de l’oxyde ferrique.
Procédé Christofle et Bouiluet. — Dans le traitement par voie
TRAITEMENT DE LA GARNIÉRITE
sèclie, le fer existant dans le minerai reste uni au nickel et ne peut pas être séparé par un traitement métallurgique. Il est donc nécessaire de le séparer préalablement par voie humide.
Le minerai concassé est soumis à une lévigation qui donne des boues ferrugineuses pauvres en nickel. Le minerai enrichi est traité par l’acide chlorhydrique de manière à ne dissoudre que le silicate et l’oxyde defer etàlaisser le silicate de nickel etde magnésium qu’on lave et qu’on sèche. Le minerai ainsi purifié est alors fondu dans des creusets, disposés sur la sole d’un four à réverbère, avec du charbon de bois et un fondant composé de 68 p. 100 de silice, de 15 p. 100 de chaux, de 12 p. 100 de soude, de 3 p. 100 de magnésie et de 2 p. 100 d’oxyde ferrique. On obtient ainsi une fonte de nickel, tandis que le restant du fer passe dans les scories.
Quant à l’acide chlorhydrique qui a servi à enlever le fer, on l’emploie pour dissoudre les boues ferrugineuses ; le nickel peut alors être retiré de la solution par les procédés de séparation indiqués plus loin.
Un autre procédé consiste à dissoudre le minerai dans l’acide chlorhydrique et à précipiter le nickel à l’état d’oxalate par l’acide oxalique. On peut aussi précipiter le fer et l’alumiuie par la craie, puis le nickel à l’état de peroxyde par le chlorure de chaux.
Purification du nickel. — Le nickel du commerce se présentait autrefois en petits pains cubiques de composition très variable, et renfermant 56 à 97 p. 100 de nickel, associé tantôt à du cuivre et à du fer, tantôt à du cobalt. Aujourd’hui le nickel presque pur, mais carburé, est livré au commerce en plaques fondues de 1 décimètre de large sur 2 environ de long, destinées à servir d’anodes solubles dans le nickelage.
Pour purifier le nickel, on le dissout dans l’acide azotique et on évapore la solution en maintenant le métal en excès, qui reprécipite le fer. On reprend le résidu de l’évaporation par l’eau, on précipite la solution par l’hydrogène sulfuré, puis l’on fait bouillir la liqueur filtrée qu’on additionne, après concentration, d’acide oxalique en excès. On calcine enfin, à l’abri de l’air, l’oxalate de nickel précipité et on le fond dans un creuset de chaux. Le nickel se réunit en un culot métallique homogène (H. Deville).
On peut encore obtenir le nickel pur en réduisant l’oxyde par l’hydrogène à 270”; on obtient ainsi une masse grise qui est pyrophorique si la température n’a pas été trop élevée.
NICKIÎL.
Nous reviendrons plus loin du reste sur les procédés qui permettent de séparer le nickel des autres métaux.
1152. Propriétés. — Le nickel est brillant, d’un blanc d’argent, tirant sur le gris d’acier. La densité du métal fondu est égale à 8,279 ; celle du métal forgé, à 8,666 (Ricbter), ou à 8,82 d’après M. Tupputi. Le nickel est ductile, malléable; sa ténacité est supérieure à celle du fer. On peut le réduire en feuilles de 0““,028 d’épaisseur et l’étirer en fils de 0““,014 de diamètre ; ces propriétés sont fortement modifiées lorsque le métal est impur.
Le nickel fond vers 1500° comme le fer et, comme pour celui-ci, la présence du carbone (fontes) en abaisse beaucoup le point de fusion. Le nickel est magnétique comme le fer, et sous l’influence de forces magnétisantes faibles, il s’aimante cinq fois plus que le fer, tandis que l’aimantation est cinq fois moindre pour des forces magnétisantes énergiques (Arndsten).
Le nickel fondu absorbe beaucoup de gaz qu’il abandonne en se solidifiant ; aussi la coulée du métal est-elle difficile et sa surface offre de nombreuses soufflures dues au roebage. Du reste, cette coulée ne s’effectue qu’en plaques de dimensions restreintes destinées à servir d’anodes solubles dans le nickelage galvanique.
La présence du magnésium empêche le roebage du nickel à cause de son action sur l’oxyde de carbone et l’anhydride carbonique.
La fonte de nickel est tenace, malléable, susceptible d’un beau poli, aussi ductile que le métal pur. Sa texture est homogène et sa surface est exempte de soufflures. Elle ne durcit pas parlatrempe.
En fondant du nickel en grenailles entre des couches de charbon, on obtient un métal très magnétique, de 8,04 de densité etrenfermant 2,10 p. 100 de carbone, principalement à l’état de graphite. La réduction de l’oxyde de nickel en présence de silice fournit une fonte blanche renfermant 9 p. 100 de carbone et 6 p. 100 de silicium (W.-E. Gard).
D’après H. Rose, le nickel cristallise dans le système cubique.
Le nickel en cubes, qui est très poreux, absorbe 165 fois son volume d’hydrogène lorsqu’on l’emploie comme électrode négative dans l’électrolyse de l’acide sulfurique étendu.
Propriétés chimiques. — Le nickel est inaltérable à l’air et ne s’oxyde que difficilement à une température élevée ; il brûle dans l’oxygène à la manière du fer. Il décompose l’eau au rouge. Il ne
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se dissout que lentement dans les acides chlorhydrique et sulfurique étendus. Il se dissout facilement dans Tacide azotique ordinaire ; l’acide fumant le rend passif (Deville). Il s’unit directement au chlore et, à une température élevée, au phosphore, au soufre, à l’arsenic.
Poids atomique. — Les nombres obtenus par les différents auteurs oscillent entre 58 et 59. Celui déduit de l’analyse du chlorure par Dumas est 58,85 (0 = 15,96), M. R. Schneider est arrivé au nombre 57,90 par l’analyse de l’oxalate. Enfin M. Russell, en réduisant l’oxyde pur par l’hydrogène, a obtenu une série de nombres concordants dont la moyenne est 58,59.
Le nickel est diatomique et l’isomorphisme de ses composés avec ceux du zinc et du magnésium le rapproche de ces métaux. Il ne fournit qu’un seul chlorure, mais plusieurs oxydes.
Usages. — Le nickel entre avec le cuivre et le zinc dans la composition des alliages désignés sous les noms de maillechort^ packfong^ argentan^ et dans l’alliage des monnaies de billon de la Belgique, de l’Allemagne et de la Suisse (967). Il s’allie à la plupart des autres métaux, mais ces alliages sont sans importance.
La facilité avec laquelle le nickel est mis en liberté par l’électrolyse, l’inaltérabilité du métal à l’air, enfin son éclat et sa résistance à l’usure, ont donné à l’industrie du nickel une importance de premier ordre. Le nickélage galvanique s’applique à l’ornementation, à la serrurerie, à la carrosserie, à divers organes de machines, aux appareils de chirurgie, etc., etc.
Le nickélage a d’abord été appliqué en Amérique par J. Adams, en 1869, et introduit à la même époque en France par M. Gaiffe. La préparation du bain de nickel est d’une grande simplicité ; le composé qui fournit les meilleurs résultats est le sulfate double de nickel et d’ammoniaque en solution saturée à 20° ou 25°. Les principales conditions à observer sont la neutralité complète du bain et une constance de température telle que le bain ne puisse abandonner des cristaux du sel double. La neutralité du bain est facilement maintenue en employant comme électrode positive une plaque de nickel (anode soluble).
Le nickel forme sur le cuivre une couche adhérente de nickel pur, offrant une inaltérabilité à peu près absolue. Le dépôt immédiat sur le fer présente moins d’adhérence, aussi le nickélage des pièces de fer doit-il être précédé d’un cuivrage superficiel.
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COMPOSÉS HALOGÉNÉS DU NICKEL
1153. Clilorure de nickel NiCl“, — Le chlorure anhydre se sublime en lamelles cristallines jaunes, onctueuses et hygroscopiques, lorsqu’on chauire le nickel dans un courant de chlore sec. On 1 obtient encore à cet état en séchant le chlorure hydraté et sublimant le produit déshydraté. Le produit simplement desséché est une masse terreuse brunâtre qui se sublime sans fondre. Si la sublimation a lieu au contact de l’air, le chlorure perd, une partie de son chlore, qui est remplacé par de l’oxygène.
Le chlorure de nickel est soluble dans l’eau avec élévation de température. La solution, qu’on obtient encore en dissolvant le nickel, son oxyde ou son carbonate dans l’acide chlorhydrique, est verte et abandonne, par la cristallisation, des prismes hexagonaux courts ayant pour composition NiCP -hblPO. Ces cristaux sont efllorescents, solubles dans 2 parties d’eau, moins solubles dans l’alcool.
Le chlorure de nickel anhydre absorbe 6 molécules de gaz ammoniac et se transforme en une poudre blanche d’une nuance violacée. On obtient la même combinaison NiCP.ôAzIP, en ajoutant de l’alcool à la solution ammoniacale du chlorure. Il se présente alors en octaèdres bleus qui perdent de l’ammoniaque à l’air.
Bromure de nickel NiBrk — Il s’obtient par union directe et se sublime en lamelles déliquescentes d’un jaune d’or. Le bromure hydraté NiBr^.3tPO cristallise en aiguilles déliquescentes vertes.
loDURE DE NICKEL NiP. — Obtenu directement par voie sècbe, il se sublime en lamelles d’un gris de fer. Chauffé au contact de l’air, il se convertit en oxyiodure ou en oxyde de nickel. Obtenu par voie humide, il cristallise en prismes très déliquescents NiPn-6IPO.
L’iodure de nickel forme des combinaisons ammoniacales. On obtient le produit NiP. 4AztP en faisant absorber le gaz ammoniac par l’iodure anhydre, à une douce chaleur. Par voie humide on obtient de petits octaèdres bleus brillants.
Le FLUORURE DE NICKEL est en cristaux d’un vert clair, que l’eau bouillante transforme en oxyftuorure insoluble.
OXYDES DE NICKEL
la nature (bunsénité) en petits octaèdres réguliers, d’un vert pistache. On l’obtient par une forte calcination du carbonate, de l’azotate ou de l’bydrate de nickel. Cbauffé au rouge au contact de l’air, le nickel se recouvre d’une couche verte d’oxyde; celui-ci se forme aussi par oxydation du nickel pyropborique. Régnault l’a obtenu en petits cristaux en cbaulfant le nickel au rouge dans un courant de vapeur d’eau.
L’oxyde de nickel est réduit par le charbon au feu de forge; par l’hydrogène à 270°. D’après M. Sidot, l’oxyde de nickel serait réductible par la chaleur seule, ce qui le rangerait à côté des métaux précieux. Le gaz ammoniac le réduit à une température élevée.
Hydrate de nickel. — Précipité vert pomme produit par la potasse dans la solution d’un sel de nickel ; il ne se déshydrate pas par l’ébullition et est légèrement soluble dans l’eau, soluble dans l’ammoniaque avec une couleur violacée ou bleue suivant la teneur en nickel. La solution ammoniacale abandonne de l’hydrate cristallin par l’ébullition. La solution gonfle la soie et finit par donner une solution jaune-brun. Elle ne dissout pas la cellulose (Scblossberger).
L’bydrate de nickel décompose le sel ammoniac en dégageant de l’ammoniaque (Demarçay).
1155. Sesquioxyde de nickel Ni^Ok — Il se produit par la calcination ménagée du carbonate à l’air, ou de l’azotate. C’est une poudre noire soluble dans les acides oxygénés avec dégagement d’oxygène ; dans l’acide chlorhydrique avec dégagement de chlore; dans l’ammoniaque, avec dégagement d’azote.
3NÎ203 4- 2AzH3 -f 3IPO = 6Ni(OH)2 -f kz^.
Hydrate nickélique. — Précipité noir qui se forme par l’addition d’un hypocblorite à de l’hydrate nickéleux ou en traitant celui-ci par le chlore ou par le brome
3Ni(OH)2 -1- CP = NiCP -1- Ni2(OH)«.
H se dépose aussi au pôle positif dans l’électrolyse de certains composés de nickel, par exemple du tartrate nickélo-potassique alcalin.
Séché, 1 hydrate nickélique forme une masse noire qui se dédouble en eau, oxyde de nickel et oxygène par la calcination.
M. Baubigny a obtenu un oxyde Ni^O'" (formule des spinelles)
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eu chaullant à 350-440° le clilorure de nickel dans un courant d’oxyg’ène.
Pehoxyde de nickel. — On envisage comme un peroxyde NiO’^ le produit de l’action de l’eau oxygénée sur le protoxyde de nickel. (À* qui tend à prouver qu’il peut en cire ainsi, c’est la formation de l’oxyde Ni^O^ par l’action des liypoclilorites sur le sesquioxyde à froid (Wicke
SELS OXYGÉNÉS DU NICKEL
Nous ne ferons connaître ici que le sulfate, l’azotate, l’azotite et le carbonate. Parmi les autres, citons les silicates naturels, la rewdanskite et la garniérite^ et l’arséniate naturel (A s0*)-Ni^-i-8H-0.
1156. Sulfate de nickel. — On l’obtient en dissolvant le nickel, son oxyde ou son carbonate dans l’acide sulfurique étendu. Abandonnée à la cristallisation vers 20°, cette solution fournit des prismes orthorliombiques, isomorphes avec le sulfate de magnésium, d’un vert émeraude, renfermant SO'^Ni-h 7H^O. Si la cristallisation a lieu entre 30 et 40°, elle fournit des octaèdres ou des prismes quadratiques bleuâtres contenant 6IPO.
Enfin, si elle s’effectue à 50 ou 70", on obtient des prismes clinorhombiques également avec 6tPO (Mitscherlich). Le sel à 6IPO se produit aussi par la cristallisation à froid de la solution contenant un excès d’acide. Les cristaux à 7IPO deviennent opaques à l’air en perdant 1 moléc. IPO. Ils perdent 6IPO à 103° et la dernière molécule d’eau seulement à 280° (Graham). Ils sont solubles dans 3 parties d’eau froide.
Le sel anhydre est jaune. Il absorbe le gaz ammoniac avec élévation de température en se transformant en une poudre violacée SO^Ni-|-5AzI-P. On obtient une autre combinaison ammoniacale SO^Ni.4AzIP-|-21PO, en prismes rectangulaires blancs et transparents, en ajoutant de l’alcool à la solution du sulfate dans l’ammoniaque ou en concentrant cette solution dans le vide.
Le sulfate de nickel forme avec les sulfates alcalins des sels doubles appartenant à la série magnésienne. Le plus important de ces sels doubles est le sulfate ammoniacal.
Sulfate de nickel et d’ammonium (SO‘)“Ni(AzIP)*-}-6H^O. — Ce sel, employé pour le nickélage, est en cristaux prismatiques d’un bleu vert foncé, de 1,9 de densité, insolubles dans un excès de
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sulfate ammonique, ce qui permet de séparer le sulfate de nickel des sulfates de fer, de cuivre, de zinc et de manganèse. 100 parties de la solution saturée de ce sel double renferment en sel anhydre
(de Ilauer) :
1157. Azotate de nickel (AzO^)^Ni-f-OIPO. — Cristaux clinorliombiques verts, solubles dans 2 parties d’eau froide, efflorescents à l’air sec, déliquescents à l’air humide; ils sont peu solubles dans l’alcool. Ils fondent à 50°7 et perdent 3H-0 à 136” en entrant en ébullition. Chauffés plus fort, ils perdent le reste de l’eau de cristallisation.
Azotite de nickel (AzO^)^Ni. — On l’obtient en précipitant le sulfate de nickel par l’azotite de baryum. La solution verte fournit par l’évaporation des cristaux jaune-rouge, anhydres, inaltérables à l’air. La solution est plus instable.
L’azotite de nickel forme facilement des sels doubles et même des sels triples, ayant pour composition générale (AzO^)TOX'^ (Lang). Le sel double (AzO^)®NiK^ s’obtient en mélangeant des solutions d’acétate de nickel et d’azotite de potassium. Il forme des octaèdres bruns, solubles dans l’eau avec une couleur verte, insolubles dans l’alcool.
Le sel triple (AzO^NiBaK^ qui se produit entre autres par l’addition d’azotite de baryum à la solution du sel précédent, forme des tables microscopiques d’un jaune rouge, peu solubles dans l’eau froide ; il cristallise de la solution faite à chaud en petits cubo-octaèdres. Le sel triple (AzO^)*^NiCaK^ est un précipité cristallin jaune qui se forme dans les mêmes conditions que l’azotite cobalto-potassique lorsqu’il y a un sel calcique en présence. C’est une circonstance à considérer lorsqu’on cherche à séparer le cobalt du nickel à l’état d’azotite double.
1158. Carbonate de nickel. CO^Ni. — Il n’existe pas dans la nature. De Senarmont l’a obtenu cristallisé sous forme de rhomboèdres microscopiques d’un vert pâle en chauffant à 150” une solution de chlorure de nickel avec du carbonate calcique ou du bicarbonate de sodium.
Lorsqu’on abandonne à l’air, par les froids de l’hiver, une solution d’azotate de nickel additionnée de bicarbonate do sodium
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saturée de gaz carbonique, il se dépose de petits cristaux cliriorlionibiques du sel hydraté CO^Ni-f-üIPO (Deville).
Le précipité produit par les carbonates alcalins dans les sels de nickel est du carbonate plus ou moins basique. A froid, il a pour composition 2CO^Ni.3Ni(OIi)^-|-2IDO.
Le carbonate de nickel donne des carbonates doubles cristallins lorsqu’on ajoute un sel de nickel à la solution des bicarbonates alcalins (H. Deville).
SULFURE DE NICKEL
1159. Proïosulfure NiS. — Il se produit par l’union directe du nickel avec le soufre au delà du point de fusion de ce dernier, ou en chaulTant l’oxyde de nickel avec du soufre. C’est alors une masse fondue jaune, cassante, non magnétique.
Il se rencontre dans la nature (millérite) en prismes déliés. Il est souvent associé à d’autres sulfures.
Le sulfure de nickel se produit par voie humide lorsqu’on traite une solution de nickel par un sulfure alcalin ou par l’hydrogène sulfuré, en neutralisant la liqueur par l’acétate de sodium. C’est un précipité hydraté, d’un brun noir. Il est à peu près insoluble dans l’acide chlorhydrique, soluble dans l’acide azotique et dans l’eau régale. Exposé à l’air à l’état humide, il s’oxyde lentement. Lorsqu’on chauffe une solution nickélique avec du thiosulfate de sodium, il se produit un précipité noir de sulfure, qui est inaltérable à l’air et par l’acide chlorhydrique concentré et bouillant.
Bisulfure NiS^. — Poudre grise, onctueuse, obtenue en calcinant au rouge sombre un mélange de carbonate de potassium et de soufre, puis lavant le produit à l’eau (Fellenberg).
Sulfure Ni^S^. — De Senarmont a obtenu ce sulfure, correspondant au sulfure naturel de nickel et de cobalt (NiCo)^S* en décomposant à 160” le chlorure de nickel par le polysulfure de potassium. M. Geutber l’a obtenu en cristaux rbomboédriques en chauffant le nickel avec une solution d’acide sulfureux à 200”.
PHOSPHURES ET ARSÉNIURES DE NICKEL.
1160. Le pliosplmre P^Ni^ se produit lorsqu’on chauffe le nickel ou son chlorure dans un courant d’hydrogène pliosplioré, ou le phosphate de nickel dans un courant d’hydrogène. C’est une poudre noire ou grise insoluble dans l’acide chlorhydrique.
RÉACTIONS ET DOSAGE DU NICKEL
On obtient un autre phosphure P“Ni'^ ou P^Ni^ en dirigeant des vapeurs de phosphore sur du nickel chauffé au rouge. Il est cassani , d’un blanc d’argent, à texture fibreuse. Il est plus fusible que le nickel et s’oxyde par la calcination à l’air.
L’arsenic s’unit directement au nickel. On rencontre divers arséniures de nickel dans la nature, notamment lanickéline, AsINi, qui est isomorphe avec la breithauptite SbNi.
RÉACTIONS ET DOSAGE DU NICKEL
1161. Les sels de nickel sont en général jaunes quand ils sont anhydres; hydratés ou en solution, ils sont d’un vert plus ou moins foncé. Ils ont une réaction acide, une saveur d’abord douceâtre, puis âcre et métallique. L’ébullition de leur solution avec du zinc en poudre en précipite tout le nickel à l’état d’une poudre magnétique, sans doute un mélange de nickel et d’oxyde (Becquerel).
La potasse donne dans les sels de nickel un précipité vert d’hydrate, ne se modifiant pas par l’ébullition, insoluble dans un excès de potasse. L’acide tartrique empêche la précipitation.
Le précipité fourni par l’ammoniaque se redissout dans un excès de réactif avec une couleur violette; l’addition de potasse à la solution ammoniacale en précipite l’hydrate de nickel.
Les carbonates alcalins donnent un précipité vert d’hydrocarbonate, soluble dans un excès de carbonate ammonique. Le carbonate de baryum précipite le nickel, mais seulement à l’ébullition (Demarçay). Quant à l’action de l’hydrogène sulfuré et des sulfures, voir p. 410. Ce qui caractérise le sulfure de nickel précipité, c’est son insolubilité dans l’acide chlorhydrique bouillant.
Le thiosulfate précipite le nickel après quelques heures d’ébullition à l’état de sulfure.
Les hypocblorites, ou le chlore en présence des alcalis, donnent dans les solutions de nickel un précipité d’hydrate nickélique.
acide oxalique en excès précipite tout le nickel de ses solutions; le précipité est vert clair.
Le cyanure de potassium produit un précipité verdâtre soluble dans un excès de cyanure. L’addition d’acide chlorhydrique le précipite de nouveau, même après ébullition. La solution n’est pas précipitée par les sulfures alcalins.
Au chalumeau, les composés de nickel donnent avec le borax
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une perle rouge liyacinÜie à cliaud, ou brune si elle esl Irës chargée; la perle esl jaune à froid, ou si elle est chargée, limpide et rouge. La flamme réductrice colore la perle en gris.
1162. Séparation du nickel. — Le nickel fait partie des métaux qui sont précipités par le sulfure ammonique. 11 peut être séparé du fer, amené à l’état de composé ferrique, de l’aluminium, du chrome à l’état de sel chromique , par une digestion à froid avec du carbonate de baryum. Les métaux doivent être dissous à l’état de chlorure ou d’azotate et non à l’état de sulfates. La solution neutre renferme alors le cobalt, le nickel, le manganèse et le zinc. Après avoir précipité ce dernier partiellement par un courant d’hydrogène sulfuré, on ajoute à la solution quelques gouttes de solution d’acétate de sodium et on achève la précipitation du zinc. Il reste ainsi du manganèse accompagnant le nickel et le cobalt. Pour le séparer, on se fonde sur l’insolubilité des sulfures de nickel et de cobalt dans l’acide chlorhydrique étendu; pour cela on précipite la solution par le sulfure ammonique et on fait digérer le tout avec de l’acide chlorhydrique étendu; le sulfure de manganèse se redissout facilement. Ce procédé permet du reste de séparer le nickel et le cohalt de tous les métaux du même groupe; mais il est essentiel que le précipité soit bien lavé et exempt d’acide azotique ou d’azotates.
Quant à la séparation du nickel et du cobalt, nous en parlerons à l’occasion de ce dernier métal.
Dosage de nickel. — Le nickel se dose le plus souvent à l’état d’oxyde. Pour cela on précipite la dissolution par la potasse à chaud ; on lave le précipité à l’eau houillante. On sèche alors le précipité et on le calcine après l’avoir détaché du filtre qu’on incinère à part et dont on oxyde les cendres par l’acide azotique.
Le dosage du nickel peut aussi se faire très aisément par voie électrolytique.
COBALT. — Cor=58,6.
1163. État naturel. Historique. — Le cobalt ne se rencontre qu’en petite quantité à l’état natif dans les fers météoriques, et ses minerais sont en général peu abondants : ce sont le sulfure Co^S'% l’arséniure de cobalt ou smaltine^ le speiscobalt ou arséniure nickélifère, le sulfarséniure [coballine ou cobalt gris)^ qui
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coristituo le miiicrcii le plus riclic. Ou reucoutre ces uiiuerciis sur tout en Suède, en Saxe, en Bohême, et leur exploitation ne remonte qu’au seizième siècle après qu’on eut reconnu leur propriété de colorer le verre en bleu. Malgré leur aspect métallique, ils ne se prêtaient pas aux traitements métallurgiques, ce que les mineurs attribuaient au Kobold, le mauvais génie de la montagne. Ce n’est qu’en 1733 que Brandt y signala un nouveau métal, très réfractaire et magnétique; les indications de Brandt furent confirmées en 1780 par Bergmann.
Le cobalt se rencontre encore accompagnant les gisements arséniés et sulfurés, ainsi qu’à l’état d’oxyde, d’arséniate, de sulfate. Il se trouve aussi associé au manganèse, à l’état de manganite Mn'^(GoCu)0^ -h 4H^O, et existe presque toujours en petite quantité dans le peroxyde de manganèse.
1164. Extraction. — Le traitement des minerais arséniés et sulfurés a pour but de produire soit l’oxyde de cobalt, dont la réduction par l’hydrogène fournit ensuite le métal, soit le composé désigné sous le nom de smalt, verre cobaltifère à base de potasse destiné à la coloration du verre et à la peinture sur émail ou sur porcelaine.
Le minerai est soumis au grillage qui oxyde le cobalt et élimine une partie de l’arsenic et du soufre. L’anhydride arsénieux est recueilli suivant les indications données t. I, p. 598. Le grillage est poussé d’autant plus loin que le minerai est plus pauvre en nickel; celui-ci doit rester à l’état de sulfure ou d’arséniure; son oxyde s’il se formait altérerait la couleur bleue du smalt. Le minerai grillé est ensuite fondu avec du sable blanc et du quartz; l’oxyde de cobalt se dissout dans le fondant, tandis que le sulfure de nickel forme au-dessous de la scorie une masse métallique qui constitue le speis et qui est ensuite traitée pour nickel : la scorie est puisée à la cuillère et versée dans l’eau froide, puis porphyrisée; c’est le smalt du commerce.
Le saffre ou saflor est un autre produit commercial employé pour la verrerie et qui est le produit brut du grillage des minerais riches; c’est de l’arséniate de cobalt impur.
Pour les minerais pauvres en cobalt, on les enrichit d’abord en les fondant avec des scories de hauts fourneaux et des débris de verre. La gangue se dissout dans la scorie ainsi qu’une grande partie du fer et il se dépose une matte cobaltique qui est souvent
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cristallisée et qui est priiicipalemeiil formée d’arséiiiure de cobalt avec plus ou moins de fer; on la soumet au grillage.
Aujourd’hui on prépare de préférence l’oxyde de cobalt pour la coloration des verres, émaux, etc. Le minerai grillé est dissous dans l’acide chlorhydrique avec addition de chlorure de chaux. La solution renlerme de l’arséniate ferrique qu’on précipite par un peu de lait de chaux ; on traite le liquide liltré par l’hydrogène sulfuré pour précipiter le cuivre, le bismuth, etc., puis on précipite l’oxyde de cobalt par un excès de chlorure de chaux.
L’oxyde de cobalt ainsi précipité est propre aux usages industriels; pourtant il n’est pas tout à fait pur et renferme encore du fer, du manganèse et du nickel. Pour le purifier, on le redissout dans l’acide chlorhydrique, on fait bouillir la solution avec de l’acétate de sodium pour précipiter l’hydrate ferrique et on la traite ensuite par l’hydrogène sulfuré qui, en présence de l’acétate, précipite lentement le nickel et le cobalt, tandis que le manganèse reste dissous. Enfin pour débarrasser le cobalt du nickel on emploie un des procédés qui seront décrits plus loin.
1165. Cobalt métallique. — Pour le préparer, on calcine l'oxyde ou le chlorure dans un courant d’hydrogène ou bien on calcine l’oxalate de cobalt sous une couche de fondant. Dans le premier cas, le métal est pulvérulent; dans le second cas, il forme une masse spongieuse. Pour l’obtenir sous forme de régule métallique, on le fond au fourneau à vent dans un creuset de chaux placé dans un creuset en terre réfractaire, en remplissant l’intervalle avec de la chaux ou de la magnésie.
Le cobalt est d’un blanc d’argent, il est plus dur et plus tenace que le fer, malléable quand il est exempt d’arsenic et de soufre ; il est fortement magnétique. Sa densité est égale à 8,6. Il paraît être un peu plus fusible que le fer. Il est inaltérable à l’air à la température ordinaire, mais s’oxyde au rouge. Le métal pulvérulent obtenu en réduisant l’oxyde par l’hydrogène est pyrophorique.
Le cobalt décompose la vapeur d’eau au rouge. 11 se dissout lentement dans l’acide chlorhydrique et dans l’acide sulfurique étendu, rapidement dans l’acide azotique. Concentré, cet acide le rend passif.
Le cobalt, comme le nickel, peut être déposé sur les autres métaux par voie électrolytique.
COMPOSÉS HALOGÈNES DU COBALT
1166. Chlorure de cobalt CoCP. — Le chlorure anhydre, obtenu par l’action du chlore sur le cobalt en poudre, se sublime en lamelles bleues, solubles dans l’alcool avec une couleur bleue qui passe au rose lorsqu’on l’étend d’eau. Hydraté, le chlorure de cobalt est en effet rose et on l’obtient à cet état en dissolvant l’oxyde cobalteux ou le carbonate de cobalt dans l’acide chlorhydrique. Celte solution abandonne par le refroidissement, après concentration, des prismes clinorhombiqnes courts, d’un rouge foncé, qui renferment 6IPO et qui fondent à 86°, 7 dans leur eau de cristallisation. Le liquide bouta 110° ou 116° en perdant 2IPO; à 121°, le liquide est bleu, il a pour composition GoCP-l-2H^O et se prend en cristaux bleus par le refroidissement. Ainsi, le sel devient bleu avant d’être tout à fait anhydre, ce qui se produit à 140° (Mills). Chauffée en tubes scellés à cette température, la solution du chlorure rouge devient également bleue. Le même changement de couleur est provoqué par l’addition d’acide chlorhydrique concentré ou d’acide sulfurique.
La solution de chlorure de cobalt constitue une encre sympathique^ les caractères tracés avec elle sur une feuille de papier sont à peu près incolores à froid et apparaissent avec une couleur bleue lorsqu’on les chauffe, pour disparaître de nouveau après refroidissement.
Des tissus imprégnés de chlorure de cobalt, des fleurs artificielles par exemple, offrent une couleur rose ou bleue, ou des nuances intermédiaires suivant l’état hygrométrique de l’air.
Le chlorure de cobalt anhydre absorbe 4 molécules de gaz ammoniac. La solution concentrée, traitée par un excès d’ammoniaque à l’abri de l’air, abandonne lentement des cristaux qui renferment CoCP. 6AzIP. H'^O.
1167. Chlorure cobaltique Go^CP. — Ce chlorure, très instable, existe dans la solution brune, faite à froid, d’oxyde cobaltique Go^O^ dans l’acide chlorhydrique. Les combinaisons ammoniacales qui y correspondent seront étudiées plus loin.
1168. Bromure de cobalt GoBr^ — Le bromure, anhydre est vert et déliquescent. Le bromure hydraté, obtenu par l’action
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(lu brome sur le métal en présence de l’eau, cristallise en prismes d’un rouge pourpre, renfermant CoBr^+GIPO et devenant bleuviolet par la dessiccation à 100°, qui leur fait perdre 4IPO. Le produit devient anhydre à 130° (W.-N. Ilartley).
1169. lodure de cobalt. — Le composé GoP-J-6I1^0 se dépose par concentration à 50° en prismes hexagonaux, d ’un rouge foncé, déliquescents. La concentration à 120° fournit des cristaux verts qui ne contiennent que 2H-0. Une déshydratation plus complète le décompose (Hartley).
Le FLUORUUE CoFP-[-2I'PO se dépose en cristaux roses que 1 eau bouillante décomposé en donnant un oxyfluorure insoluble.
OXYDES DE COBALT
Outre le protoxyde CoO et le sesquioxyde Co20^ on a décrit plusieurs oxydes intermédiaires, Co^O^ et Co^’Ob II paraît en outre exister un oxyde supérieur, CoO^ ou Co®0‘5(?), à caractère acide, mais on ne le connaît qu’à l’état de combinaison potassique Co^O'^U-fSH^O.
1170. Protoxyde de cobalt {oxyde cohalteux) CoO. — On l’obtient anhydre par la calcination de l’hydrate cobalteux ou du carbonate à l’abri de l’air ou en chauffant modérément les oxydes supérieurs dans un courant d’hydrogène (Winkelblech), ou fortement dans un courant de gaz carbonique (Russell). C’est une poudre jaune-brun ou verdâtre. Calciné à l’air, il absorbe de l’oxygène et fournit un oxyde intermédiaire. Il se combine à divers oxydes métalliques par voie sèche en donnant des produits colorés. La combinaison avec la magnésie est rose; avec l’alumine elle est d’un beau bleu; avec l’oxyde de zinc, elle est verte {vert de Rinmann). On obtient la combinaison aluminique par exemple en arrosant l’alumine gélatineuse d’azotate de cobalt, puis la soumettant à la calcination. L’oxyde de cobalt se dissout dans le borax en donnant une perle bleue.
Hydrate cobalteux Co(OH)^ — Poudre rose obtenue en précipitant un sel colbateux par la potasse, à l’abri de l’air. Il se produit d’abord un précipité bleu qui est un sel basique et qui est ensuite décomposé par un excès de potasse. L’hydrate cobalteux brunit à l’air en s’oxydant.
1171. Oxydes intermédiaires. — Calciné à l’air, l’oxyde cobalteux absorbe l’oxygène et, suivant la température, donne
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Toxyde Co®0^ ou Co^O% ce dernier perdant une partie de son oxygène à une haute température. L’oxyde Co^O^' résulte en outre de la calcination du sesquioxyde et correspond à l’oxyde magnétique de fer. 11 se produit aussi par la calcination du chlorure de cobalt à l’air ou dans l’oxygène. On l’obtient cristallisé en octaèdres microscopiques noirs, non magnétiques, par la calcination à l’air du chlorure roséocobaltique ou d’un mélange de chlorure ou d’oxalate de cobalt avec du sel ammoniac. Il est alors insoluble dans les acides chlorhydrique et azotique, soluble dans l’acide sulfurique concentré et dans les bisulfates alcalins en fusion.
L’hydrate correspondant résulte de l’oxydation de l’hydrate cobalteux à l’air.
1172. Sesquioxyde de cobalt Co^Oh — Poudre d’un brun noir obtenue par la calcination ménagée de l’azotate de cobalt. Il est difficilement soluble dans les acides.
L’hydrate cobal tique Go^(OH)® est un précipité brun-noir produit par l’addition d’un hypochlorite alcalin ou alcalino-terreux à un sel cobalteux, ou lorsqu’on fait passer un courant de chlore dans de l’hydrate ou du carbonate cobalteux précipités. Il est soluble dans l’acide chlorhydrique avec dégagement de chlore ; dans les acides sulfurique et azotique avec dégagement d’oxygène ; cependant à basse température, on obtient une solution brune, mais qui se décompose à une douce chaleur. La solution dans l’acide acétique est plus stable ; elle est très foncée et donne avec la potasse un précipité d’hydrate cobaltique. L’acide oxalique dissout cet hydrate avec une couleur verte et dégagement de gaz carbonique.
Cobaltate de potassium. — Les oxydes de cobalt se dissolvent dans la potasse fondue au contact de l’air et il se forme des tables hexagonales noires insolubles dans l’eau, solubles dans l’acide chlorhydrique avec dégagement de chlore ; dans les autres acides avec dégagement d’oxygène. La composition de ce produit, assez mal connu, paraît répondre à la formule Go'^O^^K^-j-SrPO (Scbwartzenberg, Pebal).
G’est sans doute à la formation momentanée d’un composé de cet ordre qu’est due l’action catalytique qu’exerce l’oxyde de cobalt sur les hypocblorites, qui sont décomposés par cet oxyde avec dégagement d’oxygène (t. I, p. 155).
II. — Chimie minérale
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SELS OXYGÉNÉS DU COBALT
On ne connaît guère que les sels cobal teux, les sels cobaltiques, comme on l’a vu (p. 417), étant très instables. Néanmoins il existe certaines combinaisons complexes plus stables, caractérisées par | des réactions spéciales, qui renferment le groupe bexatomique \ (Go^)'*. De ce nombre sont surtout les azotites doubles et les bases ammoniaco-cobaltiques. M. Berglund a aussi fait connaître des sulfites colbatiques doubles.
1173. Sulfate de cobalt SO^Co -J-7IDO. — Il cristallise à [ la température ordinaire en prismes clinorhombiques rouges isomorphes avec le sulfate ferreux. Les cristaux qui se déposent entre 20 et 50° appartiennent au même type et renferment 6H*0 comme le sulfate de nickel avec lequel ils sont isomorphes.
On obtient un autre hydrate, avec 4H^O, lorsqu’on verse une solution saturée de sulfate de cobalt dans de Tacide sulfurique concentré; il forme un précipité couleur fleur de pêcher.
Tous ces hydrates perdent leur eau sous l’influence de la chaleur, sans fondre. Le sel anhydre, qui est rose et opaque, absorbe 6 molécules de gaz ammoniac.
Le sel à 7IPO est efflorescent, insoluble dans l’alcool; 100 par- ; ties d’eau froide en dissolvent 44 parties.
Le sulfate de cobalt forme des sels doubles appartenant à la ; série magnésienne, notamment le sel ammoniacal (SO*)^Co(AztP)^
1174. Azotate de cobalt (AzO^)^Co -f 6IPO. — Il cristallise par évaporation dans le vide ou par le refroidissement de sa solution concentrée en tables clinorhombiques confusément groupées. i Les cristaux sont d’un rouge cramoisi, déliquescents à l’air humide. Ils fondent au-dessous de 100“ en un liquide violet qui devient |i vert en perdant de Teau. Chauffé plus fort, ce sel se décompose | avec émission de vapeurs nitreuses, laissant un résidu d’oxyde de |
cobalt. j
1175. Azotite de cobalt. — La solution obtenue en décom- ;• posant le sulfate de cobalt par Tazotite de baryum renferme | Tazotite cobalteux; mais cette solution est très instable et se dé- j compose par l’évaporation en dégageant du bioxyde d’azote et \\ en abandonnant un sel basique noir. Les cristaux obtenus ensuite |
PHOSPHATES DE COBALT
sont d'un brun rouge, solubles dans l’eau et leur solution présente les caractères des sels cobaltiques (Lange, Hampe).
Azotites doubles. — L’azotite de potassium donne dans les solutions d’azotate ou de chlorure de cobalt un précipité d’un beau jaune (jaune de cobalt) que Fischer avait envisagé comme un azotite cobalto-potassique, tandis que Saint-Evre y admettait la présence d’un azotate et d’un azotite, 2(Az02)^Co. 4AzÔH^-l-H^O, et que Stromeyer le regardait comme une combinaison d’azotite
basique cobaltique, qu’on peut formuler (Go^)'^‘ j ^
lécules d’azotite de potassium. Enfin, Erdmann observa que le précipité est différent selon que les liqueurs sont neutres ou acides. Dans le premier cas, le précipité serait un azotite cobalto-potassique 3(AzO'^)^Co -f- 6AzOH^) -j- H^O ; dans le second cas, un azotite cobaltico-potassique (AzO^)®(Co^).6AzO^K-|- 3H^0.
Le premier de ces sels est en cubes microscopiques jaunes, insolubles dans l’eau froide, solubles dans l’eau chaude avec une couleur rouge. Le second, qu’on prépare en présence d’acide acétique en ^xcès, se forme d’après l’équation :
2GoCl2 + lOAzO^K -I- 4AzQ2H r= (Az02)’2(Co2)K® H- 4KG1 -f- 2AzO -f- 2H2Q ;
il se dégage, en effet, du bioxyde d’azote.
Ce sel, qui est un peu soluble dans l’eau, doit être lavé avec une solution d’acétate potassique, puis avec de l’alcool à 80 centièmes. C’est une poudre cristalline jaune, brillante, composée de pyramides microscopiques ou de lamelles étoilées. Il est anhydre ou hydraté (4IPO), suivant la concentration de la solution; sa couleur varie par suite du jaune clair au jaune-vert foncé (P. Sadtler).
On connaît les sels sodique et ammonique correspondants. Site chlorure de cobalt est en présence de chlorures alcalino-terreux, les azotites alcalins y produisent des précipités qui sont des sels triples.
L’insolubilité relative du jaune de cobalt est utilisée pour la séparation de ce métal du nickel.
1176. Phosphates de cobalt. — L’orthophosphate trimétallique est insoluble dans l’eau et s’obtient par double décomposition. C’est un précipité hydraté, violacé, renfermant 8IPO. Calciné avec de 1 alumine, il fournit le bleu Thénard. M. Debray a obtenu ce phosphate cristallisé (PO')^Co^ -j- IPO en chauffant en tubes
SELS OXYGÉNÉS DU COBALT
scellés, à 150°, du phosphate dicalcique avec une solution d’azotate de cobalt.
Les sels de cobalt des divers acides phosphoriques sont insolubles dans l’eau, sauf le phosphate (PO*)^GoIP, qui est une masse gommeuse.
1177. Arséniates de cobalt. — L’arséniate normal (AsO^)^Co® -|- 8IPO accompagne souvent les minerais arséniés de cobalt; les minéralogistes le nomment érythrine [Kobaltblüthé). Il est tantôt en aiguilles violettes, clinorhombiques, isomorphes avecla vivianite ou phosphate ferreux; tantôt en masses terreuses. Le saffre est un arséniate basique formé, comme on l’a vu, dans le grillage des minerais de cobalt. Il est employé pour la décoration de la porcelaine.
1178. Carbonates de cobalt. — Le précipité produit à froid ou à chaud par les carbonates alcalins dans un sel cobalteux est un hydrocarbonate de composition variable, bleuâtre ou violacé, soluble dans les bicarbonates alcalins ; cette solution saturée d’acide carbonique abandonne à la longue un précipité cristallin de carbonate neutre CO^Co -f- 6IPO.
De Senarmont a obtenu ce sel anhydre en rhomboèdres microscopiques en chauffant à 140° une solution de bicarbonate de sodium, saturée d’acide carbonique, avec du chlorure de cobalt.
Deville a fait connaître des carbonates doubles cristallisés, cobal to-alcalins, en faisant digérer pendant longtemps un sel de cobalt avec un excès de bicarbonate alcalin.
1179. Silicates de cobalt. — Nous ne reviendrons pas sur ce que nous avons dit du smalt (1164), qui est un silicate potassique plus ou moins cobaltifère. La quantité de silice y varie de 56 à 70 p. 100; la potasse, de 12 à 22 p. 100 et l’oxyde de cobalt de 6 à 16 p. 100. Le smalt renferme en outre souvent de l’alumine, de la chaux, du fer, du nickel ; ces derniers altèrent notablement la couleur du produit.
IJazur de cobalt est le smalt réduit en poudre impalpable.
COMPOSÉS AMMONIAGO-GOBALTIQUES.
1180. Le précipité produit par l’ammoniaque dans les sels cobalteux se redissout dans un excès de cette dernière et la solution peut fournir, à l’abri de l’air, des combinaisons ammoniacales cristallisées renfermant généralement 6 molécules AzIP. Mais au contact
COMPOSÉS ammoniâco-cobâltiques.
de Tair, la solution ammoniacale s’altère rapidement en absorbant l’oxyg-ène, et renferme alors des sels cobaltiques ammoniés dans lesquels on admet la présence de bases ammoniaco-cobaltiques, que M. Fremy, qui ale premier étudié leurs sels en 1851, a nommées cobaltiaques et qu’on nomme aussi cobaltamines. Ces bases : diffèrent les unes des autres par leur teneur en ammoniaque et par leur couleur; c’est cette couleur qui a servi de base à leur nomenclature, qu’on peut aussi rapporter à leur teneur en ammoniaque, i L’étude de ces composés complexes, présentant des cas d’isomér ries, a été faite par MM. Fremy, Genth, Claudel, Braun, et plus r récemment par MM. Joergensen, Gibbs, Yortmann, F. Rose. \ Voici la composition des chlorures de ces différentes bases :
Chlorure hexammonique ou dichrocobaltique. . Go^Cl®. 6AzH^ + 2H20
— octammonique ou praséocobaltique. . Co^Cl®. 8AzH”-|-2H20
/ 1® roséocoballique . Co^Cl^.lOAzH^-l-âH^O
— clécammoniques; 2° purpuréocobalti-
( que Co2C16.mAzH3
dodécammonique ou liitéocobaltique. . Go^CP.12AzH®
A ces chlorures correspondent d’autres sels et, à quelques-uns, il des hydrates solubles dans l’eau. Il existe en outre des sels basi- « ques et des sels acides, ainsi que des chloroplatinates, des chloî raurates, des chloromercurates, etc.
L’action des azotites sur les solutions ammoniacales de cobalt é donne naissance à une autre série de sels renfermant le groupe F nitryle ou azotyle AzO^, les sels de nitrocobaltamines, dont les c chlorures ont pour formule :
Chlorure crocéocobaltique Co2(AzO^/Cl^. 8AzH-
— xanthocobaltique Co2(AzO2)2CrM0AzH3
— flavocobaltique Co^(AzO^)^GP.10AzH3
1181. Chlorure dichrocobaltique Co^CP(AzH^)® -|- 21PO. — On l’obtient en exposant à l’air une solution ammoniacale de chlorure de cobalt jusqu’à ce qu’il s’en sépare des flocons bruns d’hydrate cobaltique, ajoutant ensuite de l’acide chlorhydrique en excès et laissant digérer le mélange. Il se sépare de la solution acide en tables dentelées et striées, d’un rouge brun. Déposé d’une ! solution neutre, il se présente en amas de cristaux formés de pyramides hexagonales, d’un vert foncé par transparence ou presque noirs s’ils sont un peu volumineux. Ce dichroïsme s’observe très bien sous le microscope.
CODALT.
Il se dissout dans l’eau avec une couleur bleu-verdâtre qui t vire peu à peu au violet. Celte transformation est plus rapide [ à chaud; par l’ébullition, il se dépose de l’hydrate cobaltique i (F. Rose). j
1182. Chlorure praséocobaltique Co^Cl®.8AzlP-|-2IFO. \ — Il se forme ordinairement à côté du précédent et cristallise en t petites aiguilles vertes, brillantes, solubles dans l’eau. La solution, d’abord verte, devient peu à peu rouge et se décompose par l’ébullition (Vortmann).
1183. Sels fuscocobaltiques. — Ce nom a été donné par M. Fremy àdes sels bruns et incristallisables qui se produisent par l’action prolongée de l’air sur les sels cobalteux en solution ammoniacale. On peut les précipiter par l’alcool de leur solution aqueuse. Ils se forment aussi par l’action de l’eau sur les sels oxycobal tiques décammoniés (p. 424). Ils peuvent être envisagés comme des sels praséocobaltiques basiques. L’azotate renferme Co^O(AzO^)^8AzH^+3tPO, soit Co2(OH)^(AzO^)\8AzH^ + 2H^O. Le chlorure a une composition analogue ; le sulfate renferme | 1 molécule d’eau de plus.
Les sels ammoniacaux transforment les sels fuscocobaltiques à l’ébullition en sels roséocobaltiques :
Co2( OH)2C1^8AzH3 + 2AzH^CI = Co^ClMOAzH^ + 2H^O
1184. Sels roséocobaltiques. — La réaction ci-dessus fournit le meilleur mode de préparation des sels roséocobaltiques, qui ne s’obtiennent que difficilement purs par Faction immédiate de l’air sur les sels cobalteux en solution ammoniacale.
Ce sels sont roses, à peine solubles dans l’eau froide, plus' solubles à l’ébullition, qui les décompose à la longue. Le sulfate, l’azotate et le chlorure cristallisent bien, surtout le sulfate, qui se se présente en prismes quadratiques pointés contenant 3H^O. M. Fremy a aussi décrit un sulfate acide cristallin qu’il a obtenu en ajoutant de l’acide sulfurique concentré à la solution devenue brune du sulfate de cobalt ammoniacal.
Le chlorure Co^ClMOAzIP -f- 2IPO, obtenu par l’addition d’acide chlorhydrique à la solution ammoniacale du chlorure cobalteux . exposée à l’air, forme un précipité cristallin rouge brique, qui ne = tarde pas à passer au violet : il se transforme alors en chlorure : purpuréocobaltique.
I COMPOSÉS AMMONIACO-CODALTIQUES.
Le chloroplalinalo Co»Cl'.dOAzIL.2PlCl'' + 51PO est un précipilé orangé clair.
I L’azotate Co'“(AzO')MOAzIP + 2IPO est en cristaux clinorhombiques.
Hydrate ROSÉocoBALTiQüE Co(OH)MOAzH^ — On l’obtient en traitant le cblorure par l’oxyde d’argent ou le sulfate par la baryte. La solution est rouge, très alcaline et attire l’acide carbonique de l’air. La chaleur en précipite de l’bydrate cobaltique.
1185. Sels purpuréocobaltiques. — Ils diffèrent dans leur composition des sels roséocobaltiques en ce qu’ils sont anhydres, tandis que ceux-ci sont hydratés. Mais leur constitution intime aussi doit être différente, car ils renferment deux radicaux acides plus énergiquement combinés que les quatre autres ; en effet, ainsi que l’a fait voir M. Jœrgensen, le cblorure, par exemple, renferme 2 atomes de chlore qui ne font pas la double décomposition avec les sels d’argent.
Les sels purpuréocobaltiques se forment en général lorsqu’on traite les sels roséocobaltiques correspondants par un acide; ils sont violets ou pourpres.
Chlorure purpuréocobaltiqüe. — Il forme un précipité rouge cramoisi lorsqu’on fait bouillir le cblorure roséocobaltique avec de Tacide chlorhydrique. Il exige 287 parties d’eau froide pour se dissoudre et cristallise dans l’acide chlorhydrique étendu et bouillant en pyramides tétragonales. Il est soluble dans l’ammoniaque, et si on verse cette solution dans de l’acide cblorbydrique froid, il régénère le cblorure roséocobaltique.
En traitant ce sel par l’acide sulfurique concentré, il se dégage de l’acide cblorbydrique et il se produit du sulfate chloro'purpuréocohaltiqiie Go^CP(SO’')MOAzfP 411^0, ou un sel acide si l’acide sulfurique est en grand excès. Ce sulfate chloré se dépose en cristaux rbomboédriques brillants, d’un rouge pourpre lorsqu’on étend d’eau la solution sulfurique, qu’on chauffe et qu’on laisse refroidir.
L'azotate Co^CP(AzO^)MOAzIP se dépose en octaèdres rougeviolet lorsqu’on ajoute de l’acide azotique en excès à la solution du sulfate. La solution de ces sels n’est pas précipitée par l’azotate d’argent.
M. Jœrgensen a de môme décrit le bromure chloropurpuréocobaltique CoffJP.BrMOAzIP et le chlorure hromopurpuérocobal-
COBALT
tique Co■^Br^Gl^lOAzlP, ainsi que (les sels nilralopur'puréocohal- | tiques dont le point de départ est l’azotate purpuréocobal tique Co^(AzO'^)^(AzO'‘)MOAzIP, décrit d’abord par M. Fremy et qu’on obtient par l’action de l’acide azotique sur l’azotate roséocobaltique. Si l’on verse dans de l’acide cblorbydrique refroidi à 0° la solution de cet azotate purpuréocobaltique dans l’acide sulfurique étendu, il se produit un précipité cristallin rouge qui est le chlorure Co^(AzO^)H^lbdOAzIP.
A la série décammonique appartiennent encore des sels que M. Fremy nommés sels d' oxycobaltiaque . Ces sels se forment par l’action d’un fort courant d’air sur les solutions ammoniacales de cobalt.
Ils sont brun-olive. Uazotate Co^O‘^(AzO^)MOAzIP-[- 2IF20 et le sulfate Co^O^(SO'’)MOAzIP -|- 3IPO ont seuls été obtenus cristallisés. Ils sont peu solubles dans l’ammoniaque. L’eau bouillante les décompose avec dégagement d’oxygène.
1186. Sels lutéocobaltiques. — Le chlorure a été obtenu en exposant à l’air une solution ammoniacale de chlorure cobalteux en présence d’un grand excès de sel ammoniac solide et de peroxydes de plomb ou de manganèse qui facilitent sa formation j (Braun). Il se dépose en belles aiguilles anhydres, d’un jaune l orangé, du type orthorhombique, un peu solubles dans l’eau froide, plus solubles dans l’eau chaude. Le chloroplatinate renferme Co^CP.12AzlP.3PtCP -f- 6H^O (ou-f-21H^O s’il s’est fait à chaud);
il est en aiguilles orangées. ;
Le 5Z(//«^^Co^(SO'')M2AzH^-|-4rPO cristallise en prismes orthorhombiques. La solution, traitée par la baryte, fournit un liquide jaune, très alcalin, renferment V hydrate Co^(OH)M2AzIP. ,
1187. Sels crocéocobaltiques. — Ils représentent les sels praséocobaltiques dont les deux tiers des résidus acides sont remplacés par le groupe AzO^. Le sxdfate Co^(AzO^)^SO\8AzIP, qui ! sert à préparer les autres sels de cette série, s’obtient en abandonnant à l’air une solution ammoniacale de sulfate de cobalt additionnée d’azotite de potassium. Il se dépose en cristaux jaunes accompagnés d’hydrate de cobalt. On traite ce dépôt par l’acide sulfurique étendu et bouillant qui laisse déposer par le refroidissement le sulfate crocéocobaltique en lamelles quadratiques jaunes et brillantes, peu solubles dans l’eau bouillante, plus solubles dans les acides étendus (\V. Gibbs).
Le chlorure crocéocobaltique Co"(AzO^)*CF.8AzIP s’obtient en
SULFURES DU COBALT
décomposant la solution du sulfate, acidulée d’acide chlorhydrique, par le chlorure du haryum; il est un peu plus soluble que le sulfate et se présente en lamelles irisées d’un jaune orangé. Le chloroplatinate, cristallisé en prismes, renferme Co^(AzO^)'‘C1^8AzH^PtCl^ M. Gihbs a encore décrit l’azotate et plusieurs autres sels de la même hase.
1188. Sels xanthocobaltiques. — Ils correspondent aux i sels roséocobaltiques et renferment 2AzO^; ils ont été décrits par MM. Gihbs et Genth. Le sulfate Co^(AzO^)^(SO7hI0AzFP, qui sert à obtenir les autres sels par double décomposition, se prépare en dirigeant un courant de vapeurs nitreuses dans la solution ammoniacale du sulfate de cobalt, maintenue alcaline. Il cristallise par l’évaporation de la solution brune. Purifié par une nouvelle 1 cristallisation dans l’eau chaude additionnée d’acide acétique, il • se présente en tables rhombiques d’un jaune brun. Il est peu soluble dans l’eau bouillante. L’acide chlorhydrique bouillant le convertit en chlorure purpuréocobaltique.
Le chlorure Go^(AzO^)^ClMOAzIP est en gros cristaux jaunebrun. \J azotate Go^(AzO^)^(AzO^)MOAzH^ peut être obtenu’directe-
Iment ou par double décomposition. Il se dépose en prismes quadratiques microscopiques.
1189. Sels flavocobaltiques. — Ce sont des composés ■ décammoniés comme les précédents, mais renfermant quatre i groupes AzO®. Le chlorure Co^(AzO‘^)^CP.10AzH^ se dépose par le t refroidissement en cristaux orangés foncés d’une solution d’azotite ■ de sodium additionnée d’acide acétique, dans laquelle on a versé une solution chaude de chlorure purpuréocobaltique. Ce sel est soluble dans l’eau bouillante et fournit des sels doubles bien cristallisés (Gibbs).
SULFURES DU COBALT
1190. Le jrrotosulfure CoS, qu’on a rencontré dans la nature [syépoorüe), s’obtient par voie sèche en calcinant le sulfate de cobalt avec du charbon; c’est une masse grise à éclat métallique. Obtenu par voie humide, en décomposant l’acétate de cobalt par 1 hydrogène sulfuré ou un autre sel de cobalt par un sulfure I alcalin, c est un précipité hydraté noir, difficilement soluble dans 1 acide chlorhydrique concentré. On l’obtient aussi en faisant bouillir un sel de cobalt avec de l’byposulfite de sodium.
•^^26 COBALT
Lorsqu’on chauire le prolosulfure de cobalt avec du soufre dans un courant d’hydrogène, on obtient, suivant la température, les sulfures CoS^,Go^S^GoS ou Go^S, ce dernier au rouge blanc (H. Rose).
Le sesqidsulfure Go^S^ et le sulfure intermédiaire Go^S^ se rencontrent dans la nature ; le premier est la koboldine, le second constitue la siegémte ou Hnnéite et forme de petits octaèdres réguliers, d’un gris jaune, à éclat métallique, ou des masses grenues; il renferme souvent plus de nickel que de cobalt et, do plus, du fer et du cuivre.
PHOSPHURES ET ARSÉNIURES DE COBALT.
1191. Phosphures. — Lorsqu’on projette des fragments de phosphore sur du cobalt incandescent, on obtient une masse métallique fragile, grisâtre, plus fusible que le cobalt et à structure cristalline (Pelletier).
On produit un phosphure plus riche en phosphore (28,4 p. 100) en dirigeant les vapeurs de ce métalloïde sur le cobalt réduit par l’hydrogène (Scbrœtter). Ge phosphure est une masse cristalline gris clair, de S, 62 de densité, inattaquable par l’acide chlorhydrique. Enfin H. Rose a obtenu le phosphure Go^P^ en chauffant le chlorure de cobalt dans un courant d’hydrogène phosphoré ou i en calcinant le phosphate normal de cobalt dans un courant i d’hydrogène. G’est une poudre noire.
1192. Arséniures. — Geux qu’on trouve dans la nature se rapprochent, comme composition, des formules GoAs^ et GoAs-.
Le premier est la skutterudite (Tesseralkies), qui se rencontre près de Modune, en Norvège, et qui est cristallisé en octaèdres ou en formes dérivées, ou bien en masses compactes et grenues. Le second, plus important, constitue la smaltine, qui est en octaèdres ; d’un blanc d’étain ou en masses compactes grises; on le trouve surtout dans l’Erzgebirge.
Sulfoarséniure GoAsS. — G’est le cobalt gris qui est cristallisé dans le système cubique ou en masses compactes d’un gris rosé et douées d’un vif éclat métallique. Il renferme généralement du fer et du nickel.
RÉACTIONS ET DOSAGE DU COBALT
I ils sont hydratés; bleus quand ils sont anhydres. Les sels insolubles sont quelquefois violets.
La potasse donne dans les solutions des sels cobalteux un précipité bleu de sel basique ou, si elle est en excès, un précipité rose d’hydrate cobalteux qui brunit lentement à l’air.
Le précipité produit par l’ammoniaque se redissout dans un excès de réactif avec une couleur qui passe au brun au contact de l’air (1180).
Les carbonates alcalins donnent un précipité couleur fleur de pêcher, qui devient violette ou bleue quand on chauffe. Le précipité est soluble dans les sels ammoniacaux. Les carbonates terreux ne précipitent les sels de cobalt qu’à chaud.
L’hydrogène sulfuré fournit dans les solutions tout à fait neutres une précipitation partielle de sulfure de cobalt, mais pour peu que la solution soit acide, il n’y a pas de précipitation. Cependant celle-ci a lieu si l’acide libre est de l’acide acétique. Avec les sulfures alcalins, la précipitation est complète et le sulfure précipité est difficilement soluble dans l’acide chlorhydrique.
Le cyanure de potassium donne dans les sels de cobalt un précipité soluble dans un excès de réactif. La solution produite n’offre plus après ébullition les réactions générales des sels de cobalt. acide oxalique précipite le cobalt de ses solutions.
Au chalumeau, tous les composés de cobalt donnent une perle bleue avec le borax.
1194. Séparation du cobalt. — Le cobalt se sépare des autres métaux avec le nickel et accompagne celui-ci dans les séparations analytiques qui les amènent l’un et Tautre à l’état de sulfures insolubles dans l’acide chlorhydrique dilué. Parmi les méthodes recommandées pour séparer le cobalt du nickel, nous ne mentionnerons que les suivantes.
L’une est basée sur l’insolubilité de l’azotite double de cobalt et de potassium dans l’acide acétique. On redissout les sulfures de cobalt et de nickel dans l’eau régale, on neutralise à peu près la solution par la potasse puis on y ajoute une solution filtrée d’azotite de potassium neutralisée par l’acide acétique. On ajoute ensuite un excès de cet acide et on abandonne le mélange pendant vingt-quatre heures, puis on recueille l’azotite double, qui est exempt de nickel. La solution filtrée ne doit plus rien donner par une nouvelle addition d’azotite de potassium (Fischer; H. Rose).
CiniOME.
Une autre méthode, due àLiel)!^, estfondée sur la transformation du cobalt et du nickel en cyanures complexes. La solution de ces deux métaux, après leur séparation des autres métaux, est additionnée de cyanure de potassium pur et en excès. Par l’ébullition, le cyanure double de cobalt et de potassium GoCy^2KCy est converti en cohalticyamire Co^Cy^^K®, avec dégagement d’hydrogène, tandis que le composé de nickel n’est pas modifié. En traitant ensuite la solution par le chlore, on précipite le nickel à l’état d’hydrate nickélique, sans agir sur le cobalticyanure. Pour isoler ensuite le cobalt de cette solution, on la neutralise par l’acide azotique, et on l’additionne d’azotate mercureux : il se précipite ainsi du cobalticyanure de mercure qui par la calcination à l’air est converti en oxyde Co'^Ok
Dosage du cobalt. — Le cobalt, après sa séparation des autres métaux, est dosé à l’état d’oxyde Co^Ok Au lieu de peser l’oxyde on peut le transformer en cobalt métallique par réduction dans un courant d’hydrogène, procédé applicable aussi directement au chlorure ou à l’azotate.
On peut aussi, si le cobalt est engagé dans un sel à acide volatil, le transformer en sulfate qu’on pèse après calcination.
CHROME. — Cr=52,4.
1195. Historique. État naturel. — Ce métal a été découvert en 1797 dans le plomb rouge de Sibérie, puis dans le fer chromé par Vauquelin qui lui a donné ce nom (de ypw[j.a, couleur) en raison de la coloration de ses composés. Le plomb rouge ou crocoïte est du chromate de plomb CrOTb. C’est à de l’oxyde chromique Cr^O^ ou à ses composés qu’est due la couleur verte de l’émeraude, de la serpentine et autres minéraux. Le fer chromé ou sidérochrome est un chromite de fer Cr^O^Fe (ou Cr^OkFeO). C’est le minerai de chrome le plus important. Le chrome métallique est sans usages, mais ses composés sont très importants comme matières colorantes.
Chrome métallique. — On l’obtient fondu en réduisant l’oxyde de chrome par le charbon de sucre, en quantité calculée, dans un double creuset de chaux pure (voir manganèse), au fourneau à vent (Deville).
Wœhler a préparé le chrome cristallisé en chauffant dans un
CHROME METALLIQUE.
I creuset un mélange de chlorure de chrome, de chlorures de potas-
I sium et de sodium, et de grenaille de zinc. Sous Tinfluence de la
chaleur, la masse fond et une partie du zinc se volatilise. L’opération terminée on trouve dans le fond du creuset un culot métallique de zinc qui, traité par l’acide azotique étendu, laisse des cristaux de chrome.
On l’obtient sous la même forme en chauffant le chlorure de chrome dans la vapeur de sodium, entraînée par un courant d’hydrogène pur et sec (Fremy).
En électrolysant une solution de chlorure chromeux, le chrome se dépose au pôle négatif en lamelles fragiles et brillantes ou sous la forme d’un dépôt adhérent ressemblant au fer (Bunsen).
Enfin, M. Moissan a obtenu le chrome pulvérulent en calcinant l’amalgame de chrome dans un courant d’hydrogène ; cet amalgame est liquide et s’obtient en traitant une solution concentrée de chlorure de chrome par l’amalgame de sodium.
Le chrome fondu est un métal d’un gris d’acier, brillant, plus dur que le verre, de 6,0 de densité. Il est magnétique, mais seulement à — 15° ou — 20° (Wœhler). Les cristaux de chrome appartiennent au système cubique (de Senarmont) ; leur densité est de 6,8 (Wœhler). C’est un des métaux les moins fusibles.
Le chrome est inaltérable à l’air à froid. Il ne décompose que difficilement l’eau au rouge. Son oxydabilité à l’air à cette température est également faible. Il est soluble dans l’acide chlorhydrique avec une couleur bleue (chlorure chromeux) et à chaud dans l’acide sulfurique étendu, mais il est inattaquable par l’acide azotique.
F ondu avec du salpêtre il se transforme en chromate de potassium.
Le chrome ne fournit pas d’alliages usuels. Sa présence dans l’acier rend celui-ci plus résistant.
Poids atomique et atomicité. — Les données relatives au poids atomique du chrome sont très divergen tes. Celles qui s’accordent le mieux conduisent au nombre 52,4 (avec O = 15,96) auquel sont arrivés M. Peligot par l’analyse de l’acétate chromeux et Berlin par celle du chromate d’argent. M. Kessler, en comparant la quantité de bichromate de potassium à celle de chlorate nécessaires pour oxyder un poids déterminé d’anhydride arsénieux, est arrivé au nombre 52,2, tandis que l’analyse du chlorure chromique a conduit M. Sievert au nombre 52,0.
CHROME
Le chrome forme deux chlorures correspondant aux chlorures de fer, soit CrCP (ou Cr^Cl"^) et Cr^Cl®. Il donne avec Toxygène, outre les oxydes correspondant à ces chlorures, un oxyde acide, l’anhydride chromique CrO^ dont les principaux sels sont isomorphes avec les sulfates et les manganates ; enfin un acide perchromique dont la composition probable est CrO^H.
COMPOSÉS HALOGÉNÉS DU CHROME
1196. Fluorures. — On ne connaît que le fluorure chromique, obtenu en dissolvant l’oxyde précipité dans l’acide fluorhydrique et évaporant la solution. C’est une masse cristalline verte, fusible et se sublimant au rouge en octaèdres réguliers (Deville).
1197. Chlorure chromeux CrCP. — Il se forme par l’action de l’acide chlorhydrique, gazeux ou en dissolution, sur le chrome métallique, ainsi que par l’action de l’hydrogène à une température modérée sur le chlorure chromique ; une température trop élevée détermine une réduction complète. Anhydre, il est en cristaux soyeux blancs, solubles dans l’eau. La solution est bleue, extrêmement oxydable et douée de propriétés réductrices énergiques : ainsi, versée dans une solution de chlorure stanneux, elle produit un précipité d’étain métallique. On obtient aisément cette solution par l’action du zinc sur le chlorure chromique.
Versée dans une solution d’acétate de sodium, la solution de chlorure chromeux produit un précipité cristallin rouge d’acétate chromeux insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide chlorhydrique, extrêmement altérable à l’air.
1198. Chlorure chromique Cr^CP. — On prépare le chlorure anhydre en faisant agir le chlore sec sur un mélange intime, porté au rouge dans un tube de porcelaine, d’oxyde de chrome et de charbon; ce mélange s’obtient en faisant une pâte avec l’oxyde, du noir de fumée et de l’huile, pâte qu’on travaille en boulettes et qu’on calcine dans un creuset.
Le chlorure chromique anhydre cristallise en lamelles onctueuses, couleur fleur de pêcher, de 3,03 de densité. On peut le sublimer dans un courant de chlore ; chauffé à l’air, il se transforme en oxyde, avec perte de chlore. Il ne se dissout qu'avec une grande lenteur dans l’eau bouillante, mais une trace de chlorure chromeux (7^) en provoque la dissolution immédiate, avec dégagement de chaleur (Peligot); on provoque la formation
OXYDES DE CHROME
d'une petite quantité de chlorure chromeux par l’addition de zinc ou des chlorures ferreux, cuivreux ou slanneux.
La solution de chlorure chromique, qu’on obtient aussi en dissolvant l’hydrate chromique dans l’acide chlorhydrique, abandonne par concentration sur l’acide sulfurique des cristaux très solubles de l’hydrate Cr^Cl®-|- 12tPO ; obtenu dans le vide sec, l’hydrate est amorphe, vert, déliquescent, et renferme 6hPO. Une plus forte dessiccation le transforme en sel basique avec dégagement d’acide chlorhydrique; cependant si on le chauffe à 250'* dans un courant de chlore ou d’acide chlorhydrique, il se convertit en chlorure anhydre, soluble dans l’eau et devenant insoluble après sublimation.
La composition du chlorure basique résultant de la dessiccation du chlorure hydraté varie avec la température. Celui obtenu à 120'’ renferme 4Cr-Cl®.Gr'^0^ -j-24H^O et est soluble dans l’eau. A une température plus élevée on obtient des chlorures plus basiques, insolubles. Il se forme des produits analogues par l’action de riiydrate chromique sur la solution du chlorure.
1199. Bromures de chrome. — Le bromure chromeux^ obtenu en réduisant à une température modérée le bromure chromique par l’hydrogène, est une masse cristalline blanche, déliquescente et oxydable à l’air.
Le bromure chromique CPBr® s’obtient comme le chlorure et présente les mêmes propriétés générales. Il est en cristaux presque noirs à reflets rouges.
OXYDES DE CHROME
1200. Les seuls oxydes qui aient été isolés sont l’oxyde chromique Cr^O^ et ses hydrates, et l’anhydride chromique GrO^ correspondant à l’acide chromique inconnu GrO^H^ Il existe en outre des oxydes intermédiaires constituant des chromites et des chromâtes de chrome.
Quant à Voxyde chromeux GrO, il est inconnu et son hydrate Gr(OH)2 est un précipité jaune brun qu’on obtient par l’addition de potasse à la solution de chlorure chromeux; il se décompose rapidement avec dégagement d’hydrogène :
3Gr(OH)2 — Cr^03(0H)2 + H^O ll^.
1201. Oxyde chromique Gr'O^ — Le chromocre est un
CimOME.
oxyde chromique naturel, mélangé d’argile. On peut l’obtenir par divers. procédés :
1“ En calcinant l’hydrate obtenu par précipitation; ou l’anhydride chromique, qui perd ainsi la moitié de son oxygène;
2® Par la calcination du cliromate mercureux CrO^(llg^). Le produit est très beau;
3° Par la calcination du cliromate neutre de potassium avec les deux tiers de son poids de sel ammoniac. Il se forme du chlorure de potassium, de l’eau, de l’oxyde chromique et du gaz azote. On lave le produit à l’eau;
4° En fondant le bichromate de potassium avec du soufre; mais le sulfate de potassium formé est difficilement éliminé en totalité par l’eau :
Cr20^R2 + S = SO^K2 -h Cr^O».
Tous ces procédés fournissent l’oxyde amorphe. Pour l’obtenir cristallisé, on chauffe le chromate neutre de potassium au rouge dans un courant de chlore (Fremy), ou l’on fait passer le chlorure de chromyle en vapeur GrO^GP à travers un tube de porcelaine chauffé au rouge (Wœhler) :
2Cr02Gl-2 = Gr>03 O -4- 2G12.
L’oxyde chromique ainsi obtenu est en cristaux rhomboédriques d’un vert noirâtre, de 5,21 de densité, rayant le verre, insolubles dans les acides. L’oxyde amorphe est également insoluble dans les acides; lorsqu’il a subi une température élevée; il est insoluble aussi dans les alcalis. Sa couleur est d’un vert foncé plus ou moins beau, suivant le mode de préparation. Il communique au verre une belle coloration verte et on l’emploie dans la décoration de la porcelaine.
L’oxyde chromique est irréductible par l’hydrogène. Galciné avec de la potasse au contact de l’air, ou avec du salpêtre, il se transforme en chromate de potassium.
1202. Hydrates chromiques. — On en admet deux modifications correspondant aux sels chromiques verts et violets. Lorsqu’on précipite un sel chromique vert exempt d’alcali par l’ammoniaque, on obtient un hydrate bleu clair qui, desséché sur l’acide sulfurique, a pour composition Gr^(0H)®-f-4H^0. Le précipité perd 3IE0 dans le vide. Ghauffé à 200“ dans un courant d’hydrogène, il fournit l’hydrate Gr^O^(OH)^ (soit Gr^OMPO) qui
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I au rouge se converlit avec incandescence en oxyde anhydre. Si j riiydrate chromique est séché à l’air à 200°, il absorbe de 1 oxy- ; gène et donne un oxyde intermédiaire noir, fournissant du chlore j par l’action de l’acide chlorhydrique.
I L’hydrate chromique est soluble dans la potasse. La solution abandonne par l’évaporation do l’oxyde anhydre insoluble dans la potasse.
L’ammoniaque donne dans la solution des sels violets de chrome un précipité violacé, soluble dans l’acide acétique et se dissolvant ! lentement dans l’ammoniaque avec une couleur rouge vineuse. Il se produit dans ce cas des combinaisons ammonio-chromiques. La solution abandonne l’hydrate chromique par l’ébullition.
L’hydrate chromique se dissout dans le chlorure chromique et la solution soumise à la dialyse laisse un liquide vert foncé, renfermant 33 molécules d’oxyde de chrome pour 1 molécule d’acide chlorhydrique. C’est donc un hydrate colloïdal, analogue à l’hydrate ferrique. Ce liquide n’est pas modifié par l’ébullition ou par l’addition d’eau, mais une trace d’un sel le gélatinise (Graham).
Vert de chrome. — Ce produit industriel, important par ses applications à l’impression des tissus et des papiers peints, est un hydrate Cr^O(OH)^ (soit Cr^0^2H^0) remarquable par sa stabilité et par la pureté de sa nuance à la lumière artificielle. Il était préparé autrefois sous le nom de vert Pannetier par un procédé tenu secret. On le nomme aujourd’hui vert Guignet. Le procédé de M. Guignet consiste à chauffer dans un four à réverbère, vers 300°, une bouillie épaisse formée de 1 partie de bichromate de potassium et de 3 parties d’acide borique avec de l’eau. Le mélange dégage, en se boursouflant, beaucoup d’oxygène. Le résidu, d’un beau vert, est formé d’un borate double de chrome et de potassium que l’eau bouillante décompose en fournissant l’hydrate chromique. Le composé est insoluble dans les alcalis, difficilement soluble dans les acides.
1203. Chromites. — L’ oxyde chromique est un oxyde indifférent et s’il forme des sels avec les acides, il forme aussi des combinaisons avec les oxydes métalliques. Parmi ces combinaisons, qu’on nomme chromites, la plus importante est le fer chromé (chromite, sidérochrome) FeCr^O'', qui correspond à 1 oxyde magnétique de fer. Ce minerai est cristallisé en octaèdres réguliers, mais se rencontre généralement en masses cristallines II. — Chimie minérale. 28
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compactes, presque noires, à éclat semi-métallique, de 4,4 à 4,0d(î densité. Il est intusible et inattaquable pai‘ les acides. J1 renferme souvent du magnésium et de raluminium. On le trouve surtout en Norvège, en Hongrie, en Grèce, en Asie Mineure, à la Nouvelle- Calédonie, etc.
Lorsqu on précipite un sel de chrome par la potasse ou la soude, le précipité renferme toujours de l’alcali que l’ébullition avec l’eau est insuffisante à éliminer.
On obtient les chromites de zinc et de manganèse Cr^fl'^Zn et Cr^O Ain en fondant le mélange des oxydes avec de l’acide borique. L’un et l’autre cristallisent en octaèdres.
M. Gerber a préparé les chromites ferreux, de baryum, de magnésium, de cuivre, de zinc en fondant les chlorures anhydres correspondants avec du bichromate de potassium, puis lavant le produit à l’eau. Ce sont des poudres cristallines, diversement colorées.
. CuROMiTE DE CHROME. — On obtient un oxydo de cliromc intermédiaire Cr^O' en faisant passer le chlorure de chromyle en vapeur à travers un tube de verre chauffé au rouge. C’est un dépôt hrun, translucide, magnétique (Wœhler). Son hydrate Cr^O^(OH)est le produit qui résulte de l’action de l’eau sur l’hydrate chro-
meux.
SELS OXYGÉNÉS DU CHROME
1204. On connaît des sels chromeux et des sels chromiques. Parmi les premiers, les seuls qui aient été obtenus cristallisés, se trouvent le chlorure, décrit plus haut (1197), le sulfate et l’acétate. Ces sels sont très oxydables et, comme les sels ferreux, absorbent le bioxyde d’azote.
Les sels chromiques se présentent sous deux modifications. Ils sont verts ou violets. Les sels verts se produisent à 100° ou lorsqu’on fait bouillir la solution d’un sel violet; ils sont, en général, incristallisables, mais se transforment à la longue à froid en sels violets qui, eux, s’obtiennent par la préparation à froid et sont cristallisables. Ces sels verts présenteraient, d’après Lœwel, une différence particulière; d’après cet auteur l’azotate d’argent ne précipite que les deux tiers du chlore dans la solution verte du chlorure et la totalité dans la solution violette. Nous avons vu en
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oiilro (1202) que l’ammoniaque agit un peu ililTérement sur ces (leux variétés.
1205. Sulfate chromeux. — On ne connaît ce sel qu’en solution; on obtient celle-ci par l’action de l’acide sulfurique étendu sur le chrome métallique. Elle absorbe avec avidité l’oxygène ainsi que le bioxyde d’azote et l’acétylène.
Si l’on ajoute du sulfate de potassium puis de l’alcool à une solution de chlorure chromeux, à l’abri de l’air, il se dépose à la longue des prismes rhomboïdaux bleus, très altérables à l’air, de • sulfate chromoso-potassique (S0'')^CrK^-(-6IP0 (Peligot).
1206. Sulfate chromique (SO^)'^(Gr^) -f IblPO. — On fait . digérer l’hydrate chromique, séché à 100°, avec son poids d’acide > sulfurique concentré. La dissolution attire lentement l’humidité t de l’air et se prend en une masse cristalline d’un bleu verdâtre, ( qu’on purifie par dissolution dans l’eau et précipitation par l’ali cool. Il se sépare ainsi du sulfate violet, tandis que le sulfate vert
qui l’accompagne reste dissous. Déposé lentement en présence de l’alcool, le sulfate violet se présente en petits octaèdres réguliers.
Le sulfate violet se transforme à 100° en sulfate vert en per- ' dant lOIPO ; le sel vert est très soluble dans beau et dans l’alcool.
■ Sa solution aqueuse n’est précipitée qu’incomplètement par le < chlorure de baryum.
En chauffant l’un ou l’autre de ces sulfates avec de l’acide sult furique à 190°, il se produit une masse translucide d’un jaune - clair qui, chauffée plus fort pour chasser l’excès d’acide sulfurique,
^ se transforme en un sel rouge, le sulfate anhydre (SO‘)^(Cr^), sel i insoluble dans l’eau, difficilement soluble dans les acides.
En saturant de l’acide sulfurique étendu par de l’hydrate chromique, on obtient une solution verte qui laisse par l’évaporation un résidu amorphe, rouge par transparence, et qui constitue un sul- ) fate basique (SO'f (Cr^“0) (soit Cr^Oh2SO'). L’ébullition de la so- ! lution en précipite un autre sel basique, hydraté (Cr^O^)^(SO^)“ -\r 7IPO qu’on peut formuler
SO
SO
^^(Cr2)(OIl)^
''-(Gr2)(OH)5
Sulfates chromiques doubles. — Les principaux de ces sels sont I les (SO'')''(Cr^)K.“-f- 24IPO, le potassium pouvant
( ('dre remplacé par le sodium, l’ammonium, le thallium.
SELS OXYGÉNÉS UU CIlUOME.
L(3 composé potassique s’obtient eu réduisant Je bicliromate de | potassium en présence de l’acide sulfurique. Avec l’anhydride sulfureux la réaction est la suivante :
Cr^O^K^ + SO'^IP H- 3S02 = (SO^y^(Cr2)K2 + tl^O.
Avec les autres agents réducteurs, comme l’alcool, il faut évi- | demment faire intervenir plus d’acide sulfurique. L’alun de chrome est un produit constant obtenu dans l’oxydation des ma- I tiëres organiques parle bichromate de potassium et l’acide sulfurique, mélange oxydant fréquemment employé (préparation de l’aldéhyde, de l’anthraquinone, etc.).
L’alun de chrome violet, obtenu do préférence par l’action de l’acide sulfureux ou de l’acide oxalique à froid, cristallise en octaèdres volumineux pourpres, d’un rouge rubis par transparence. Ils perdent 22tPO à 200°. La solution aqueuse est d’un bleu sale ; chauffée vers 70° elle devient verte. L’alun vert estincristallisable ; c’est, après évaporation, une masse amorphe verte. L’alun vert en dissolution se transforme lentement en alun violet, mais cette transformation n’est jamais totale ; inversement, l’alun violet se convertit aussi partiellement en alun vert (Lecoq de Boisbaudran).
L’alun cliromico-sodique cristallise difficilement; les cristaux i ne retiennent que 8IPO à 100° et sont alors verts. !
L’alun ammoniacal ressemble au sel de potassium.
On obtient les sulfates doubles (SO^)^(Cr^).3SO^K" et SSO’^Na'^ en fondant l’oxyde de chrome avec les bisulfates alcalins.
1207. Azotate chromique (AzO^)®(CP)-j-18H^O. — Il ne cristallise que difficilement en prismes obliques, d’un rouge pourpre. L’évaporation de sa solution laisse une masse amorphe verte.
1208. Phosphates de chrome. Phosphate chromeux (PO^)^Crh — Précipité bleu, verdissant à l’air.
Orthophosphate chromique (PO^)^(Cr^). — Précipité vert, d’un < bleu foncé après dessiccation, qui se produit par l’addition de phos- * phate disodique à une solution de chlorure chromique. En opérant J de même avec l’alun de chrome, mais sans que la précipitation soit complète, on obtient un précipité violet, devenant peu à peu cris- r tallin, du même sel contenant 12 molécules d’eau. :
Le phosphate vert de chrome est quelquefois employé comme | couleur. I
ANHYDRIDE CHROMIQUE ET CHROMATES.
ANHYDRIDE CHROMIQUE ET CHROMATES.
1209. Anhydride chromique CrO\ — En décomposant un cliromate par un acide, on obtient soit l’acide chromique en dissolution, soit l’anhydride chromique solide, l’acide lui-même CrOW n’existant pas. Généralement on décompose le bichromate de potassium par l’acide sulfurique. On ajoute à une solution concentrée de bichromate de potassium 1 fois 1/4 oui fois 1/2 son volume d’acide sulfurique concentré et pur qu’on n’y verse que par petites portions. Le mélange s’échauffe beaucoup et abandonne par le refroidissement dos aiguilles d’un rouge cramoisi d’anhydride chromique. On fait égoutter ces cristaux sur une plaque de porcelaine dégourdie ou sur un tampon d’amiante, dans un entonnoir qu’on met en communication avec une trompe aspirante, puis on les lave sur l’entonnoir avec de l’acide azotique pur de 1,46 de densité.
M. Duvilliers prépare l’anhydride chromique en décomposant 100 parties de chromate de baryum, délayé dans son poids d’eau, par 140 parties d’acide azotique de 1,38 de densité; on ajoute encore 200 parties d’eau et l’on fait bouillir. Par le refroidissement, la plus grande partie de l’azotate de baryum cristallise ; le reste se dépose par la concentration de la solution au volume environ de l’acide azotique employé ; on sépare de nouveau les cristaux d’azotate de baryum, on évapore la solution à sec pour chasser l’excès d’acide azotique ; puis l’on fait cristalliser l’anhydride chromique dans l’eau.
L’anhydride chromique cristallise en longs prismes écarlates, très brillants, de 2,78 de densité. Il fond à 193° en un liquide d’un rouge foncé qui se prend par le refroidissement en une masse cristalline tijès foncée, douée de l’éclat métallique. Le produit reste en surfusion jusqu’à 170°; quand il cristallise, le thermomètre remonte brusquement à 193° (Zettnow). A 230° l’anhydride chromique se décompose en oxyde Cr^O^ et oxygène.
L’anhydride chromique est très soluble dans l’eau et déliquescent; sa solution saturée, qui est brune, en renferme 62,23 0/0 et a pour densité 1,703. Il est réduit à l’état de composé chromique par tous les agents réducteurs, anhydride sulfureux*, hydrogène sulfuré, anhydride arsénieux, chlorure stanneux, etc., ainsi que par presque toutes les matières organiques. 11 est soluble sans altération dans l’acide acétique, dette solution, comme la solution
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ii(]iioiisc, est souvciil employée comme oxydant,. L’alcool aqueux et l’éther le dissolvent sans altération à froid. Mais si l’on verse de l’alcool sur l’anhydride chromique sec, il s’enllamme. Le papier et toutes les substances analogues réduisent rapidement la solution d’anhydride chromique, aussi ne peut-on filtrer cette solution
que sur l’amiante ou sur le verre iilé.
Introduits dans une atmosphère de gaz ammoniac, les cristaux d’anhydride chromique se décomposent avec incandescence. L’acide chlorhydrique décompose les cristaux ou la solution chaude avec dégagement de chlore :
2Cr03 -h 12C1H Cr^Cie -h GH^O -h aCl^.
L’anhydride chromique se dissout dans l’acide sulfurique concentré avec lequel il paraît former des combinaisons, notamment ' SO^tP.CrO^ correspondant à l’acide pyrosulfurique. La solution * sulfurique l’abandonne de nouveau en grande partie en attirant l’humidité de l’air; il est au contraire plus soluble dans l’acide ^ sulfurique hydraté SO^HLIPO.
Acide perchromique CrO'dI(?). — On admet que la coloration ^ bleue produite par l’action de l’eau oxygénée sur le bichromate * de potassium est due à la formation de cet acide (t. I, p. 259).
1210. Chromâtes. — Ces sels sont jaunes ou rouges. Outre les chromâtes neutres CrOW, isomorphes avec les sulfates, on connaît des dichromates Cr^O^M^ correspondant aux anhydrosulfates, mais pas de chromâtes acides proprement dits CrO''MII; il existe aussi des trichromates et autres polychromates. La plupart des chromâtes neutres des métaux lourds sont insolubles et s’obtiennent par double décomposition avec les chromâtes alcalins. Il existe un grand nombre de chromâtes basiques et de chromâtes doubles, dont nous ne ferons que mentionner les principaux.
Les chromâtes alcalins se produisent lorsqu’on fond l’oxyde de chrome avec un azotate ou qu’on traite l’hydrate chromique en présence d’un alcali par divers agents oxydants, comme le bioxyde de plomb, le permanganate de potassium, le brome, les hypochlorites, etc.
Les agents réducteurs agissent sur les chromâtes comme sur 1 ’anliy d ride cliromi que.
1211. Chromâtes de potassium. — Cuuo.mati: xeltue LrO‘K^ — On l’oblienl eu saturaul la solution du dichromale par
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le carbonate ilc potassium, puis faisant cristalliser. 11 cristallise en prismes ortliorhombiques trun jaune pur, anhydres, solubles dans deux fois leur poids d’eau à 15°, insolubles dans l’alcool. La solution aqueuse est jaune et douée d’un pouvoir colorant intense ; sa réaction est alcaline.
Dichromate (ou bichromate) de potassium. — Cr^O’^K^ — C’est le plus important des composés du chrome par son emploi direct et parce qu’il sert à préparer les autres. On l’obtient industriellement en calcinant dans un four à réverbère du fer chromé pulvérisé avec du carbonate de potassium et du salpêtre. On reprend la masse par l’eau, on acidulé la solution par l’acide sulfurique, on filtre pour séparer la silice, et on fait cristalliser la solution, qui abandonne d’abord du sulfate de potassium.
Un procédé plus économique consiste à chauffer dans la flamme oxydante d’un four à réverbère, à sole plate, un mélange de minerai avec 2 fois son poids environ de chaux potassée, obtenue en éteignant 7 parties de chaux vive dans une lessive de potasse exempte de chlorure. La masse est rémuée pour renouveler les surfaces; le produit pulvérisé est alors introduit dans une solution saturée et chaude de sulfate de potassium, de façon à transformer le chromate de calcium en sulfate calcique et chromate de potassium. La solution claire, décantée dans des bacs doublés de plomb, est ensuite additionnée d’acide sulfurique étendu de deux fois son volume d’eau. Par le refroidissement, les deux tiers du dichromate de potassium cristallisent. Les eauxmères servent au lessivage d’une autre opération.
Le dichromate de potassium cristallise en prismes volumineux ou en tables du type anorthique, anhydres, d’un jaune rouge foncé, de 2,692 de densité. Il fond au-dessous du rouge en un liquide qui cristallise par le refroidissement dans la meme forme que les cristaux obtenus par voie humide (Mitscherlich). Au rouge blanc, il se décompose en oxyde chromique, oxygène et chromate neutre de potassium.
11 fournit aussi de l’oxygène lorsqu’on le chauffe avec de l’acide sulfurique concentré.
Cr20^R2 + 480^^112 = SO''K2(SO^)3(Ci‘2) + 4H20 -h O^.
Un semblable mélange est fréquemment employé comme oxydant.
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Lg bicliromale do polassium se dissout à 0“ dans 20 parties d’eau ; à 40“ dans 3^,43; à 80°, dans 1>’,37 et à 100° dans son poids d’eau.
La solution saturée bout à 104°; sa réaction est acide et sa saveur métallique. Elle est d’un roug’c orangé foncé.
L’acide chlorhydrique, avant d’agir comme réducteur, convertit le bichromate en chlorochromate CrO^(OK)Cl (1223).
Le bichromate du commerce est presque chimiquement pur. Il est très employé dans la teinture et l’impression.
Une autre application intéressante de ce sel est la photographie ^ dite au charbon^ qui repose sur l’action de la lumière sur la gélatine associée au bichromate. Le papier pour positif est imprégné de gélatine tenant en suspension du charbon ou une matière colorante très divisée; avant de s’en servir on le fait flotter sur un bain de chromate, puis on le sèche dans l’obscurité et on procède au tirage de l’épreuve. Dans toutes les parties où la lumière a eu accès, la gélatine est devenue plus ou moins insoluble suivant l’intensité de la lumière qui a traversé le cliché. Un passage à l’eau tiède enlève la gélatine non impressionnée en même temps que la matière qu’elle tient en suspension, tandis que cette matière reste fixée par la gélatine rendue insoluble dans les parties impressionnées.
Trichromate de potassium. Cr^O^°K^. — Cristaux anhydres d’un rouge foncé, solubles dans l’eau et dans l’alcool, qui se déposent lorsqu’on traite par l’acide azotique une solution saturée de bichromate à 60° (Graham). Par l’action prolongée de l’acide azotique concentré chaud et en excès, on obtient des lamelles brillantes rouges de tétrachromate Cr^O^^K^.
1212. Chromâtes de sodium. — On les obtient comme les sels de potassium. Le sel neutre forme des prismes jaunes, isomorphes avec le sulfate de sodium et renfermant comme lui lOH^O. Il est déliquescent et fusible à la température de la main. , Le sel en fusion aqueuse abandonne à 30° des cristaux anhydres.
Le dichromate cristallise avec 21PO en prismes déliquescents orangés.
1213. Chromâtes d’ammonium. — On obtient ces sels en
dissolvant l’anhydride chromique dans l’ammoniaque. Lg5c/ neutre : CrO''(Azir')^ cristallise en aiguilles jaunes, très solubles, à réaction ; alcaline et perdant de l’ammoniaque à l’air. .
Le dichromate Cr-O’(AzlP)- est en cristaux volumineux, d’un :
CHROMATES DE CUIVRE.
i rougo grenat, inaltérables àl’air. Chauffés, ils se décomposent avec i incandescence en laissant un résidu d’oxyde de chrome et en dégageant de l’azote et de la vapeur d’eau.
1214. Chromâtes de calcium. — Le sel neutre^ obtenu par j double décomposition, exige 240 parties d’eau froide pour se dis- I soudre; il cristallise en prismes ayant pour composition CrO^Ca-[j H^O, devenant anhydres à 200°; le sel est alors insoluble. Le dichromate Cr-O^Ca-)-31PO est en cristaux rouges, déliquescents.
Le sel de strontium CrO^Sr est un précipité très peu soluble dans ,i l’eau, soluble dans les acides azotique, chlorhydrique et acétique, j Le sel de baryum CrO^Ba est un précipité jaune, insoluble dans 1 l’eau, employé comme couleur. Il se dissout dans les acides en doni nant le dichromate Cr^O'Ba-j-2tPO, qui cristallise en aiguilles I étoilées et que l’eau décompose en séparant du chromate neutre, j 1215. Chromâtes de magnésium. — Le sel neutre CrO^Mg I -f- 711^0, obtenu en dissolvant la magnésie dans l’acide cliromique, cristallise en prismes d’un jaune citron, très solubles dans l’eau. Il forme avec le chromate d’ammonium un sel double (CrO^)^Mg(AzH'')^ -f OfPO isomorphe avec le sulfate double correspondant. Le sel potassique double forme des tables carrées qui ne renferment que 2rPO.
1216. Chromâtes de zinc. — Obtenu comme le sel de magnésium, le chromate neutre CrO^Zn 7H-0 est soluble dans l’eau et isomorphe avec le sulfate de zinc.
L’addition de chromate neutre de potassium à une solution de sulfate de zinc donne un précipité orangé d’un sel basique CrO^(ZnOII)'^ + IPO. On connaît encore d’autres chromâtes basiques de zinc. i
Le chromate de cadmium obtenu par double décomposition est de même le sel basique CrO''(CdOH)^ qui devient anhydre à 200°, et qui est employé comme couleur.
1217. Chromâtes de cuivre . — Le sel neutre CrO^Gu -f- 5H^O , isomorphe avec le sulfate, s’obtient en saturant l’acide chromique par de l’hydrate de cuivre.
Le dichromate obtenu parla même voie renferme Cr^O’'Cu-f- 2IPO et forme des cristaux déliquescents bruns. Si l’on fait bouillir sa solution, il se précipite un sel basique brun, qu’on obtient aussi par double décomposition et qui renferme CrO'^Cu 2Cu(OH)Ml existe d’autres sels basiques.
CllUOMATKS.
Oïl eoiinaîl un minéral, \ixvau(jiieUn.ile,(\mcoi\s\.\in(i un cliromatc' basique de plomb el. de cuivre Cr"()'’((AiPb)', qui est eu peLils cristaux cliuorliombiques et dont la couleur varie du vert au brun,
1218. Chromâtes d’argent. — Ciiho.mate neutre CrO^Ag^ — C’est un précipité cristallin brun, insoluble dans l’eau, soluble dans les acides, dans l’ammoniaque et dans les cbromates alcalins. La solution ammoniacale fournit par l’évaporation des cristaux transparents jaunes du sel CrOb\g.4AzIP.
Le dichromate Cr^O^Ag^ s’obtient en ajoutant de l’azotate d’argent à une solution de dicbromate de potassium. C’est un précipité rouge écarlate un peu soluble dans l’eau cbaude et s’en déposant en cristaux anortbiques. L’eau le dédouble en cbromate neutre et acide cbromique.
1219. Chromâtes de mercure. — Chromate mercureux CrO^(Hg^). — Précipité cristallin rouge obtenu en ajoutant du bichromate de potassium à une solution d’azotate mercureux. Calciné, il laisse un résidu d’oxyde de cbrome d’un beau vert.
CiiROMATE MERCURIQUE CrO^Hg. — Le bicbrouiate de potassium ne précipite pas le chlorure mercurique, et en évaporant la solution on obtient une combinaison cristallisée des deux sels. Si l’on fait bouillir une solution d’acide cbromique avec de l’oxyde de mercure, on obtient par la concentration des prismes ortborbombiques d’un rouge grenat que l’eau décompose en séparant un sel basique insoluble CrO^Hg^
Si l’on cbauffe pendant quelques heures du sulfure de mercure précipité avec une solution d’acide cbromique, il se produit un composé ocreux insoluble 2Cr0^tIg.HgS détonant violemment par le choc ou par la chaleur.
1220. Chromâtes de plomb. — Chromate neutre CrOTb. — Il constitue \q, plomb rouge ou crocoïsite des minéralogistes et se rencontre en Sibérie, dans l’Oural, en Hongrie, etc., cristallisé en prismes clinorhombiques transparents, rouges. On le prépare en précipitant une solution d’azotate de plomb par le cbromate neutre de potassium. C’est un précipité d’un beau jaune connu sous le nom de jaune de chrome et très employé comme couleur; sa nuance varie avec les conditions de la préparation. On fait du reste varier sa couleur par l’adjonction de sulfate de plomb et de plâtre (jaune de Cologne). Il est insoluble dans beau, soluble dans l’acide, azotique eldans la potasse. Il fond au rouge eu un liquide brun qui
CimOMATES DE PLOMn.
SC coucrcLe par le refroidissement en une masse cristalline radiée.
On l’obtient encore cristallisé en fondant un mélange de chlorure de plomb et de dichromate de potassium, ou lorsque les solutions d’azotate de plomb et de chromate de potassium se mélangent par diiïusion lente. Il se présente alors en belles aiguilles orangées et brillantes, de 6,12 de densité (Drevermann).
CimoMATE BASIQUE CrOTb^ ou CrO^<^pj^>0. — Ce produit, dé-
' signé sous le nom de rouye de chrome^ s’obtient lorsqu’on fait bouillir le jaune de chrome avec un excès de chromate neutre de potassium
2CrO'^Pb + Gr04i2 — Gr^O^K^ -f GrO^Pb^,
OU en versant une solution d’azotate de plomb dans une solution de chromate de potassium avec excès d’alcali. Ou bien encore on introduit du jaune de chrome dans du salpêtre fondu. Avant que tout le salpêtre soit décomposé, on laisse refroidir; le chromate basique du plomb se dépose; on le lave à l’eau froide et on le broie. C’est alors une poudre cristalline douée d’une couleur rouge très vive. \d orange de chrome est un mélange de jaune et de rouge de chrome.
La phénicite est un chromate naturel encore plus basique, renfermant CrO“Pb^ et se présentant en tables rouges ou en masses compactes.
1221. Chromate de chrome CrO^(Gr^O^) ouCrO^.Cr^Oh — C’est l’oxyde intermédiaire représenté par la formule CrOh On l’obtient en décomposant l’azotate de chrome par la chaleur ou en grillant l’oxyde chromique à l’air. Parmi les réactions par voie humide qui lui donnent naissance, nous citerons l’action de l’acide chromique sur l’oxyde chromique (E. Kopp); l’action du bioxvyde d’azote sur une solution d’acide chromique (Schweitzer); l’action du chlorure de chaux sur l’hydrate ou sur le chlorure chromique (H. SchitT) ; celle de l’hyposulfite de sodium sur le dichromate de potassium (Popp) :
3Gi'20’K2 + S'203Na2 — 2GiO^K2 + 4GrQ2 -f SO^K^ + S0^Na2.
L’oxyde anhydre est une poudre noire, de prétérence par le procédé de M. Schweil il devient anbvdre à 2o0".
L’oxyde hydraté, obtenu zer, est d’un rouge brun ;
CllUOMlî.
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OXYÇHLORURE DE CHROME OU CHLORURE DE CHROMYLE
— Cr02C12.
1222. Ce composd, qui correspond au chlorure du sulfuryle SO^Cl^ et que quelques chimistes nomment encore acide cldorochromique, se produit par l’action de l’acide sulfurique sur un mélange fondu de chlorure de sodium et de bichromate de potassium.
On fond 10 parties de chlorure de sodium avec 12 parties de bichromate, on introduit la masse fondue et concassée dans une cornue munie d’un récipient refroidi et on l’arrose avec 30 parties d’acide sulfurique concentré, c’est-à-dire un peu plus que ne l’indique l’équation théorique
Cr20^K2 + 4NaCl -f- GSO^^IP = 4SO^NaH -f- 2SO^KH -h -f 2Cr02C12.
Cet excès d’acide sulfurique est nécessaire pour retenir l’eau formée. La réaction est très vive et le chlorure de chromyle distille. On le purifie en le redistillant dans un courant de gaz carbonique sec.
C’est un liquide d’un rouge foncé, presque noir par réflexion, de 1,920 de densité, répandant à l’air des fumées très irritantes.
Il bout à 118°; sa vapeur est orangée et a pour densité 77,8 (théorie pour CrO^CP= 77,6).
L’eau réagit très énergiquement sur le chlorure de chromyle d’après l’équation
CrO^CP 4- H20 = Cr03 + 2HC1.
L’alcool s’enflamme au contact du chlorure de chromyle. Le phosphore le décompose avec explosion; l’action du soufre, du mercure, de beaucoup de sulfures métalliques, est également très violente. Il réagit énergiquement sur la plupart des matières organiques; néanmoins il se dissout sans altération dans l’acide acétique cristallisable et dans le chloroforme, de sorte qu’on peut par cette dilution modérer les réactions que l’on veut produire. Ces réactions sont en général oxydantes et chlorurantes. Le sens de ces réactions peut s’exprimer^ d’après M. Etard, par l’équation de décomposition
4Cr02CP = Cr^CP -f 2Cr03 -p 0^ + CP.
Le chlorure de chromyle se décompose lentement à la longue en chlore et bioxyde de chrome; chauflé à 180° on fubos scellés, il csl
SULFURES DE CHROME
couverli eu nue poudre noire, déliqucscenie, de chlorure de trichromyle Cr^O®CP, soit (Tliorpe).
1223. Chlorochromates. — Ce sont les sels de la clilorhydrine inconnue CrO^C^^\ correspondant à la chlorbydrine sulfurique. On les obtient par l’action ménagée de l’acide cblorbydrique sur les chromâtes (Peligot) ; par l’action du chlorure de chromyle sur les chlorures
Cr02Gl2 -f KCl -f- H^O r= Cr02(0K)Cl -f 2HC1 ainsi que par son action sur les chromâtes
Cr02Cl2 + Cr02(0Kj2 ziz:2Gr02(0K)GI.
Chlorochromate de potassium. — On chauffe doucement 3 parties de bichromate de potassium avec 4 parties d’acide chlorhydrique concentré et un peu d’eau, en arrêtant la réaction quand il se dégage du chlore. Il cristallise en grands prismes rouges, ou en tables, de 2,3 de densité. L’eau pure le décompose en partie, mais on peut le faire cristalliser dans l’acide chlorhydrique. Il se décompose à 100“ avec dégagement de chlore.
Le gaz ammoniac agit sur le chlorochromate de potassium délayé
AzIP
dans l’éther en produisant X amido chromât e > cristal
iisable dans l’eau en prismes rouges.
En traitant le bichromate de potassium par les acides bromhydrique, iodhydriquc, Iluorhydrique, on obtient de même le hromochromate CrO^Br(OK), Viodochromate CrO'I(OK) et le fliiochromate CrO^Fl(OK), sels cristallisables rouges.
Chlorochromate de sodium CrO^Cl(ONa) -|- H^O. — Prismes orangés très fusibles.
Cl Cl
Chlorochromate DE MAGNÉSIUM GtO'^CIq _^g._ q^Cp^O -f 9H^O.
Masse cristalline rouge fusible à 60“ et devenant anhydre à 140“. Les sels de cobalt, de nickel, de zinc, renferment de même 9H^O et s’obtiennent comme le sel de magnésium par l’action du chlorure de chromyle sur les chromâtes correspondants.
SULFURES DE CHROME
1224. Le protosulfure CrS se produit lorsqu’on calcine le ses-
cimoMi!:.
quisiilhirc dans mi courant d’iiydrogciui ou lorsqu’on fait passer (le l’hydrogène sulfuré sur le chlorure chromeux anhydre. Si l’on tond le protosiilfure ainsi obtenu avec du sulfure de potassium et si l’on reprend la masse par l’eau, le sulfure chromeux reste sous la forme d’une poudre cristalline rouge que l’eau décompose lorsque tout le sulfure alcalin est enlevé (Moissan).
On obtient le sulfure chromeux par voie humide en ajoutant un sulfure alcalin à un sel chromeux. C’est un précipité noir.
Le sesquisulfiire Cr^S'^ se forme par l’action d’un courant d’hydro gène sulfuré sec sur le chlorure chromique anhydre chauffé à 440° ou sur l’anhydride chromique. Dans le premier cas, il est en paillettes noires à éclat métallique. Dans le second cas, il se présente en aiguilles flexibles, de 3,77 de densité, inattaquables par l’acide azotique et se transformant en sesquioxyde par le grillage.
Les sulfures alcalins donnent dans les sels chromiques un précipité d’hydrate de chrome, avec dégagement d’hydrogène sulfuré.
COMPOSÉS AZOTÉS DE CHROME
1225. Azoture de chrome Cr^Az^ — On l’obtient par l’union directe des éléments au rouge (Briegleb et Geutlier) ou par l’action du gaz ammoniac sur le chlorure chromique (Ufer). C’est une poudre noire qui brûle à 200° en abandonnant son azote. L’hydrogène et la vapeur d’eau sont sans action au rouge. Inattaquable par les alcalis et par les acides chlorhydrique ou azotique, l’azoture de chrome est converti par l’acide sulfurique en alun de chrome ammoniacal.
1226. Composés chromammoniques. — Ces composés ont été indiqués pour la première fois par M. Fremy sous le nom de composés amido-chromiques. Ils sont tout à fait analogues aux composés ammoniaco-cobaltiques et l’on a adopté pour eux la meme nomenclature. Leur point de départ est la solution de l’hydrate chromique des sels violets dans l’ammoniaque, en présence des sels ammoniacaux. Avec le chlorure d’ammonium, la solution violacée ainsi obtenue donne par l’addition d’alcool un précipité violet soluble dans l’eau froide. La solution n’est pas précipitée par l’azotate d’argent et se décompose par l’ébullition en ses composants, d’après les rapports 4Azir'Cl ; SAzIP; 3Cr^O\
La même solution aqueuse étant abandonnée à elle-même laisse déposer à la longue un composé violet 'insoluble ayant pour com-
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position C^H)^2AzIP. 12IPO. Ce composé se dissout dans les acides en donnant des dérivés octammoniques ou roséocliromiques. Le chlorure roséo-chromique Cr^Cl°.8AzIP+ 2H'^0, formé d’après l’équation
4Ci'203. Az^P + 24HG1 = SCr^CP + Cr2C16.8AztP + 12H2Q,
cristallise en octaèdres réguliers (Fremy). D’après M. Gleve, il se dépose par l’addition d’acide chlorhydrique concentré sous la forme d’une poudre cristalline, et en présence d’acide étendu en prismes orthorliombiques d’un rouge foncé, se déshydratant à 100° et se décomposant à 200°. Sa composition doit être représentée par la formule Cr^CP(8AzrP)Ch, car 2 des atomes de chlore qu’il renferme sont plus fortement fixés que les deux autres. Traité par l’azotate d’argent, par exemple, il donne V azotate chloré Cr^CP(8AzrP)(AzO^H)''‘ qui cristallise avec 2HT) en tables hexagonales. L’action de l’acide sulfurique concentré fournit le sulfate acide Cr’^CP(8AzrP)(SOUI)^ + 4IPO.
Sels décammoniques ou purpuréochromtques. — Ces composés, analogues aux sels purpuréocobaltiques, ont été obtenus par M. Jœrgensen, en partant du chlorure chromeux et en traitant ce corps par une solution de sel ammoniac chargée d’ammoniaque et exposant le liquide à l’air. Le ehlorure purjmréochromique Cr-Cl-(10AzIP)GP est précipité de sa solution par l’acide chlorhydrique en octaèdres microscopiques rouges. Il est soluble dans 150 parties d’eau froide, plus soluble à l’ébullition, et cristallise par le refroidissement. L’addition d’acide bromhydrique ti la solution précipite le bromure c/z/orc Cr^CP{ 10 AzIP)Brh M. Jœrgensen a décrit divers chlorures doubles ainsi que d’autres sels chlorés, notamment l’azotate, le sulfate acide, l’hyposullite , le
ferroevanure, etc.
RECHERCHE ET DOSAGE DU CHROME
1227. Nous ne reviendrons pas ici sur les caractères des sels chromeux, sels très oxydables qui ne* se rencontrent pas usuellement.
Quant aux sels chromiques, ils offrent une modification verte et une modification violette. Leur solution donne avec l’ammoniaque un précipité d’hydrate de chrome soluble dans un excès d’ammomaque si le sel est violet. Cette solution abandonne tout l’hydrate
CHROME
chromiquo par l’ébulliLion. La polasso redissout facilement l’hydrate de clirome qu’il précipite des sels cliromiques, verts ou violets, et l’abandonne de nouveau en totalité par l’ébullition.
Les carbonates et sulfures alcalins donnent dans les solutions cliromiques un précipité d’hydrate de chrome, avec dégagement d’anhydride carbonique dans le premier cas, d’hydrogène sulfuré dans le second cas. L’hyposulfite de sodium précipite de même à l’ébullition do l’hydrate chromique, qui est mélangé de soufre.
L’acide oxalique et les oxalates ne précipitent pas les sels chromiques et la présence de cet acide empêche les précipitations cidessus. L’acide tartrique agit de même.
Au chalumeau, avec le borax ou le sel de phosphore, les composés chromiques donnent une perle verte.
Les composés chromiques sont aisément convertis en chromâtes lorsqu’on les traite par certains agents oxydants, en présence d’un alcali. Ainsi, lorsqu’on chauffe l’hydrate chromique, dissous dans la potasse, avec du peroxyde de plomb, il se produit du chromate de plomb qui reste dissous dans la potasse et qui se précipite lorsqu’on sursature la solution par l’acide acétique.
La fusion de tous les composés de chrome avec le salpêtre fournit du chromate do potassium. On obtient en outre de l’acide chromique lorsqu’on ajoute du chlorate de potassium à la solution chaude de l’hydrate chromique dans l’acide azotique.
Inversement, les chromâtes sont très aisément convertis en composés chromiques par les agents réducteurs : les plus usités sont l’hydrogène sulfuré, l’acide sulfureux, l’acide chlorhydrique, l’alcool en présence de l’acide sulfurique ; dans ce dernier cas il se dégage de l’aldéhyde.
Les sels de chrome ne communiquent aucune coloration à la flamme.
1228. Dosage et séparation. — Le chrome se dose presque toujours dans les composés chromiques à l’état d’oxyde de chrome. On le précipite par l’ammoniaque, à l’ébullition; on lave le, précipité, on le sèche et on le calcine. La précipitation ne doit pas être faite par la potasse, à cause de la production du chromite.
Si l’on a à doser le chrome dans un chromate, on réduit celuici par l’acide chlorhydrique et l’alcool et on précipite ensuite par l’ammoniaque.
MANGANESE.
4iO
On peut aussi doser le clirome h l’étal de chromale de plomb. A cet eiïel on ajoute de l’acide acétique à la solution du chromale, puis de l’acétate de plomb. Le précipité bien lavé et séché est calciné au rouge sombre, puis pesé.
I Le chrome se trouve contenu à l’état d’hydrate chromique dans le précipité fourni par le sulfure ammonique, après la séi paralion des métaux précipitables par l’hydrogène sulfuré en solution acide. Pour le séparer des métaux qui peuvent l’accompagner, on fond le précipité avec du salpêtre et du carbonate de potassium, pour le convertir en chromate. S’il y a du fer ou du manganèse, on peut avoir recours à la précipitation par l’hyposultite de sodium qui ne précipite que le chrome, à l état d’hydrate, en même temps que de l’alumine qu’on sépare ensuite par dissolution dans la potasse et faisant bouillir ensuite la solution; l’hydrate de chrome seul se reprécipite.
MANGANÈSE. — Mn=54,8.
1229. État naturel. — Historique. — Ce métal se rencontre dans la nature à l’état d’oxydes (pyrolusite^ hraunile^ acerdèse), plus rarement à l’état de sulfure, de carbonate, de phosphate. Il accompagne en outre très souvent en petite quantité, le fer, et est contenu dans les cendres de certaines plantes, dans beaucoup d’eaux minérales; on l’a rencontré dans le sang.
C’est en 1774 que Scheele reconnut que le minéral désigné sous le nom de magnésie noire et qui était employé dans la verrerie, renferme un métal particulier, auquel il donna le nom de magnésium, qui fut plus tard cliaugé en manganésium ou manganèse. Gahn isola le premier ce métal en réduisant l’oxyde par le charbon.
1230. Préparation. — Cette réduction ne s’effectue qu’à une température très élevée. Pour obtenir le manganèse métallique d’après le procédé indiqué par H. Deville, on mélange l’oxyde rouge de manganèse, préparé par la calcination du peroxyde pur, avec du charbon de sucre en quantité insuffisante pour la réduction totale. Le mélange est introduit dans un creuset de chaux placé dans un creuset en terre réfractaire, l’intervalle (les deux creusets étant rempli de chaux vive en poudre. Après avoir porté le creuset au blanc dans un fourneau à vent, ou trouve
H. — Chimie minérale. 29
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flans le ci’ouseL de chaux un culul de niaugaiièse niélalli(|ue recouverL (ruuc matière cristalline violettfi qui paraît être un spinelle mangano-calcique Mn^CaOh
JU. nrnnner réduisit le lluorure de manganèse par le sodium, dans un creuset de Hesse ; mais dans ce ca"^ le manganèse renferme du silicium, provenant du creuset.
M. A. Guyard qui a cherché à obtenir le manganèse en grand a proposé le procédé suivant : On fond dans un creuset de plombagine, hrasqué avec un mélange de graphite et d’argile, un mélange malaxé avec de l’huile de 1000 parties de peroxyde de manganèse, 91 parties de noir fumée et 635 parties de flux vert. Ce flux vert est la scorie d’une opération antérieure qui consiste à fondre 11 parties de peroxyde de manganèse avec 1 partie de noir de fumée et 6 parties d’un flux composé de 20 parties de verre pilé, de 7 parties de chaux et de 7 parties de spath fluor. L’opération se fait au fourneau à vent. Le manganèse obtenu est ensuite affiné en le fondant avec du carbonate de manganèse.
1231. Propriétés. — Le manganèse est un métal ressemblant à la fonte. D’après Deville il est rosé, dur et cassant, il raie le verre. Sa densité est égale à 7,2 (Brunner). Il est très réfractaire et ne fond qu’au blanc; la présence du carbone ou du silicium le rend un peu plus fusible.
C’est un métal très oxydable à chaud ou à l’air humide et on le conserve généralement sous une couche de pétrole. Il décompose l’eau à 100” et rapidement à froid s’il est pulvérulent. Il se dissout rapidement dans les acides étendus avec dégagement d’hydrogène.
Poids atomique et atomicité. — Le poids atomique déduit de l’analyse du chlorure manganeux est égal à 54,86-54,83 {Berzelius, Dumas). M. de llauer est arrivé au nombre 55,85 par la transformation du sulfate en sulfure.
Diatomique dans ses combinaisons au premier degré, le manganèse paraît être tétratomique dans le chlorure Mn^Cl®, comme le fer, ce que justifie l’existence d’un tétralluorure. Quant aux acides manganique et permanganique MnOHP et MnOHI, ils correspondent aux acides sulfurique et perchloriquc et leurs sels sont respectivement isomorphes avec les sulfates et les perchlorates. Dans le premier de ces acides le manganèse manifeste la même atomicité que le soufre et dans le second celle du chlore ; la formule de l’acide permanganique serait donc Mn'-O-O-O-Oll.
ALLIAGES DU MANGANÈSE
1232. On a décrit des alliages de manganèse avec le enivre, l’or, l’argent, l’étain, le chrome, le fer. Les alliages avec le cuivre, étudiés par M. Valenciennes, ressemblent aux alliages de cuivre et d’étain. L’alliage à 5 ou 8 p. 100 de manganèse est ductile et malléable; une plus grande teneur en manganèse le rend gris et cassant. On obtient ces alliages de manganèse par Taction du charbon sur le mélange des oxydes.
L’alliage de fer et de manganèse, ou ferromanganèse , obtenu de même, joue un rôle important dans la métallurgie du fer.
COMPOSÉS HALOGÉNÉS DU MANGANÈSE
1233. Fluorures. — Fluorure mangancux MnFP. — Petites aiguilles de couleur améthyste, solubles dans l’acide fluorbydrique, insolubles dans l’eau.
Fluorure manganique Mn^FP. — Cristaux prismatiques rouges se déposant par concentration, de la solution de l’hydrate manganique dans l’acide fluorbydrique. L’eau le décompose (Berzeliiis).
Tétrafluorure MnFP. — Le peroxyde de manganèse se dissout lentement dans l’acide fluorbydrique concentré en donnant une solution brune douée de propriétés très oxydantes. L’addition de beaucoup d’eau en sépare du bioxyde de manganèse. Si on y ajoute du fluorure de potassium, il se produit un précipité rose, anhydre à 100“, Aq fhiomanganite de potassium MnFP’K^
Heptafluorure (?) MnFP. — Il est gazeux et se produit lorsqu’on fait agir l’acide sulfurique concentré sur un mélange de permanganate de potassium et de fluorure do manganèse (Wœhler). Ce composé constitue sans doute un oxyfluorure MnO^Fl.
1234. Chlorure manganeux MnCP. — On l’obtient anhydre en chauffant le carbonate de manganèse dans un courant de gaz chlorhydrique ou en chauffant dans un creuset un mélange de peroxyde de manganèse et de sel ammoniac. C'est une masse cristalline rose, fusible au rouge et que Pair humide décompose à chaud en MnO et 2IIC1.
Le chlorure anhydre se dissout dans l’eau avec élévation de température. On obtient la môme solution en traitant le carbonate de manganèse ou un oxyde de manganèse quelconque par l’acide
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chlorhydrique ù chaud; si l’oxyde est supérieur au protoxyde, il y a dégagemeut de clilore.
Les résidus delà préparation du chlore renferment du chlorure* de manganèse, accompagné de chlorure ferrique et d’un peu de chlorure de cobalt. Pour en retirer le chlorure manganeux pur, qui peut servir à préparer les autres composés du manganèse, on les évapore à sec, on reprend le résidu pai* l’eau et on fait digérer la solution avec de la craie, qui décompose le chlorure fei'rique. Pour séparer les dernières traces de fer et de cobalt, on ajoute un peu de sulfure ammonique au liquide filtré ou bien on fait digérer celui-ci avec du sulfure de manganèse qui précipite à l’état de sulfure les métaux étrangers. La solution doit donner finalement avec le sulfure ammonique un précipité couleur de chair exempt de toute teinte grise.
La solution concentrée de chlorure manganeux est rose et abandonne par l’évaporation des cristaux colorés de même, appartenant au type clinorhombique et renfermant MnCP-]-4IPO. Ces cristaux abandonnent 3IPO sur l’acide sulfurique; ils ne peuvent être complètement déshydratés sans décomposition par la chaleur. Ils sont très solubles dans l’eau, qui en dissout une fois et demie son poids à 10°, et 6,25 fois à 62°5, température à laquelle la solubilité n’augmente plus. Ils sont solubles dans l’alcool.
Ce chlorure se combine aux chlorures alcalins.
Chlorure manganique Mn-CP. — Il est instable et connu seulement en solution. Celle-ci est brune et s’obtient en ajoutant du sesquioxyde de manganèse à de l’acide chlorhydrique concentré et froid. Une légère élévation de température le décompose en chlorure manganeux et chlore.
Tétrachlorure de manganèse MnClh — Il est encore plus instable que le précédent. Nicklès l’a obtenu en combinaison avec l’éther (MnCP.12C^IP®0-J-2H^0), en dirigeant un courant de gaz chlorhydrique dans un mélange refroidi d’éther et de peroxyde de manganèse. Les acides bromhydrique et iodhydrique agissent d’une manière analogue.
1235. Bromure manganeux MnBrh — Le bromure anhydre obtenu en traitant le métal par le gaz bromhydrique est une masse fondue, rougeâtre, très soluble. Le bromure hydraté MnBr‘^-|- 4IPO ressemble au chlorure et s’obtient par les mêmes procédés.
OXYDES DE MANGANESE.
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1236. lodure manganeux MnP + 41PO. — (kisLallisc eu aiguilles incolores, déliquescentes, brunissant à l’air. Il peut être déshydraté sans décomposition et forme alors une masse cristalline blanche, qui perd de l’iode et s’oxyde lorsqu’on la cbaulTe au contact de l’air.
OXYDES DE MANGANÈSE
1237. Les oxydes de manganèse forment une série nombreuse :
Protoxyde de manganèse Mn O
Oxyde manganoso-manganique Mn^O'"
Sesquioxyde (oxyde manganique) Mn^O^
Peroxyde Mn 0^
Anhydride manganique (inconnu) Mn 0^
— permanganique. Mn^O’'
Le premier constitue une base énergique; le second, qu’on appelle V oxyde rouge et qui se forme par la calcination de tous les autres à l’air, est un composé salin; le troisième est une base faible. Le quatrième est un oxyde indifférent. Les deux derniers sont des anhydrides d’acides; l’acide et l’anhydride manganiques sont inconnus à l’état de liberté.
Enfin il existe plusieurs manganates et permanganates de manganèse, c’est-à-dire des oxydes intermédiaires.
1238. Protoxyde de manganèse MnO. — .On l’obtient par la calcination du carbonate à l’abri de l’air, ou en réduisant les oxydes supérieurs par un courant d’hydrogène au rouge. Ou bien on fond un mélange de chlorure manganeux, de carbonate de sodium et de sel ammoniac, puis on reprend par l’eau. C’est une masse verdâtre, fusible au rouge blanc, de 5,09 de densité, inaltérable à l’air.
Deville l’a obtenu cristallise en octaèdres adamantins, d'un vert émeraude, en chauffant l’oxyde amorphe dans un courant d’hydrogène mélangé d’un peu de gaz chlorhydrique.
Hydrate manganeux. Mn(0IIf. — C’est un pré_cipité blanc, brunissant rapidement à l’air en s’oxydant, que l’on obtient par l’addition de potasse à un sel manganeux. Lavé à l’eau bouillie, et séché à l’abri de l’air, c’est une poudre qui brûle comme de l’amadou au contact d’un charbon ardent, en se transformant eu oxyde rouge.
1239. Oxyde manganoso-manganique Mn^O-, soit
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— (^esl l’oxyde rouge; on le reiicoiilre ù l’élaL iialurel [hausmannite). eL il résulte de l’oxydalioii du protoxyde à l’air ou de la calcination des oxydes supérieurs. 11 se forme aussi par l’action de la vapeur d’eau au rouge sur le protoxyde :
3MnO 4- IPO = Mn^O'* + IP.
C’est une poudre brune ou rouge, qui se convertit en petits cristaux de hausmannite lorsqu’on la chauffe dans un courant lent de gaz chlorhydrique (Deville). Celui obtenu par l’action de la vapeur d’eau sur l’oxyde manganeux est aussi cristallin (Daubrée). Cristallisé, il a pour densité 4,856; amorphe, 4,718.
L’acide chlorhydrique le dissout à froid avec une couleur brune ; à chaud, avec dégagement de chlore. De même, l’acide sulfurique concentré le dissout avec une couleur rouge, et la solution dégage de l’oxygène à chaud. Il se comporte dans ce cas comme l’oxyde Mn^O^ Traité par l’acide azotique, il laisse un résidu de peroxyde de manganèse, en dnnnant de l’azotate manganeux qui se dissout.
Mn»0^ + 4AzO^H = 2(AzOq2Mn + MnO^ + 2IP0.
L’acide sulfurique étendu produit une réaction analogue à chaud. L’oxyde rouge peut donc être représenté aussi bien par la formule ]VIn0^2Mn0 que par Mn'^OMMnO.
1240. Oxyde manganique ou sesquioxyde MmOb — 11 existe dans la nature : c’est la braunite ; Vacerclèse ou manfianite est l’hydrate correspondant Mn^O' (OII)^. L’oxyde anhydre naturel a pour densité 4,75 ; on l’obtient sous forme d’une poudre noire, de 4,32 de densité lorsqu’on chauffe les autres oxydes de manganèse dans un courant d’oxygène.
lu' hydrate naturel est noir et donne une poudre brune ; il est cristallisé. 11 se produit par l’oxydation de l’hydrate manganeux à l’air, et est alors brun.
Il se comporte avec les acides comme l’oxyde rouge.
1241. Peroxyde de manganèse MnO^ — L’est par ses applications le plus important des oxydes de manganèse. 11 est désigné en minéralogie sous le nom de jnjrolmite. Ce minéral est en masses noires ou en masses cristallines radiées, à éclat mélallique, ou bien encore en prismes orthorhombiques de 4,82 de «lensité. Los masses compactes sont généralement associées à de
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l'acerdosc, do l’oxyde de fer, du calcaire, des mangaiiUes de calcium, de baryum, clc.
Ou peut l’oblenir pur par divers procédés. On a déjà vu que le sesquioxyde cl l’oxyde rouge laissent un résidu de peroxydc-lorsqu’on les Iraile par l’acide azotique.
On peut le préparer en décomposant l’azotate de manganèse au rouge sombre et reprenant le résidu par un peu d’acide azotique pour dédoubler les oxydes inférieurs.
Il SC produit encore, mélangé d’oxydes inférieurs, lorsqu’on chauffe le carbonate de manganèse au contact de l’air à 260-300”.
On l’obtient hydraté dans diverses circonstances ;
Aux dépens de l’acide permanganique (voir plus loin).
Lorsqu’on dissout un sel manganeux dans l’acide azotique ordinaire et qu’on y ajoute à chaud du chlorate de potassium (Beilstein).
Il se dépose du peroxyde de manganèse au pôle positif lorsqu’on élcctrolyse une solution étendue d’un sel manganeux.
On l’obtient encore par l’action du chlore sur l’hydrate manganeux précipité.
Il se produit aussi lorsqu’on traite l’hydrate manganique (sesquioxyde) par l’acide azotique chaud. Il est alors soluble dans l’eau avec une couleur brune lorsque tout l’acide azotique a été éliminé par lavage. Cette solution, qui est acide, est précipitée lorsqu’on y ajoute une petite quantité d’un acide ou d’un alcali (Gorgeu).
Chauffé, le peroxyde de manganèse perd le tiers de son oxygène au rouge. Traité par l’acide chlorhydrique à chaud, il donne du chlore et du chlorure manganeux.
Chauffé avec une solution d’acide oxalique, il se transforme en oxalate manganeux, avec dégagement d’acide carbonique :
2G20^H2 -f- Mn02 = -f 2GQ2 -f 2H2Q.
Usages. — Outre l’emploi du peroxyde de manganèse pour la fabrication du chlore, ce composé est encore utilisé pour la préparation de l’oxygène. Sous le nom de savon des verriers, il est employé pour rendre au verre sa limpidité altérée par la présence de matières charbonneuses qu’il brûle en se transformant en protoxyde qui ne colore pas le verre; celui-ci devient violet lorsqu’on force la dose du peroxyde ajouté au verre en fusion.
MANGANÈSE
Uégénéuation du l'unoxvDK DU MANGANÈSU. — Dilï'érenls procèdes ont üLo proposés pour iililiscr les résidus de la fabrication du chlore alin de transformer de nouveau en peroxyde le manganèse qu ils renferment. Le procédé généralement adopté est celui de M. Weldon, dont nous avons déjà indiqué le principe (t. I, p. 271).
Essai du peuoxyde de manganèse. — Comme le manganèse naturel ou celui qui a été régénéré ne sont pas purs, il estnécessaire, pour en connaître la valeur marchande, de déterminer sa teneur en peroxyde réel. Deux. procédés peuvent être suivis : celui de Gay- Lussac que nous avons déjà fait connaître (t. I, p. 29G) et qui est fondé sur le dosage du chlore que peut donner un poids connu du manganèse à essayer; celui de Frésénius et Will, qui repose sur la décomposition de l’acide oxalique par le peroxyde de manganèse (voir plus haut). On détermine l’acide carbonique produit par la perte de poids qu’éprouve l’appareil ; celui-ci est semblable aux appareils employés pour le dosage de l’acide carbonique (t. I, p. 701, fig. 165).
Le peroxyde de manganèse peut, quoique difficilement, former des sels avec les acides (1248); mais il possède plutôt une tendance à fonctionner comme acide.
1242. Manganites. — Le peroxyde de manganèse est l’anhydride d’un acide faible (acide manganeux). Les manganiles ont pour composition Mn^O“M" ou Mn'^O^M". La psilomélane est un manganite naturel de baryum, avec remplacement partiel du baryum par le manganèse, soit Mn-O^(MnBa).
On obtient le manganite de potassium Mn^0'4v^ sous forme d’une poudre noire lorsqu’on calcinele permanganate de potassium au rouge. Un lavage prolongé dédouble ce manganite en potasse et manganite Mn“O^O^U C’est à ce dernier type qu’appartiennent la plupart des manganites (Gorgeu). M. Risler a obtenu beaucoup de ces sels par voie sèche en chaulTant le permanganate de potassium avec les chlorures correspondants. Le manganite de calcium Mn'’O^^Ga obtenu ainsi est un produit cristallin noir. Le sel de baryum est en paillettes d’un vert olive foncé. Le sel de zinc, d’un brun rouge, est aussi cristallin.
Dans la régénération du manganèse par le procédé Weldon, c’est le manganite MnH)^’Ca qui prend naissance. Quant à l’oxydalion de l’hydrate manganeux à l’air, idh' produit , d’apri'sM. Gorgeu, le manganite de manganèse MnO'AIn- ou Miu’O'.
ACIDE MANGANIQUE ET MANGANATES.
ACIDE MANGANIQUE ET MANGANATES.
1243. L’acide manganique aussi bien que son anliy-
dride sont inconnus. Quant aux manganates, qui sont verts, ils ne peuvent exister en solution qu’en présence d’un excès d’alcali. L’addition d’un acide à cette solution la fait virer aussitôt au violet, par suite de la formation d’acide permanganique, avec séparation de peroxyde de manganèse hydraté. L’acide carbonique produit la même réaction avec formation de manganite.
• 1 5MnO^IP -1- 9C02 = I OMnO^v -f Mn«0‘ -f gCO'K^.
L’addition d’une grande quantité d’eau produit un dédoublement analogue :
3MnO^IP -h 2H2Q 2Mii04v + MnO^ -p 4KII0 ;
mais si l’eau est aérée et en grand excès, il n’y a pas séparation de MnO'^ par suite de sa suroxydation.
Inversement si l’on ajoute de la potasse à la solution violette d’un permanganate, elle se colore en vert avec formation de manganale
2MiiO^K -f 2K0H == 2Ma04v2 -f O -j- IPO.
Les agents réducteurs employés en petite quantité provoquent de même la transformation du permanganate en manganate. Les poussières de l’air déterminent à la longue cotte modification de la solution.
Ce sont ces divers changements de coloration qui ont valu à la solution des manganates le nom de caméléon minéral.
Manganate de potassium MnO'^K^ — Il prend naissance lorsqu’on calcine le peroxyde de manganèse- avec de la potasse
3MnQ2 + 2K HO = MnO^K^ -j- Mii^O^ + H^O.
Le concours de l’air n’est pas nécessaire; cependant Clievillot et Edwards remarquèrent qu’il ne se forme pas de manganate si l’on opère dans une atmosphère d’azote. Elliot et Storer monlrèrent (jue ce fait est dû à ce que l’azote est oxydé par le manganate d’abord formé. Le contact de l’air augmente le rendement en manganate parce qu’il permet la suroxydalion du sesquioxyde de manganèse. Le résultat est encore plus avantageux si l’on fait intervenir de l’azotate ou du chlorate do potassium.
Cour jtré[)arer le manganate do potassium, on fond iO [)arlies
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(le pelasse avec une petite (juaiitité d’eau, puis ou y ajoute uu mélange de 7 parties de chlorate de potassium et de 8 parties de peroxyde de manganèse; on évapore à sec et on cliaulïe le résidu au rouge sombre. On obtient ainsi une masse verte qu’on traite par une petite quantité d’eau, puis on concentre la solution dans le vide. Le manganate de potassium se dépose alors en petits cristaux verts isomorphes avec le sulfate de potassium.
On peut aussi faire bouillir le permanganate avec de la potasse concentrée aussi longtemps qu’il se dégage de l’oxygène; le manganate formé cristallise parle refroidissement (Ascholf).
Manganate de sodium MnO^Na^ — On l’obtient en chauffant an rouge parties égales de peroxyde de manganèse et d’azotate de sodium, puis épuisant par un peu d’eau. Par le refroidissement de la solution, le sel se dépose en cristaux peu colorés ressemblant au sulfate de sodium et renfermant comme celui-ci 10 molécules d’eau. Ce sel, comme celui de potassium, est décomposé à 450“ par la vapeur d’eau :
MnO^Na"' -f H^O = 2NaOH -f- MnO^ -f O,
et le résidu solide peut de nouveau fixer l’oxygène par la calcination à l’air (Tessié du Motay).
Manganate de baryum MnO^'^Ba. — Se forme dans les mêmes conditions que les précédents, ou bien en chauffant le permanganate de baryum avec de l’eau de baryte. C’est une poudre cristalline d’un vert émeraude, insoluble dans l’eau et décomposable par les acides.
ANHYDRIDE ET ACIDE PERMANGANIQUES
1244. Anhydride permanganique Mn-OL — Ce composé, entrevu par Chevillot vers 1820, a été étudié plus tard par P. Thénard, par Ascboff et par M. Terreil. Pour l’obtenir, on introduit peu à peu du permanganate de potassium pur et en poudre dans de l’acide sulfurique concentré, entouré d’un mélange réfrigérant. Il se dissout avec une coloration verte et il se
sépare en même temps des gouttelettes oléagineuses denses se réunissant en un liquide brun, qui ne se concrète pas à — 20°. Ce corps, dont l’analyse a été faite par Ascholf, est Irès instable et émet lentement à froid, plus rapidement par une légère élévation de température, des bulles d’oxygène forlcmenl ozoné cl enlraîuanl
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; des vapeurs violettes d’anhydride, vapeurs qui, d’après M. ïerreil,
I peuvent être condensées en nn liquide d’un noir verdâtre. 11 détone I vers 40°.
j L’anhydride permanganique est soluble dans l’acide snlfurique ! avec une couleur vert olive. Il est hygroscopique et soluble dans l’eau avec une conleur violette ; cette combinaison a lieu avec un dégag-ement de chaleur qni provoque une décomposition partielle. La solution sulfurique se décompose avec explosion et production de lumière sous l’influence de la chaleur. Les matières organiques déterminent la meme décomposition violente.
1245. Acide permanganique MnO'll. — On l’ohtient en solution aqueuse lorsqu’on décompose le permanganate de baryum par une quantité équivalente d’acide sulfurique, ou bien le manganate de baryum par l’acide phosphorique :
3iMnO‘Ba'' + 2POiH3 = 2MnO>H + M11O2.2H2O + (PO'‘)-Ba^
La solution évaporée à une douce chaleur abandonne une masse radiée d’un brun rouge qui, d’après M. Ilünefeld, constitue l’acide permanganique.
On obtient encore cet acide en dissolution lorsqu’on ajoute du peroxyde de plomb à un sel manganeux (sulfate ou azotate) additionné d’acide snlfurique. Le brome peut produire la même suroxydation.
La solution d’acide permanganique est d’un rouge cramoisi par réflexion, violette par transparence. Elle offre au spectroscope des bandes d’absorption dans le vert et dans le jaune.
Elle s’altère à la lumière ou sous l’influence d\ine température de 45° environ, en abandonnant de l’oxygène et un dépôt d’hydrate de peroxyde de manganèse.
C’est un oxydant énergique, qui dêcom|X)se l’ammoniaque suivant l’équation :
6MnO'*H -f 8AzH^ = SMn^O^.Iiao -j- 4Az2 -f 12H20.
En général, les réactions sont celles des permanganates.
1246. Permanganates. — Ces sels diffèrent des marrganates par soustraction de la moitié du métal et sont isomorphes avec les perchlorates, comme l’a montré Mitscherlich, tandis que les manganatessont isomorplies avec les sulfates. Dans les permanganates MnOhM' le manganèse affecte donc une afomicilé impaire.
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Les manganales sont convcWis comme ou l’a vu eu permaugaiiatcs par l’aclioii des acides. Le cldore produit la même transformation :
Mü04v2 -f- Cl = KCl-j- Mnü‘K
Les permanganates prennent naissance lorsqu’on traite un sel manganeux par un liypoclilorite ou un liypobromite en présence d’un bicarbonate, etc.
Les permanganates sont colorés en rouge ou en brun noir. Us déllagrent avec les corps combustibles. L’acide clilorbydrique les décompose avec dégagement de chlore :
MnO^K + 8HC1 =r MnCP -f KGl -f Cl» + 4 IPO.
Les permanganates sont tous solubles dans l’eau: ceux d’argent et de plomb le sont le moins ; beaucoup sont déliquescents ; tels sont ceux de sodium^ de calcium, de strontium, de magnésium, de cuivre, de zinc.
Les solutions des permanganates sont toutes fortement colorées. Tous les agents réducteurs leur enlèvent de l’oxygène. Si la solution est neutre, le manganèse est converti en hydrate manganique; si elle est acide, il se forme un sel manganeux.
2MnO '-K -I- 2tPO = MiP03,H20 + 2KHO -f 40 2MnO^K-f- 3S0^tP = 2S0'‘Mii -|- S04P + 3tP0 -f 50.
Ainsi dans la seconde réaction deux molécules de permanganate cèdent 5 atomes d’oxygène. Tous les réducteurs minéraux produisent cette réaction, qui est utilisée en analyse : Les sels ferreux sont convertis en sels ferriques, les sels stanneux en sels stanniques, les sels tballeux en sels tlialliques, etc. L’acide sulfureux, l’acide arsénieux, l’acide phosphoreux, sont de meme oxydés pour donner des acides sulfurique, arsénique, pliospborique. L’hydrogène sulfuré donne de l’eau et du soufre libre.
L’eau oygénée réduit instantanément le permanganate de potassium.
Les sels manganeux eux-mêmes réduisent ce sel; ainsi l’addition de celui-ci à une solution de chlorure manganeux y produit à chaud un précipité brun de manganite de manganèse lorsque la réaclion a lieu dans les rapporls indiqués par l’écpialion :
4MnCl2q-2MnO'-K -p3IPOzzz2KCI [- (51l(^.l MivCMii
PEllMANGANATE DE POTASSIUM.
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et, il no rosie pas de niang'aiioso oii dissolution. Si l’on verso an • conlrairc le chlorure manganeiix dans le permanganate, vers 70" il SC produit un précipité do peroxyde
3MnCl2 + 2MnO^K + 211^0 == 2KCI + 4IICI + SMiiO^.
Ces réactions varient du reste avec les rapports des corps en présence, leur concentration, leur température, l’état de neutralité des solutions.
Les matières organiques sont plus ou moins profondément oxydées par le permanganate, ce qui permet d’elfectuer leur dosage approximatif dans les eaux (t. I, p. 220).
Les solutions des permanganates ne peuvent pas être filtrées à travers du papier, il faut remplacer celui-ci par un tampon d’amiante ou par du coton de verre.
Les alcalis convertissent les permanganates en manganates.
Permanganate de potassium MnO’d^. — Pour le préparer, on dissout le manganate brut (1243) dans une petite quantité d’eau, puis on additionne la solution verte d’un peu d’acide azotique ou d’acide sulfurique, et on fait cristalliser la solution après clarification; le permanganate se sépare facilement de l’azotate ou du sulfate. Onpeut aussi sursaturer la solution verte par l’acide carbonique, ou la traiter par un courant de chlore.
Le permanganate de potassium cristallise en prismes noirs, de 2,7 de densité. Il est isomorphe avec le perchlorate et peut cristalliser avec lui en toutes proportions (Mitscherlicb). La surface des cristaux présente des reflets métalliques verts. Broyés, les cristaux donnent une poudre rouge. Ils sont solubles dans 15 à 16 parties d’eau froide en donnant une solution pourpre; ce pouvoir colorant est très considérable.
Arrosé d’acide sulfurique concentré, le permanganate de potassium se décompose en émettant de l’ozone accompagné de vapeurs violettes d’anhydride permanganique ; si la température s’élève, la décomposition est violente et se produit avec émission de lumière.
Le permanganate de potassium solide se décompose à 240°, en dégageant de l’oxygène et en laissant un résidu de manganate et de peroxyde de manganèse
2 M nO '• K rr: M n O ‘ K M 1 1 0 2 + ()2 .
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Au roug'u, le résidu est composé de maugaiiilo de polassium
Le permanganate forme des mélanges explosifs avec le soiifi‘e ou le pliosphore. Son mélange avec du charbon brûle comme de l’amadou.
Permanganate de sodium MnO'Na. — 11 se distingue du sel de potassium en ce qu’il est déliquescent et cristallise plus difficilement. Il s’obtient par les mêmes procédés. C’est un agent désinfectant énergique qui est employé de préférence au sel de potassium, en raison de son prix de revient moins élevé.
Permanganate d’ammonium MnO^AzIF^). — Ce sel, qui se décompose très facilement sous l’influence de la chaleur, s’obtient en décomposant le sel de baryum par le sulfate ammonique. Il est isomorphe avec le sel de potassium.
Permanganate de baryum (MnO'^)-Ba. — On le prépare en traitant le manganate de baryum délayé dans l’eau par un courant de gaz carbonique. Il est soluble dans l’eau et cristallise en grandes aiguilles presque noires.
Permanganate d’argent MnO'^Ag. — Il se dépose par le refroidissement en cristaux réguliers volumineux d’une solution du sel de potassium additionnée d’azotate d’argent. Il se dissout dans 190 parties d’eau froide; l’ébullition le décompose.
CHLORURE DE PERMANGANYLE. — MnOSGl.
1247. Ce composé, qui constitue le chlorure de l’acide permanganique, a été découvert par Dumas qui, d’après ses produits de décomposition par l’eau, acide permanganique et acide chlorhydrique, l’avait envisagé comme riieptacblorure de manganèse MnCP. C’est M. Aseboff qui a reconnu sa véritable nature.
On le prépare en ajoutant du chlorure de sodium fondu à une solution froide de permanganate de potassium dans l’acide sulfurique concentré. C’est un gaz jaune qui se condense à 15 ou 20° en un liquide brun verdâtre émettant à l’air humide des vapeurs purpurines. Son odeur rappelle celle des oxydes du chlore, et est très irritante. Il détone violemment sous rinlluence de la chaleur.
SELS DE MANGANÈSE
1248. Les seuls sels stables sont les sels manganeux corres-
SULFATES DE MANGANÈSE
}»oiulaiil au proloxyclo MiiO. Los sols manganiquos et permaiiganiqiies, correspondant au.x. oxydes Mn^O^ et MnO', sont très instables et peu nombreux. Comme sels manganiquos, on ne connaît guère que le sulfate et des phosphates. Enfin comme sels permanganiques on ne connaît que le sulfate et l’acétate.
Les sels manganeux sont incolores ou légèrement rosés. La plupart sont solubles et neutres aux réactifs colorés, leurs solutions sont inaltérables à l’air et possèdent une saveur astringente. Pour obtenir ces sels à l’état de pureté, on procède comme pour le chlorure manganeux (1234).
Le CHLORATE et le bromate manganeux sont solubles et instables. L’iodate est une poudre cristalline insoluble ; il en est de même du sulfite, qui est soluble dans un excès d’acide sulfureux.
L’hyposulfite est très soluble.
L’hyposülfate S'^0“Mn-}-31:P0, qui cristallise en prismes rhomboïdaux volumineux, n’a d’intérêt que parce qu’il sert à la préparation de l’acide dithionique.
1249. Sulfate manganeux SO‘Mn. — Il se forme par l’action de l’acide sulfurique à chaud sur tous les oxydes de manganèse qui, sauf le protoxyde, abandonnent une partie de leur oxygène. Le produit privé de l’excès d’acide par évaporation est repris par l’eau, et la solution est additionnée de carbonate manganeux ou de sulfure de manganèse pour précipiter les métaux étrangers.
Le sulfate manganeux cristallise, suivant les circonstances, avec des quantités variables d’eau de cristallisation. Déposé de sa solution entre 0 et h-6°, il renferme 7IPO et est isomorphe avec le sulfate de magnésium et le sulfate ferreux. Entre 7 et 20°, les cristaux renferment 5IPO et sont isomorphes avec le sulfate de cuivre (Mitscherlich, Régnault). Entre 20 et 30°, on obtient des prismes orthorhombiques volumineux et transparents, contenant 4H^O et souvent mélangés de croûtes cristallines contenant 3IPO, comme le sel déposé à une température plus élevée.
Enfin, on obtient le sulfate SC^Min-IPO lorsqu’on cliauffe les hydrates ci-dessus à 200°; c’est alors une poudre d’un jaune rougeâtre pâle (Graham). Chauffé plus fort, il devient anhydre et incolore, de 3,1 de densité. Il se décompose au rouge, en laissant un résidu d’oxyde MiPOh Le sel anhydre peut absorber 4Azllh
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La soliiLioii saLiiréo ilo siilfaLc! nuingamaix à G*' renferme :U; p. 100 (le sel supposé anliydre. Le sel à 41i'0 présente un maximum de solubilité à 7o"; 100 parties d’eau à cette température en dissoU-ent 145 parties; à (?, 113 parties, et à lOT, seulement 92p, 7 (Braudes).
Le sulfate de manganèse est insoluble dans l’alcool absolu, qui lui enlève sou eau de cristallisation.
Le sulfate manganeux forme avec les sulfates alcalins des sulfates doubles isomorphes avec ceux de la série magnésienne.
1250. Sulfate manganique (SO^)^(Mn^). — Le sesquioxyde de manganèse ne se dissout que difficilement dans l’acide sulfurique concentré; mais l’oxyde manganoso-manganique donne une solution qui devient rouge quand on y ajoute de l’eau. On obtient la même solution avec le peroxyde, qui perd alors une partie de son oxygène. Pour préparer le sulfate manganique, il faut cliauffer le peroxyde de manganèse précipité avec de l’acide sulfurique concentré; le dégagement d’oxygène cesse brusquement à 110° et l’on obtient une bouillie violacée qui devient fluide et verte à 138° et d’où le sulfate manganique se dépose à l’état d’une poudre verte amorphe. On fait essorer celle-ci sur une plaque de porcelaine dégourdie ; on l’arrose alors d’acide azotique pur, 011 fait de nouveau essorer le produit, puis on le sèche à 150° (Carius).
Le sulfate manganique se décompose à 160° avec dégagement d’oxygène. Il est déliquescent et se liquéfie à l’air en donnant une solution violette qui abandonne bientôt, surtout si on l’étend d’eau, de l’hydrate manganique.
Alun manganique (SO^) ^(Mn^)K^-l-24I-PO. — Octaèdres violets volumineux obtenus en ajoutant du sulfate de potassium à la solution sulfurique de sulfate manganique et évaporant à consistance sirupeuse. L’eau décompose ce sel en en séparant de l’oxyde manganique.
On obtient de même l’alun manganico-ammonique.
1251. Sulfate permanganique. — On n’obtient que difficilement ce composé en partant de l’hydrate de peroxyde. Pour le préparer, M. Fremy dissout le permanganate de potassium dans 5 parties d’acide sulfurique concentré, additionné do P, 5 d’eau. L’acide permanganique mis en liberté se décompose peu à pou en abandonnant de l’oxygène, et il reste une solution d’un jaune
PIIOSPIUTES DE MANGANÈSE.
foncé d’où l’eau précipite de l’hydrate de peroxyde Mrd''(OII)’\ L’addition de sulfate de potassium en sépare le sel basique SO\MnO), soit SO^ MnO^ Si, au contraire, on y ajoute du sulfate nianganeux. on obtient un sel double (SO'')^Mn^'^. SO'Mri + 9ILO en tables hexagonales, solubles avec une couleur rose dans l’acide sulfurique étendu.
1252. Azotate manganeux (AzO^)^Mn. — Ce sel cristallise difficilement en aiguilles blanches, déliquescentes, solubles dans l’alcool. Il fond à 25“,8 et bout à 129”, 5 en laissant un résidu de peroxyde de manganèse. Les cristaux renferment 6IPO Mais évaporé avec de l’acide azotique, il forme une masse radiée contenant 2IPO. Dissous dans l’acide azotique fumant, il s’en sépare en cristaux limpides renfermant (AzO^)^Mn -hlPO (Ditte).
1253. Phosphates de manganèse. — Phosphates manganeux. — Ces sels ont surtout été étudiés par MM. Heintz, Debray, Bœdecker, Erlenmeyer.
Orthophosphate trimanganeux (PO'')^Mn^-l- 7H“0. — Précipité blanc, confusément cristallin, perdant 4IPO à tOO” et le reste au rouge.
Orthophosphate dimanganeux (PO'*)Mn"H ou (PO'")^MnMP. — Il forme des cristaux rosés, durs et grenus, peu solubles dans l’eau et renfermant 3IPO. On l’obtient par l’addition de phosphate disodique à une solution légèrement acide de sulfate manganeux (Heintz). Chauffé à 100” avec de l’eau, ce sel se transforme en phosphate trimanganeux et phosphate diacide (Debray) :
4PO^\InH = (POq2Mn3 + (POy)2MnIP.
Orthophosphate monomanganeux (PO^)^MnH''-i-2rPO. — Petits prismes quadrangulaires, rougeâtres et déliquescents. Ils se déshydratent à 120”. L’alcool les dédouble en acide pbospborique et sel dimanganeux ; l’eau agit d’une manière analogue.
Phosphate ammoniaco-aianganeux PObMn(AzII^)^ + IPO. — H s’obtient comme le sel magnésien correspondant, en opérant à l’abri de l’air pour éviter la précipitation d’hydrate manganique. Lamelles nacrées blanches, inaltérables à l’air.
1254. Phosphates manganiques. — Le sesquioxyde et le peroxyde de manganèse se dissolvent dans l’acide pbospborique
II. — Chimie minérale
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coiiceiilré, le dernier avec dégagemeiiL d’oxygène, en donnant un liquide sirupeux d’un rouge violet foncé. Si l’on chaulfe suffisamment ce produit, il laisse une masse violette, soluble dans l’eau sans décomposition. Cette solution est très stable et ressemble à celle du permanganate, dont elle se distingue pourtant par son spectre d’absorption (Hoppe-Seyler).
La solution violette abandonne à la longue ou par la concentration des cristaux couleur fleur de pêcher qui, d’après R. Hermann, ç>ow?,ûiVi(iïû,\Qmétaphosphatemanganiqiie(VO^YWn--\-^\\H).
1255. Carbonate manganeux CO^IVÎn. — On le rencontre dans la nature, quelquefois à peu près pur, en cristaux roses ou, le plus généralement, associés au carbonate isomorphe de fer, formant des cristaux rbomboédriques, ou associé au carbonate calcique avec la forme de l’arragonite.
On l’obtient sous la forme d’un précipité blanc, hydraté, lorsqu’on traite un sel manganeux par un carbonate alcalin. Humide, il s’oxyde à l’air en brunissant; mais une fois sec, il est inaltérable. Il se dissout dans 7680 parties d’eau pure, et dans la moitié de cette quantité d’eau chargée d’acide carbonique.
Le chlore le transforme en présence de l’eau en peroxyde.
Soumis à la calcination, il abandonne son acide carbonique et laisse de l’oxyde manganeux qui se convertit en présence de l’air en sesquioxyde, à 300°, ou en oxyde rouge à une température plus élevée.
La décomposition du carbonate manganeux commence à 70° et jusqu’à 200° elle offre les caractères d’une dissociation (Joulin).
1256. Silicates de manganèse. — On en rencontre dans la nature, soit isolés, soit le plus souvent à l’état de mélanges isomorphes avec d’autres silicates. La iéphroïte constitue l’orthosilicate SiO'Mn^ et la rhodonite, le silicate SiOWn.
MANGANÈSE ET SOUFRE
1257. Sulfure manganeux MnS. — Le sulfure naturel, connu sous le nom à'alabandine, se rencontre en masses cristallines gris d’acier, ou cristallisé en cubes ou en octaèdres. Densité ==4,04. On l’obtient par voie sèche sous forme d’une masse cristalline grise, à poudre verte, en chauffant au rouge l’oxyde, le carbonate ou le sulfate manganeux dans un courant d’hydrogène sulfuré.
MANGANÈSE ET MÉTALLOÏDES TRIATOMIQUES
Le sulfure obtenu par voie humide, en faisant agir un sulfure alcalin sur un sel de manganèse, est généralement rose, couleur de chair; il est alors hydraté et s’altère rapidement à l’air en brunissant. Il se dissout très facilement dans les acides. Il se dissout aussi dans les sels ammoniacaux en excès; aussi leur présence peut-elle empêcher sa précipitation (Muck). Cette précipitation peut aussi être entravée parles acides oxalique, citrique et tartrique (Terreil).
On connaît une modification verte du sulfure de manganèse. Cette modification est moins hydratée que le sulfure rose, et renferme d’après M. Muck SMnS^IPO. Ces deux modifications se transforment l’une dans l’autre dans des circonstances spéciales, qui ont été étudiées par M. Muck et par MM. de Clermont et H. Guyot.
SüLFOSELS DU MANGANÈSE. — On obtient les sulfures doubles (MnS)^.K^S et (MnS)kNa^S en portant au rouge du sulfate manganeux anhydre avec 3 parties de carbonate alcalin, 0^,5 de noir de fumée et un excès de soufre. La masse fondue, étant reprise par l’eau froide privée d’air, laisse les sulfures doubles sous la forme de lamelles micacées rouges, inaltérables à l’air sec, mais s’oxydant à l’air humide (A. Yœlker).
Bisulfure de manganèse MnSk — Il constitue le minéral désigné sous le nom de haiiérite. De Senarmont l’a obtenu artificiellement, à l’état d’une poudre rouge brique, en chauffant à 180% sous pression, une solution de sel manganeux avec un persulfure alcalin.
MANGANÈSE ET MÉTALLOÏDES TRIATOMIQUES
1258. Le PHOSPHURE obtenu par union directe est une masse grise, grenue, cassante, plus fusible que le manganèse, et inaltérable à l’air (Pelletier). On obtient un autre phosphure, très cassant, en réduisant le pyrophosphate par le charbon de sucre dans un creuset brasqué. Enfin, l’action de l’hydrogène phosphoré sur le chlorure manganeux chauffé fournit un phosphure à éclat métallique, insoluble dans l’acide chlorhydrique (H. Rose).
Arséniüre. — Le kanéite est un arséniure naturel ressemblant à la pyrolusite, et répondant à la formule Mn''’As'’.
Dorure. — On obtient un borure cristallisé MiiBo^, en chaufi'aiit le carbure de manganèse avec de l’anhydride borique. Ce borure
MANGANÈSE
n’est attaqué qu’au rouge par le gaz clilorliydrique ; l’eau le décompose à 100" et les alcalis déjà à froid. Sa formation a lieu avec un fort dégagement de chaleur (2"“*, 487 par gramme; Troost et llautefeuille).
MANGANÈSE ET MÉTALLOÏDES TÉTRATOMIQUES
1259. Le manganèse préparé en réduisant les oxydes par le charbon est toujours carburé ; celui préparé d’après le procédé de M. Brunner, réduction du üuosilicate de manganèse par le sodium, renferme, comme on l’a vu, du silicium. L’affinité du manganèse pour le carbone et le silicium est considérable, et la combinaison de ces éléments se fait avec un grand dégagement de chaleur, tandis que les combinaisons correspondantes du fer paraissent être des composés endothermiques. C’est cette affinité spéciale du manganèse, démontrée par les expériences de MM. Troost et llautefeuille, qui rendent compte du rôle du manganèse ou du ferro-manganèse dans la métallurgie du fer.
RECHERCHE ET DOSAGE DU MANGANÈSE
1260. Les combinaisons supérieures du manganèse pouvant toutes être ramenées très facilement à l’état de composés manganeux, nous ne nous occuperons que de ceux-ci.
On décèle aisément la présence du manganèse par voie sèche en fondant le corps avec du carbonate de potassium et du salpêtre ou du chlorate de potassium; il se forme du manganate vert qui, traité par un peu d’acide azotique, donne une solution violette.
Avec le borax au chalumeau, on obtient une perle violette dans la flamme oxydante et une perle incolore dans la flamme réductrice.
\jd. potasse donne dans les solutions des sels manganeux un précipité blanc d’hydrate manganeux qui brunit immédiatement à l’air. Avec l’ammoniaque, la précipitation est incomplète et peut même être empêchée par la présence des sels ammoniacaux; mais dans ce cas la solution seTrouble à l’air et laisse déposer un précipité d’hydrate manganique.
Les carbonates alcalins donnent un précipité blanc rosé de carbonate manganeux. Les carbonates de calcium et de baryum sont tout à fait sans action.
RECIIERCIIE ET DOSAGE DU MANGANÈSE
hydrocfène sulfuré ne précipite pas les sels manganeiix, mais les sulfures alcalins y donnent un précipité de sulfure rose, s’oxydant rapidement à l’air et qu’il faut laver avec de l’eau chargée d’hydrogène sulfuré. Avec les sulfhydrates, il y a en même temps dégagement d’hydrogène sulfuré.
Cifamire de potassium. Précipité rose soluble dans un excès de réactif. — Ferrocyanure de potassium. Précipité blanc, soluble dans les acides.
Les composés de manganèse, chauffés avec de l’acide azotique et de l’oxyde puce de plomb donnent une solution rouge d’acide permanganique.
L’addition de chlorate de potassium en poudre à la solution d’un sel manganeux dans l’acide azotique de 1,4 de densité et chaud sépare tout le manganèse à l’état de peroxyde (Hannay; Beilstein).
1261. Dosage et séparation. — On pèse généralement le manganèse à l’état d’oxyde rouge, Mn^O'*, après l’avoir séparé de ses combinaisons solubles à l’état de carbonate, de sulfure ou d’hydrate manganeux.
On peut aussi précipiter le manganèse à l’état de peroxyde soit par le chlorate de potassium ajouté à la solution nitrique chaude, soit en faisant passer un courant de chlore dans la solution aqueuse additionnée d’acétate de sodium. Dans ce dernier cas le précipité retient de la soude (manganite) et ne peut pas être calciné directement pour être pesé.
La séparation du manganèse des métaux alcalins et alcalinoterreux ne présente pas de difficulté; elle peut toujours être effectuée par le sulfure ammonique. Pour le séparer du zinc et du cadmium, on peut d’abord précipiter ceux-ci par l’hydrogène sulfuré après addition d’acétate de sodium. Le cuivre, l’argent, le mercure, peuvent de même être éliminés par l’hydrogène sulfuré.
La séparation la plus importante à considérer est celle du manganèse et du fer. Parmi les divers procédés qui ont été proposés, nous n’en citerons que deux. Le premier repose sur l’emploi du carbonate de baryum qui, sans action sur les sels manganeux, précipite complètement à froid l’hydrate ferrique. 11 faut que le fer ait été préalablement suroxydé par le chlore ou l’acide azotique. L’autre, dû àM. Beilstein, repose sur la précipitation citée plus haut
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du manganèse a 1 état de peroxyde par le chlorate de potassium et 1 acide azotique. Lorsque le fer qui accompagne le manganèse est très abondant, le précipité de peroxyde de manganèse peut renfermer du 1er; il faut alors, après lavage, le redissoudre dans 1 acide chlorhydrique, évaporer et procéder à une seconde précipitation du peroxyde. L’opération a lieu sur la solution nitrique chauffée vers 100° à laquelle on ajoute le chlorate par petites pincées; la précipitation est complète après quelques minutes. La calcination du peroxyde de manganèse le transforme en oxyde Mn'^0^ dont le poids fait connaître celui du manganèse en le multipliant par la fraction 0,72029.
Essai des manganèses. — Voir t. I, § II et t. IL
GROUPE DE L’ALUMINIUM
Les métaux de ce groupe, sauf le gallium, ne forment qu’un chlorure, M^Ch’, et qu’un seul oxyde, M^Oh Ce sont \ aluminium, le gallium et X'indium, auxquels il convient de joindre le groupe des métaux dits des terres rares, dont les chlorures et oxydes appartiennent au même type, mais qui s’en distinguent par plusieurs autres particularités, entre autres en ce que les sulfates doubles qu’ils peuvent former n’appartiennent pas à la classe des aluns.
ALUMINIUM. — Al = 27,04.
1262. État naturel. Historique. — L’aluminium est le métal le plus répandu dans la croûte terrestre ; il s’y rencontre assez rarement à l’état d’oxyde pur ou alumine, mais cet oxyde entre dans la composition d’une foule de roches, notamment les granités. L’argile est un silicate d’aluminium hydraté, plus ou moins pur, résultant de la désagrégation des roches feldspathiques qui sont des silicates alumino-alcalins. Parmi les autres composés naturels renfermant de l’aluminium, nous citerons l’alun [alumen, en latin) et la cryolithe ou fluorure alumino-sodique. Quoique abondant dans toutes les terres arables, l’aluminium n’est pas absorbé par les végétaux.
L’aluminium, après plusieurs tentatives faites pour l’isoler de ses combinaisons par la pile, a été obtenu pour la première fois
FAnRICATlON DE L’ALUMINIUM.
on 1827 par Wœhler, qui avait soumis le chlorure d’aluminium à l’action du potassium; mais le métal qu’il avait obtenu était impur et sous forme pulvérulente ot, par suite, très altérable. D’après les propriétés de ce produit, Thénard avait cru devoir ranger l’aluminium au nombre des métaux décomposant l’eau à 100“, alors que le métal compacte est à peu près sans action sur l’eau, même aux températures les plus élevées.
L’aluminium pur et sbus forme compacte a été préparé par II. Deville en 1854 par la méthode de Wœhler^ mais en substituant le sodium au potassium et le chlorure double d’aluminium et de sodium au chlorure d’aluminium, qu’on peut remplacer aussi, comme l’a montré Percy, par la cryolithe.
1263. Fabrication de l’aluminium. — La préparation industrielle de l’aluminium nécessite la fabrication préalable du sodium (t. II, p. 46) et celle du chlorure double APCP.2NaCl. La matière première pour obtenir ce chlorure est la bauxite^ alumine ferrugineuse hydratée.
On fond la bauxite avec du carbonate de sodium, on reprend par l’eau qui laisse de l’oxyde ferrique et dissout l’aluminate de sodium. La solution clarifiée est neutralisée par l’acide chlorhydrique, puis évaporée à siccité après y avoir ajouté du charbon. On obtient ainsi un mélange d’alumine, de chlorure de sodium et de charbon, qu’on porte au rouge blanc dans un courant de chlore sec, après l’avoir introduit dans une cornue cylindrique en argile réfractaire. Le chlorure double se volatilise et va se condenser dans une chambre communiquant avec la cornue.
La réduction du chlorure double s’effectue dans un four à réverbère. On porte ce four au rouge blanc, puis, après avoir intercepté la flamme, on y fait tomber le chlorure double mélangé de 33 p. 100 de sodium et de 40 p. 100 de cryolithe destinée à servir de fondant. La réaction s’établit aussitôt avec énergie et le mélange entre en fusion; on fait rentrer la flamme dans le four pour en élever la température, puis on fait écouler la scorie fluide, puis le métal lui-même réuni dans la partie concave de la sole. On purifie le métal par une nouvelle fusion et on le coule en lingots.
Le prix de revient de l’aluminium est de 80 francs le kilogramme.
1264. Propriétés. — L’ aluminium est un métal d’un blanc
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hleiiati-e, susceptible de poli, mais dojit l’aspect est plus agréable lorsque sa surface est mate, ce qu’oii obtient par un décapage à la soude caustique faible, puis à l’acide azotique étendu. Sa densité est égale a 2, 56. Son point de fusion est intermédiaire entre ceux du zinc et de l’argent. Il n’est pas volatil. Sa conductibilité calorilique est un peu plus forte que celle du zinc, et sa conductibilité électrique huit fois celle du fer. Il est sonore; sa dureté/ et sa ténacité sont à peu près celles de l’argent.
L’aluminium est très malléable et ductile et peut être réduit en feuilles minces par le battage, c’est entre 100 et 150“ qu’il se laisse travailler le plus facilement.
L’aluminium pur est inaltérable à l’air, même à une haute température. Il ne brûle dans l’oxygène que s’il est en feuilles minces. Il ne décompose ni l’eau ni l’hydrogène sulfuré au rouge; cependant il se transforme lentement en alumine si on le chaude à 100° en feuilles minces avec de l’eau. L’acide chlorhydrique le dissout facilement avec dégagement d’hydrogène. Il n’est attaqué qu’à chaud par les acides sulfurique et azotique.
Les alcalis le dissolvent facilement avec dégagement d’hydrogène. Les chlorures aussi le dissolvent lentement, aussi l’alumimium ne peut-il être employé pour les usages domestiques.
L’aluminium précipite le plomb, l’argent, l’étain de leurs solutions alcalines, mais non leurs solutions neutres ou acides.
L’aluminium battu brûle dans le chlore. Le soufre ne se combine que difficilement à ce métal à une température élevée.
Poids atomique et atomicité. — La transformation du chlorure d’aluminium anhydre en oxyde a conduit Berzelius au nombre 27,2 comme représentant le poids atomique de l’aluminium. L’analyse du chlorure a fourni à Dumas le nombre 27,4 auquel est aussi arrivé Tissié par la transformation du métal en oxyde. Ces nombres paraissent trop forts et d’autres observateurs sont arrivés à des chiffres très voisins de 27. Ainsi M. Boubigny obtient le nombre 27,0 (O = 15,96) parla calcination du sulfate d’aluminium pur, séché à 440°.
On ne connaît pas de combinaison de l’aluminium ne renfermant qu’un seul atome de ce métal. Le chlorure renferme bien les rapports AlCP, mais la densité de vapeur de ce corps montre que cette formule doit être doublée, au moins si l’on envisage les résultats obtenus à une température qui ne s’écarte pas trop du
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point d’ébullition. A une température élevée, en effet, la densité de vapeur de ce corps correspond bien à la formule simple. Il en est de même pour raluminium-étliyle, qui à une haute température parait être représentée par Al(C^ry (Odling et Buckton), tandis qu’à une température plus basse (238°) sa molécule correspond à AP(C-IP)^ comme l’ont montré récemment MM. L. Roux et Louise. A une température plus élevée, il s’établit une décomposition du produit, ce qui explique le résultat auquel sont arrivés MM. Odlinget Buckton.
En résumé l’aluminium fonctionne comme métal tétratomique, mais entre toujours dans les combinaisons par couple hexatomique d’atomes e Al — Al e.
Usages. — L’aluminium est employé à la fabrication de certains objets exigeant de la légèreté; on en fait des tuyaux de longuesvues et de lunettes, des instruments de chirurgie, etc., mais le plus souvent l’aluminium est employé à l’état d’alliage avec le cuivre.
1265. Alliages d’aluminium. — Le seul alliage usuel est le bronze d’aluminium [QQB).
L’alliage de l’aluminium avec 4 p. 100 d’argent est également doué de propriétés précieuses. Son inaltérabilité à l’air et sa légèreté font employer, cet alliage pour la fabrication des lléaux des balances de précision.
L’aluminium chauffé avec le mercure dans un courant de gaz carbonique donne un amalgame cassant, très oxydable à l’air et décomposant l’eau. Il suffît de frotter du mercure sur un lingot d’aluminium pour qu’il y ait amalgamation, avec élévation de température et production d’alumine.
On obtient encore l’amalgame d’aluminium en plongeant l’aluminium dans un sel de mercure.
COMPOSÉS HALOGÉNÉS DE L’ALUMINIUM
1266. Fluorure d’aluminium APFl®. — On dissout l’alumine calcinée dans l’acide lluorhydrique en excès, on évapore la solution; on introduit le résidu sec dans un tube en charbon de cornue et on le distille dans un courant d’hydrogène (Brunner). Ce fluorure d’aluminium se présente en rhomboèdres limpides, voisins du cube, insolubles dans l’eau et inattaquables par l’acide
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sulfurique concentré et chaud. 11 n’est décomposé que par la fusion avec les alcalis ou les carbonates alcalins.
La solution d’alumine dans l’acide Iluorhydrique renferme sans doute le fluorure acide APFP^IP (Deville), auquel correspondent des fluorures doubles. L’addition d’alcool à la solution en précipite un composé moins acide 3APF1‘’’.4HF1+ 1011^0 sous forme d’un sirop qui se prend peu à peu en une masse cristalline. Par l’évaporation, la liqueur devient peu à peu neutre et laisse alors déposer le fluorure hydraté APFP-f-7iP0, soluble dans l’eau.
Fluorures doubles. — Le seul dont nous ayons à nous occuper est le fluorure double de sodium et d’aluminium ou llualuminate de sodium APFP^Na® qui constitue la cryolithe. Ce composé, qui est insoluble dans l’eau, se précipite lorsqu’on ajoute un sel de sodium à une solution de fluorure d’aluminium acide.
Le seul gisement connu de ce minéi’al se trouve à Ivitut, dans le fjord d’Arsuk, sur la côte occidentale du Grœnland. Il est considérable et forme des masses cristallines blanches ou grises; il appartient au type anorthique.
La cryolithe est très facilement décomposée par la chaux, par voie sèche ou par voie humide. Bouillie avec un lait de chaux, elle donne du fluorure de calcium insoluble et de l’aluminate de sodium soluble. Nous avons vu que cette réaction a été utilisée pour la fabrication de la soude (732).
La cryolithe est décomposée par l’acide sulfurique avec dégagement d’acide Iluorhydrique. Le produit sec de la réaction cède du sulfate de sodium à l’eau froide, tandis que le sulfate d’aluminium ne se dissout facilement qu’à chaud.
1267. Chlorure d’aluminium APCP. — On le prépare, suivant les anciennes indications d’Œrstedt, en soumettant à l’action du chlore sec un mélange intime d’alumine et de charbon qu’on a malaxé avec de l’huile pour en former des boulettes, puis qu’on a calciné :
A12Q3 4- 3G -h C16 = APG16 _j_ 3CO
Coproduit est introduit dans une cornue tubulée en grès dont la tubulure porte un tube en grès pour amener le cblore, et dont le col se relie, à l’aide d’un entonnoir, à une cloche à douille dans laquelle se condense le chlorure volatilisé (Tig.223).
Industriellement on peut faire usage de l’appareil dont il a été
COMPOSÉS HÂLOGÉNÉS DE L’ALUMINIUM
<]uestioii pour préparer le chlorure double d’aluminium et de sodium (1).
Le chlorure d’aluminium est une masse cristalline incolore ou légèrement colorée en jaune par un peu de chlorure ferrique. Sa forme cristalline paraît appartenir au type orthorhombique. Il fond vers 200° et se volatilise rapidement. Sa densité de vapeur, observée à 350° et à 440 est de 135 (H = 1), la formule APCL exigeant 133,15 (Deville et Troost). D’après MM. Nilson et Petterson, il y a dissociation à une température élevée en deux fois AlCP.
Le chlorure d’aluminium attire l’humidité de l’air et émet d’abondantes vapeurs acides. Il est soluble dans l’alcool et dans l’éther. Sa dissolution dans l’eau a lieu avec un grand dégagement de chaleur (153°°’b6 pour APCP). La même solution s’obtient en dissolvant l’alumine hydraté dans l’acide chlorhydrique. Cette solution abandonne par l’évaporation des cristaux renfermant Al'^CP-i- 12H^O.
Ces cristaux ne peuvent pas être déshydratés, parce qu’ils se décomposent en alumine et acide chlorhydrique.
Le chlorure d’aluminium en solution aqueuse peut dissoudre de l’aluminium pour donner des combinaisons basiques.
Le chlorure d’aluminium absorbe 6 molécules de gaz ammoniac sec en donnant une poudre jaune qui, distillée dans un courant d’hydrogène, fouruit un sublimé APCP.2AzIP.
Il se combine aussi à la plupart des chlorures métalloïdiques et à beaucoup de chlorures métalliques.
Chlorure double d’aluminium et de sodiu.m. — On a vu comment
Fig. 2V3.
(!) M.M. Friedel et Crafts ont trouvé dans le chlorure d’aluminium un puissant agent de synthèse des composés organiques. Ainsi on obtient le toluène C<*HyClP en faisant agir le chlorure de méthyle CtPCl sur la benzine 0®!!“!! eu présence du chlorure d’aluminium. Cette réaction s’effectue en deux phases :
Csiiail + A12C1® = A12Cia(C®n«) + HCl A12C1®(C6M5) + CH3C1 = A12C10 + CCIF.CH®.
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on prépare ce composé, employé pour la fabrication deralumininm. il est beaucoup moins altérable à l’air que le chlorure d’aluminium. C’est une masse cristalline fusible à 185" et distillable au rouge.
CIILOUOPLATINATI-: d’aluminium APCl".2PtCb‘ H- 301PO. — Prismes orangés très solubles (Welkow).
1268. Bromure d’aluminium APBr“. — On l’obtient comme le chlorure, en faisant passer un courant de vapeur do brome sur raluminium ou sur un mélange de charbon et d’alumine. Il cristallise en rhomboèdres fusibles à 93" et distillant à 200". La densité du bromure solide est 2,54; la densité de vapeur est égale à 262 (au lieu de 266,3, densité théorique) (Deville et Troost).
1269. lodure d’aluminium APP. — Lamelles incolores fusibles à 185° et distillant vers 360", qu’on obtient en chauffant l’aluminium avec de l’iode en tubes scellés; densité = 2,63 (Weber). Sa densité de vapeur est conforme à la formule AlB® (Deville et Troost). Cette vapeur s’enflamme au contact de l’air, le remplacement de P par O’ dégageant 220 calories (Berthelot). 11 est soluble dans l’alcool et dans le sulfure de carbone. Sa solution aqueuse fournit par la cristallisation l’hydrate APP-f-121PO.
L’iodure d’aluminium est employé en chimie organique pour remplacer le chlore des composés chlorés par l’iode (Gustavson).
OXYDE D’ALUMINIUM OU ALUMINE. — AUO
1270. C’est le seul degré d’oxydation de l’aluminium. On le rencontre dans la nature anhydre ou hydraté.
Le corindon est l’oxyde anhydre cristallisé naturel, plus ou moins pur, incolore ou coloré par divers oxydes métalliques. 11 porte alors différents noms. Le rubis, qui est d’un rouge de feu, est coloré par du chrome; le corindon bleu, ou saphir, l’est sans doute par du cobalt; la topaze orientale est jaune, \ améthyste est colorée en violet par du manganèse. \J émeri, qui, en raison de sa dureté, est employé pour polir le verre et les métaux, est un mélange d’alumine et d’oxyde de fer (jusqu’à 33 p. 100); il est en masses compactes ou grenues, tandis que les autres variétés se présentent souvent en cristaux isolés translucides, prismes hexagonaux ou isocéloèdres très aigus, du type rhomboédrique.
C’est, après le diamant, le plus dur des corps naturels. Den-
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site = 3,9 à 4,10. 11 est inatla({uable par les acides et infiisible au chalumeau.
Le corindon a pu être reproduit artiliciellement par plusieurs procédés. Ebelmen l’a obtenu en dissolvant l’alumine dans l’acide borique fondu et volatilisant ce dissolvant dans un four à porcelaine. Gaudin a reproduit le rubis en desséchant l’hydrate d’alumine, colorée par un peu de bichromate de potassium, puisfondant le produit au chalumeau oxy-hydrique. On obtient encore de l’alumine cristallisée en faisant réagir à une température très élevée le fluorure d’aluminium en vapeur sur l’anhydride borique (Deville et Caron). La calcination du phosphate d’aluminium ou du sulfate de sodium en excès, à une température très élevée, fournit aussi du corindon (Debray).
Enfin, plus récemment, MM. Fremy et Verneuil ont obtenu des cristaux relativement volumineux de rubis en faisant réagir au rouge le fluorure de baryum sur l’alumine additionnée d’une trace de bichromate de potassium. Les cristaux obtenus sont identiques au rubis naturel (Descloizeaux).
Ajoutons que de Senarmont a observé la production d’alumine anliydre cristallisée en chauffant sous pression une solution d’azotate d’aluminium.
L’alumine anhydre amorphe s’obtient en calcinant l’alumine hydraté ou certains sels comme l’azotate ou le sulfate (voir Alun).
L’alumine amorphe a pour densité 3,75; chauffée dans un four à réverbère, elle devient plus dense (3,9) et plus dure, mais elle n’est amenée à l’état cristallin que si on la fond au chalumeau oxy-hydrique. Avant la calcination, c’est une poudre blanche ou une masse gommeuse soluble dans les acides concentrés. L’alumine très fortement calcinée et l’alumine cristallisée ne peuvent être amenées en solution qu’après avoir été fondues avec un alcali ou avec du bisulfate de potassium.
1271. Hydrates d’aluminium. — h' hydrargillite ou gibbslte AF(OII)'^ et le diaspore APO^(OH)^ sont des hydrates naturels cristallisés. Chauffés, ils éclatent en une foule de petites parcelles. La bauxite est un hydrate plus ou moins ferrugineux, amorphe (AlFe)^0(0[I)L
On obtient l’hydrate d’alumine en précipitant un sel d’aluminium par l’ammoniaque à froid ou à chaud (le précipité produit par le carbonate de potassium entraîne toujours de l’alcali).
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Lo précipité est gélalinciix et se dcsséclic oii une masse cornée qui constitue l’iiydrate A12(01l)''’ et qui perd peu à peu de l’eau quand on la cliaufle; vers 300“ le produit renferme AP02(C)11)- (soit APOMPO). La calcination lui fait perdre toute Peau qui, en se dégageant, réduit la masse en une poudre animée d’un mou-
vement particulier. L’alumine desséchée est hygrométrique.
Un obtient encore de l’alumine hydratée en précipitant la solution d’aluminate de sodium par l’acide carbonique ou par un autre acide.
L’alumine hydratée possède à un haut degré la propriété d’entraîner dans sa précipitation une foule de matières minérales ou organiques; avec les matières colorantes, on obtient ainsi des laques, qui ne cèdent pas la matière colorante à ses dissolvants habituels. Cette propriété est utilisée pour l’impression et la teinture, ainsi que pour la purification des eaux.
L’alumine précipitée est tout à fait insoluble dans l’eau. Elle se dissout dans la potasse et dans la soude, mais non dans l’ammoniaque, qui n’en prend que des traces, ni dans les carbonates alcalins.
L’ébullition prolongée de l’alumine la modifie en la transformant en un hydrate insoluble dans les acides et dans les alcalis et renfermant APO^(OH)^, comme cela a lieu pour l’hydrate ferrique (Péan de Saint-Gilles).
Alumine soluble. — Si l’on soumet à la dialyse une solution d’alumine hydratée dans le chlorure d’aluminium, il reste de l’alumine colloïdale dissoute sur le dialyseur (Graham). Cette solution est neutre et sans saveur; elle est très instable et se gélatinise après quelques jours, effet qui se produit immédiatement par l’addition de traces d’un alcali, d’un acide ou d’un sel.
On obtient une autre modification soluble en chauffant une solution d’acétate d’aluminium^ obtenue en précipitant le sulfate d’aluminium par l’acétate de plomb et filtrant. Cette solution abandonne un acétate basique Al-(OH)-(C^rPO‘^)^-f-fPO qui se redissoul lorsqu’on le traite par 200 fois son poids d’eau bouillante. Si l’on maintient cette solution à 100“ pendant dix fois vingt-quatre heures dans un vase bouché, puis qu’on l’étende d’eau, de manière à n’avoir en solution que 0,25 p. 100 d’alumine, et qu’on fasse bouillir longtemps, en remplaçant l’eau qui s’évapore, l’acide acétique est peu à peu chassé et la solution devient neutre (Walter Crum).
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L'alumine qui rosie ainsi dissoute est coagulée dans les mêmes circonstances que celle de Graham, mais tandis que cette dernière se redissout dans un excès d’acide après sa coagulation et qu’elle est apte à former des laques, celle de M. Crum est insoluble dans les acides et sans affinité pour les matières colorantes.
1272. Aluminates. — L’alumine peut fonctionner comme un acide faible et donne naissance à des aluminates, qui ont pour type le spinelle ou aluminate de magnésium naturel APO’Mg, qui est cristallisé dans le système régulier et qui est incolore ou coloré (rubis spinelle) par divers oxydes métalliques; le magnésium peut y être remplacée en tout ou en partie par du fer, du zinc (gahnite), etc., tandis qu’une partie de l’aluminium peut être remplacée par du fer. Un autre aluminate naturel est la cymopliane, ou aluminate de glucinium APO''Gl, pierre précieuse verte, en cristaux orthorhombiques.
Ces minéraux ont été reproduits artificiellement par les procédés qui ont servi à reproduire les corindons.
Aluminate de sodium. — Il n’a pas été obtenu cristallisé. Sa solution s’obtient industriellement en traitant la cryolithe par la craie, par voie sèche, ou bien en la faisant bouillir avec un lait de chaux (732). La bauxite fournit de l’aluminate de sodium lorsqu’on la fond avec du carbonate de sodium ou un mélange de sulfate de sodium et de charbon.
La lessive d’aluminate de sodium est très employée en teinture comme mordant, pour la préparation des laques colorées, pour l’encollage du papier, et enfin, pour la préparation de l’alumine pure et par suite des autres composés d’aluminium.
Aluminate de potassium AP0'K^-|-3H^0. — On l’obtient comme celui de sodium, et sa solution cristallise dans le vide en cristaux durs et brillants (Fremy).
Aluminate de baryum APO^Ba-h4IPO. — On fond l’alumine avec de la baryte ou son azotate, on reprend par l’eau et on ajoute de l’alcool à la solution : l’aluminate se dépose sous forme cristalline. Il est très instable (H. Deville).
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L’alumine est une base faible, et les solutions de ses sels ont généralement une réaction acide. Leur saveur est astringente. Elle tend en outre à donner des sels basiques.
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Le chloraU', le bromatc cl Viodale sont des sels (léli([uescciits, sans importance.
1273. SulfatG d’aluminium (SO‘j*(AP). — Le sel normal, <111 on rencontre dans la nature [alun de plume) ^ est préparé industriellement en dissolvant l’argile, silicate aluminique plus ou moins pur, dans la moitié de son poids d’acide sulfurique des chambres de plomb, marquant 52” B”, après l’avoir réduite en poudre et calcinée sur la sole d’un four à réverbère, pour peroxyder le fer et le rendre insoluble. La dissolution s’elîectue à 100° ou 150° dans des chaudières en tôle plombée, pourvues d’un agitateur. Après clarification par dépôt, on décante la solution dans des cbaudières plates en plomb, où on la concentre à cristallisation. On obtient ce sel plus pur en employant l’alumine provenant de l’aluminate de sodium.
Le sulfate d’aluminium cristallise par la concentration en un amas de lamelles^ hexagonales nacrées, renfermant ISIPO. Il est soluble dans deux fois son poids d’eau froide. Chaulfé, il fond dans son eau de cristallisation, se boursoufle et laisse une masse poreuse qui est le sulfate anhydre, sel qui ne se dissout que difficilement dans l’eau. Calciné, il laisse un résidu d’alumine.
Le sulfate d’aluminium est employé en teinture comme mordant, et doit alors être exempt de fer. On s’en sert pour l’encollage du papier. Pour cet usage, on emploi de préférence le sel brut renfermant la silice de l’argile, ainsi que de l’argile non dissoute [alun-cake des Anglais).
Sulfates basiques. — Ils sont nombreux, mais quelques-uns ne sont sans doute que des mélanges. On les obtient en faisant bouillir la solution du sel normal avec de l’alumine, ou en la saturant partiellement par l’ammoniaque. Dans le premier cas on obtient une solution épaisse, renfermant une molécule d'alumine en plus du sel normal; l’ébullition de cette solution avec une plus grande quantité d’eau dédouble ce sel basique en sel normal et sel plus basique qui se précipite ;
(SO^)^(A12O3)3.30H2O ou (S0^)-'AI2(0H)2.2S0^A12(0II)^-|-25H20.
Ce même sel se dépose à la longue de sa solution sirupeuse en croûtes cristallines composées d’aiguilles microscopiques.
La nature nous offre un sulfate basique, d’aspect terreux, X aluminite ^ qui renferme (SO’)AP(OII)* -I-7IPO.
ALUNS.
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Cette classe importante de sels doubles a pour type l’alun proprement dit.
(SO^)3A12.SO'*K2 + 24H20, soi t (S04C)2 + 24H2Q.
Le potassium de ce sel peut être remplacé par un autre métal alcalin, et le double atome d’aluminium par Fe^Gr^,MnL Enfin, l’acide sélénique peut y remplacer l’acide sulfurique. Tous ces sels sont cristallisés en octaèdres réguliers, et peuvent cristalliser l’un sur l’autre.
1274. Alun de potassium. — C’est le plus anciennement connu; il était désigné autrefois sous le nom d’alun de Rocclia, du lieu d’origine, d’où la dénomination fautive à^alun de roche. Après avoir été fabriqué en Asie Mineure, les Italiens introduisirent au quinzième siècle cette industrie àTolfa, dans les anciens. Etats de l’Eglise, où elle s’exerce encore de nos jours. La matière première est un sulfate basique double ndiX\XYQ\,V alunite on pierre d’alun 3[SO^AP(OH)^].SOR^^ qui résulte sans doute de l’action des émanations sulfureuses sur les roches tracbytiques. L’alunite mélangée de combustible est disposée en meules, et soumise à une légère calcination; le produit est ensuite exposé à -l’air humide, puis lessivé. La solution, séparée de l’alumine insoluble, est enfin soumise à la cristallisation. On obtient ainsi Valun de
Rome, caractérisé par une teinte rosée, due à un peu d’oxyde ferrique divisé, qui reste insoluble lorsqu’on redissout l’alun dans l’eau. L’alun de Rome se distingue encore de l’alun ordinaire par sa forme cubique, résultant de la présence d’un peu de sulfate basique.
On tire un meilleur parti de l’alunite en traitant ce minéral, grillé pour suroxyder le fer, par l’acide sulfurique; on ajoute ensuite du sulfate de potassium à la solution et l’on fait cristalliser.
Préparation par les argiles. — On prépare d’abord le sulfate d’aluminium comme on l’a vu plus haut, et, au lieu de faire cristalliser ce sel, on ajoute à sa solution une quantité convenable de sulfate de potassium. Si les solutions sont concentrées, il se précipite de l’alun en petits cristaux; si elles sont étendues, on le fait cristalliser par concentration. Ou le purilie dans les ,doux cas par une nouvelle cristallisation.
II. — Chimie minérale. IH
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PuÉPAUATlOiN PAU LES SCHISTES PYUITEUX. — Cc pPOCÉdc, déjà
décrit par Agricola et par Libaviiis, consiste à abandonner à l’air les schistes alumineux associés à des pyrites de fer. Le sulfui*e de fer FeS^, en s’oxydant à l’air humide, se transforme en acide sulfurique et en sulfate ferreux. L’acide sulfurique réag'it sur l’alumine, ainsi que le sulfate ferrique produit par l’oxydation ultérieure du sulfate ferreux. Il se forme ainsi du sulfate d’aluminium qu’on dissout dans l’eau et auquel on ajoute le sulfate de potassium.
Propriétés de l’alun. — L’alun cristallise en octaèdres volumineux limpides, souvent modifiés par les faces du cube ou du dodécaèdre rliomboïdal; il a pour densité 1,924. Sa solubilité dans 100 parties d’eau est représentée par les nombres suivants (Pog-giale) :
à 0° iOo 20° 30° 40° 50° 60° 70° 80° 90° 100»
Sa solution aqueuse a une réaction acide et une saveur astringente douceâtre. Il est insoluble dans l’alcool.
Exposé sur l’acide sulfurique ou chauffé à G0°, l’alun perd 18IPO. Il fond à 92“ dans son eau de cristallisation et se déshydrate complètement mais lentement à 100°; en chauffant plus fort, la déshydratation est plus rapide et produit une masse spongieuse très boursouflée qui est de l’alun anhydre ou calciné. L’alun calciné est entièrement soluble dans l’eau, mais sa solution s’effectue avec lenteur. On obtient de l’alun anhydre en petits cristaux hexagonaux en fondant du bisulfate de potassium avec de l’alumine et reprenant la masse par l’eau chaude.
La calcination de l’alun laisse finalement un résidu d’alumine anhydre.
Lorsqu’on calcine l’alun avec du noir de fumée, il fournit un mélange pyrophorique ['pyrophore de Rombercj) d’alumine et de sulfure de potassium très divisé.
Alun basique. — Lorsqu’on ajoute une petite quantité de potasse à une solution d’alun, le précipité produit se redissout par l’agitation et on arrive à avoir une solution qui ne présente plus de réaction acide. Cette solution abandonne par l’évaporation des croûtes cristallines renfermant à côté de l’alun le sulfate basique (SO’')^[AP(01I)^]h Chauffée à 40°, elle donne un précipité
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ayant la composition de l’alunite ; le même composé se sépare à état cristallisé lorsqu’on chauffe la solution à 230‘* sous pression (Mitsclierlicli).
Une solution renfermant une petite quantité d’alun basique fournit par la cristallisation de l’alun* cubique qui a la même composition que les cristaux octaédriques.
Usages. — L’alun est surtout employé en teinture comme mordant; il doit pour cela être exempt de fer; aussi fait-on souvent usage de l’alun cubique d’où le fer a été précipité par la petite quantité de potasse ajoutée pour l’obtenir sous cette forme.
L’alun est encore employé pour préparer des laques ainsi que pour clarifier les eaux: l’alumine, en se précipitant par l’action des carbonates dissous, entraîne les matières en suspension ou même les matières organiques dissoutes. C’est en outre un agent antiseptique, il est employé comme tel dans la tannerie. La médecine en fait un emploi fréquent comme astringent.
1275. Alun ammoniacal (S07'(Ab)(^zIU)^ + — On
l’obtient comme l’alun potassique, en substituant le sulfate d’ammoniaque au sulfate de potassium. Son aspect et ses applications sont les mêmes. Densité =1,626. Sa solubilité est un peu plus forte : 100 parties d’eau à 0° en dissolvent 5^2 et à 100”, 422^,0. Calciné, il laisse un résidu d’alumine pure.
L’alun ammoniacal avait été presque entièrement substitué à l’alun ordinaire dans ses applications, pour des raisons économiques, mais depuis que l’on a trouvé des sources abondantes de potasse, c’est de nouveau l’alun potassique qui tend à supplanter l’alun ammoniacal.
1276. Autres aluns. — Alun de sodium (SO^')^'(AP)Na^ -h24IPO. — Il est beaucoup plus soluble que les aluns précédents et ses cristaux sont efllorescents ; ils perdent toute leur eau à 40 ou o0°.
Aluns de césium et de rubidium. — Ils sont beaucoup moins solubles que ceux de potassium.
Alun de thallium (SO'^)'^(AP)TP-f-24I-PO. — Il cristallise en octaèdres ou en cubo-octaèdres brillants.
Alun ARGENTiQUE (SO'^)'‘(AP)Ag^-f-24rPO. — Il s’obtient beaucoup plus difficilement. Il faut chauffer sous pression du sulfate d’aluminium avec du sulfate d’argent et un peu d’eau ; l’alun argentique cristallise par le refroidissement en octaèdres. Il se dé-
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double lorsqu’on ciierclic à le redissoiulre (Cliurcli et Norllicole).
1277. Azotate d’aluminium [(AzO^’j'V AP) + lu J 1^0. — ]1 cristallise en prismes déliquescents et est très instable, car il se décompose totalement à 150" en laissant un résidu d’alumine (Deville). On l’obtient facilement en dissolution en ajoutant de l’azotate de plomb à une solution de sulfate d’aluminium.
1278. Phosphates d’aluminium. — Le phosphate normal
(PO'")2(a12) précipité gélatineux soluble dans la potasse et
dans les acides, sauf dans l’acide acétique. Lorsqu’on précipite l’alumine en présence d’un phosphate en dissolution elle entraîne tout l’acide phosphorique si elle est en excès.
En précipitant par l’ammoniaque une solution acide de phosphate d’aluminium, il se précipite un phosphate basique qui, séché à 100°, a pour composition [(PO'')^(AP)]^AP(OII)®-h 12IPO, soit 3P^0^4AP0^-^ 15IPO. Ce sont les rapports que présente le phosphate naturel basique désigné sous le nom de wawellite, qui est plus hydraté et auquel est associé du fluorure d’aluminium (environs p. 100 d’après Berzelius).
On rencontre dans la nature d’autres minéraux constituant des phosphates d’aluminium complexes : V amblygonite est un fluophosphate d’aluminium, de lithium et de sodium, La est
une pierre précieuse verte, formée par un phosphate basique d’aluminium cuprifère PO''[AP(OIl)^] + PPO.
1279. Silicates d’aluminium. — La description de ces combinaisons est entièrement du domaine de la minéralogie et nous ne pouvons ici que signaler les espèces les plus importantes. Outre les argiles, qui sont des silicates aluminiques hydratés dont nous donnons plus loin la description sommaire, citons les nombreux silicates complexes qui constituent la classe des feldspaths; les mieux caractérisés sont les suivants :
Anorthite 2Si0^.A1^0^.Ga0 ou (SiOq-(Al-)Ca
Labradorite 3SiO^.Al-O^.CaO ou Si^O’''(Al^)Ca
Obsidienne 4Si02.A1203.(CaNa2)0 ou (SiO^)qAl2)(CaNaq
Oligoclase SSiO^.Al^O^.Na^O ou Si®0'^(Al2)IN'a2
Albile eSiO^.Al^O^.Na^O ou SieQ'^iAl^jNa^
Orthose (feldspath).... üSiO^.Al^O^.K^O ou Si«0‘«(Al2)K2
Les grenats sont des orthosilicates d'aluminium et de calcium (SiO’')^(AP)Ca^ avec remplacement partiel de raluminium par le fer ou le chrome et du calcium par le fer ou le manganèse. 11 existe
OUTREiMEll.
011 outre une foule de silicates alumiiiiques doubles hydratés, tels (|ue la stilbite et des silico-aluminates, c’est-à-dire des minéraux dans lesquels ralumine fonctionne en partie comme acide.
La topaze, pierre précieuse jaune, est un iluosilicate d’aluminium SiO'tAPF]^).
1280. Outremer. — L’outremer naturel ou kqns lazidi est 1111 silicate aluminique très complexe, de composition assez variable, renfermant des sulfates et un principe sulfuré. Il est cristallisé en octaèdres ou se présente en masses compactes d’un beau bleu. Il sert dans l’ornementation ou, lorsqu’il est en poudre, comme couleur, qui se vendait autrefois au poids de l’or. On prépare aujourd’hui l’outremer industriellement.
La découverte de l’outremer artificiel est due à Tassaert, qui observa sa formation en 1814, dans un four à soude de Saint- Gobain; Yanquelin l’identifia avec le lapis lazzuli.
La Société d’encouragement proposa un prix pour la fabrication de ce produit etle problème fut résolu simultanément par J. -B. Guiniet et par Gmelin, en 1827; ce dernier fit connaître son procédé.
La couleur de l’outrenier varie du bleu au vert et il existe même des outremers violets ou roses. Quant à sa constitution chimique, elle est encore problématique.
L'outremer fond difficilement au chalumeau en donnant un globule incolore qui n’offre plus alors les caractères primitifs. Le caractère fondamental des outremers est d’être détruits par les acides; dans cette action, il se produit de la silice gélatineuse et il se dégage de l’hydrogène sulfuré en même temps qu’il se sépare du soufre. On a émis diverses hypothèses sur la nature du principe sulfuré contenu dans l’outremer ; il serait possible, mais cela n’a pas été démontré, que le soufre remplace en partie l’oxygène du silico-aluminate de sodium. Quelques auteurs admettent que ce soufre est en partie combiné à l’état de sulfites ou d’hyposulfites. Quant à la difierence qui existe entre les outremers de diverses nuances, elle repose sur le degré d’oxydation du produit, comme cela ressort de l’examen des différentes phases de sa fabrication et des réactions du produit.
On obtient l’outremer en chauffant dans un creuset ou dans un moufle, à l’abri de l’air, un mélange de kaolin, de sulfate de sodium et de charbon; ou de kaolin, de soude, de soufre et de charbon ou de colophane. On prend par exemple 32‘’,9 de kaolin,
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29'’, 8 (le carbonate de sodium, 3:i‘*,2 de soufre, 19'’,0 de cliarboii de bois et autant de colopliane. La température à atteindre est d’environ 700°. Le terme de l’opération est marqué par la disparition des llammes bleues dues à la combustion de la vapeur de soufre qui s’échappe des creusets. Le produit ainsi obtenu est vert et l’on n’obtient l’outremer bleu que par l’intervention du soufre et de l’air. Pour cela, on réduit l’outremer vert en poudre et on le soumet à un grillage modéré, en y ajoutant du soufre, jusqu’à ce que la nuance bleue soit atteinte.
On broie de nouveau le produit et on le lave à l’eau. Lorsque le grillage est poursuivi plus longtemps, on obtient successivement de l’outremer violet et de l’outremer rouge et, finalemenl, un produit incolore.
Les eaux de lavage de l’outremer vert sont alcalines et sulfurées. Le produit lui-même est décoloré par l’acide chlorhydrique avec dépôt de soufre et dégagement d’hydrogène sulfuré.
Les eaux de lavage de l’outremer hleu sont neutres et ne contiennent que du sulfate de sodium. L’acide chlorhydrique décompose cet outremer comme le précédent, mais l’hydrogène sulfuré est mélangé de gaz sulfureux.
Quant aux outremers violets et roses et au produit incolore, ils ne dégagent que du gaz sulfureux par l’action de l’acide chlorhydrique. Les eaux de lavage sont acides.
Lorsqu’on chauffe l’outremer incolore avec du charbon, on obtient, suivant la proportion de celui-ci, les outremers rose, violet, bleu ou vert (E. Guimet).
On obtient un outremer d’un bleu foncé en ajoutant du soufre au produit 'vert qui doit être grillé. Les outremers ordinaires, verts ou bleus, renferment environ 8 p. 100 de soufre ; les outremers bleu foncé en renferment 12 à 13 p. 100. La quantité de silice est de 37 à 38 p. 100, quelquefois de 40 à 42 p. 100; celle de l’alumine de 29 p. 100 ou, pour les outremers riches en silice et en soufre, de 24 p. 100; ces rapports de la silice à l’alumine dépendent de la composition du kaolin. La proportion de soude (Na^O) et de 20 à 22 p. 100.
On a aussi préparé des outremers dans lesquels le soufre est remplacé par du sélénium ou du tellure. L’outremer de sélénium correspondant à l’outremer bleu est rouge pourpre et l’outremer au tellure, vert.
CARACTÈRES ET DOSAGE DE L’ALUMINIUM
La potasse remplaçant la soude ne donne qu’un outremer incolore, quoique présentant les réactions des outremers ci-dessus.
L’outremer artificiel sert comme couleur fine ; il est très employé dans la fabrication des papiers peints, dans l’azurage du linge, de la pâte à papier et du sucre, dont il fait disparaître la nuance jaunâtre par suite de la nature complémentaire de sa couleur.
CARACTÈRES ET DOSAGE DE L’ALUMINIUM
1282. Les composés solubles d’aluminium donnent avec les alcalis un précipité gélatineux d’hydrate aluminique soluble dans la potasse et la soude, mais insoluble dans l’ammoniaque et dans les carbonates alcalins. La solution potassique d’alumine n’est pas précipitée par l’ébullition seule, mais bien en présence du sel ammoniac.
L’hydrogène sulfuré ne précipite ni les solutions alcalines ni les solutions acides. Les carbonates alcalins, ainsi que les sulfures, donnent dans les sels d’aluminium le même précipité d’alumine, avec dégagement d’anhydride carbonique dans le premier cas, d’hydrogène sulfuré dansde deuxième cas. Le carbonate de baryum précipite complètement l’alumine à froid.
L’acide tartrique et d’autres composés organiques empêchent la précipitation de l’alumine par les réactifs précédents ; pour la retrouver il faut évaporer la solution à sec, calciner le résidu puis le reprendre par un acide.
L’alumine humectée d’une goutte de sel de cobalt fournit une masse d’un bleu foncé par la calcination.
Le dosage de l’aluminium a toujours lieu à l’état d’alumine ; celle-ci doit être précipitée par l’ammoniaque et calcinée doucement après lavage.
La non précipitation de l’aluminium par l’hydrogène sulfuré et la solubilité de l’alumine dans les alcalis rend très facile sa séparation. Les seuls oxydes qui peuvent accompagner l’alumine dans
la soliilioii alcaline sonl, l’oxyde de zinc, (pii peut (Hre précipité par
I hydrogène sulfuré, l’oxyde de chrome et la glucine ; ces deux derniers oxydes se précipitent par l’ébiillition, l’alumine seule restant dissoute. Pour mettre en liberté l’alumine dissoute dans la potasse on sature la solution par l’acide carboni(|ue. On peut aussi la sursaturer par l’acide chlorhydrique et précipiter ensuite par l’ammoniaque.
La précipitation de l’alumine par l’hyposulfite de sodium (277) en permet la séparation de divers métaux, notamment du fer.
L’alumine entraînant dans sa précipitation l’acide phosphorique qui peut se trouver en dissolution, on est souvent obligé d’y rechercher et doser cet acide; nous avons déjà vu (465) comment on y arrive.
Certains composés aluminiques sont insolubles dans les acides.
II faut alors les fondre avec du carbonate de sodium et traiter le produit par l’acide chlorhydrique. Le corindon et quelques autres minéraux sont même inattaquables par ce procédé et doivent alors être fondus avec du bisulfate de potassium.
1283. Historique. Classification. — L’art du potier remonte à une haute antiquité, et les Égyptiens y avaient déjà, comme pour le verre, apporté une perfection relative. En Europe il a surtout fleuri chez les Etrusques et dans quelques villes de Grèce, mais cet art se bornait aux terres cuites. Les faïences né furent fabriquées que beaucoup plus tard, d’abord en Espagne et dans les îles Majorques, d’où le nom de majolique, sous lequel on les désignait, puis en Italie, puis en France par Rernard de Palissy, au seizième siècle. Quant à la porcelaine, son invention en Europe ne remonte qu’au dix-huitième siècle et fut empruntée par les Anglais aux Chinois où elle paraît être très ancienne. On a du reste rencontré, parmi les antiquités égyptiennes des vases se rapprochant de la porcelaine. La fabrication de ce produit céra mique a surtout atteint une grande réputation en Saxe où elle fut créée en 1715 par Boetticher et à Sèvres, dont la célèbre manufacture fut fondée en 1756.
(I) De Képa|i.o,', terre à potier.
ARGILES
La base de toutes les pâtes céramiques est l’argile, matière éminemment plastique lorsqu’elle est pétrie avec de l’eau ; mais les pâtes ainsi obtenues se fendillent par la dessiccation et éprouvent un retrait considérable lorsqu’on les calcine (c’est là le principe du pyromètre de Wedgwood). En y ajoutant certaines substances dites dégraissantes, on régularise ce retrait et on fait disparaître le fendillement. Gomme matières dégraissantes, on emploie les diverses variétés de silice, les feldspatlis, la craie, les os calcinés, les sulfates de baryum ou de calcium. Suivant la qualité des matières premières et suivant leur cuisson, on obtient des produits très divers qu’on peut partager en sept classes, d’après Brongniart.
1. Terres cotes. — 2. Poteries communes. — 3. Faïence commune, à couverte opaque. 4. Faïence fine ou anglaise, à couverte transparente. — 5. Grès cérames. — 6. Porcelaine dure ou chinoise. — 7. Porcelaine tendre ou française.
1284. Argiles. — Les argiles sont essentiellement formées de silicates d’aluminium hydratés, de composition variable, mais ne renfermant généralement que peu de matières étrangères, dont la principale est l’oxyde ferrique qui lui donne une teinte plus ou moins ocreuse. L’argile la plus pure est le kaolin qui résulte de l’altération des feldspatlis par les agents atmosphériques. Le kaolin est incolore, il happe à la langue comme toutes les argiles et, comme elles, possède une odeur particulière quand on le mouille.
Les argiles à peu près pures sont tout à fait infusibles, très plastiques et servent à la fabrication des creusets, des pots de verrerie, des faïences fines, des briques réfractaires.
Les argiles renferment de 40 à 66 p. 100 de silice, de 18 à 40 p. 100 d’alumine et de 8 à 17 p. 100 d’eau combinée, indépendamment d’une certaine quantité d’eau hygrométrique. Onne pourrait pas représenter l’argile par une formule chimique. Cependant la composition du kaolin se rapproche sensiblement de la formule
2Si0“.A120^.2tP0 ou (SiO-'^)2A12(Otl)--h II-O.
La figulinp ou terre glaise est une variété d’argile contenant 5 à 6 p. 100 de chaux à l’état de carbonate ou de silicate. Elle est moins plastique que l’argile pure et se ramollit un peu à une très haute température en se recouvrant d’une sorte de vernis.
On ]’cmploie ])our les faïences communes, la poterie, les hi-iqiies, etc.
Les inarnos sont des mélanges très variables d’argile et de calcaire et souvent de sable. Suivant l’élémeiit qui domine elles possèdent des propriétés différentes. Les marnes argileuses font pâte avec l’eau et servent à fabriquer les poteries communes. Les marnes calcaires ne sont employées que comme matières dégraissantes.
Les pâtes argileuses soumises à la cuisson sont poreuses et absorbent de grandes quantités d’eau. Pour leur donner l’imperméabilité nécessaire, il faut les revêtir d’un vernis ou couverte, ou bien donner à l’argile une certaine fusibilité. La couverte doit obéir à la dilatation de la pâte elle-même, sans quoi elle se fendille par le refroidissement et produit des tressaillures.
1285. Préparation des pâtes. — Les argiles doivent être purifiées par lévigation. Pour cela, on les sèche, on les écrase, on les délaye dans l’eau et l’on décante le liquide laiteux quand les matières étrangères sont déposées. L’argile se dépose ensuite à l’état de pureté et très ténue. Quant aux substances dégraissantes, elles doivent être broyées, après avoir été étonnées au besoin. Pour la poterie fine, ces substances doivent être porphyrisées et soumises à la lévigation.
L’argile et la matière dégraissante sont mélangées avec de l’eau à l’état de bouillie claire qu’il faut raffermir en la plaçant sur des filtres de laine ou dans des caisses en terre cuite poreuse, légèrement chauffées. La pâte est ensuite pétrie soit à la machine soit avec les pieds [marchage) ; enfin on l’abandonne pendant plusieurs mois dans des caves humides, opération qui porte le nom de pourriture des pâtes et qui ne paraît pas indispensable.
Le façonnage de la pâte se fait en partie à la main, en partie au tour, à l’aide d’outils en aciers nommées tournassins ; cela la pâte doit avoir acquis une certaine fermeté par dessiccation. Un grand nombre d’objets sont obtenus par moulage en comprimant la pâte dans des moules en plâtre ou en terre poreuse. Les pièces à rapporter, comme les anses, sont moulées séparément puis collées avec de la barhotine ou pâte en bouillie.
1286. Vernissage. — Il a pour but de rendre les poteries imperméables, de faire disparaître les rugosités de la surface et la couleur de la pâte. Les matières employées sont le feldspath.
CUISSON DES PATES
les ponces, le sel marin, l’acide borique, le'phospliale de calcium, le silicate de plomb, l’oxyde slannique, les oxydes de plomb, de mano’anèse, de fer. Ces substances sont appliquées avant toute cuisson ou après une demi-cuisson. Dans ce dernier cas, on les délaye dans l’eau et on y plonge les pièces dégourdies, ou bien on en recouvre celles-ci au pinceau. Pour les poteries communes qui ne doivent subir qu’une cuisson, on les saupoudre avec du minium, de la litbarge ou de l’alquifoux (sulfure de plomb); par la cuisson, ces substances donnent alors un enduit de silicate de plomb. Ces poteries sont très insalubres lorsque la silicatisation de l’oxyde de plomb est incomplète. Un procédé très usité consiste à projeter dans le four où se fait la cuisson des pièces du sel marin humide, qui en se volatilisant est décomposé par la vapeur d’eau et la silice et recouvre la surface des pièces d’une cùuclie vitreuse, y 1287. Cuisson des /pâtes. — La forme des / fours varie suivant la nature du produit à obtenir et nous ne donnerons ici qu’une description sommaire du tour a porcelaine employé à Sèvres (fig. 224). C’est un four à alandiers, du nom des foyers, généralement au nombre de quatre, qui sont placés à leur base. Ce four est formé do trois étages. Les deux premiers A et B sont munis chacun de quatre alandiers dont deux paires aa et ad sont figurés en coupe. Ces étages sont séparés par des voûtes percées de carnaux cd qu’on peut boucher à volonté.
Fig. 225.
L’clag’c supérieur C n’csl pas voûté et reçoit les pièces à dr- <lourd/r ; il se termine par la cheminée pourvue (rune trappe à bascule t. Les pièces aahc (lig. 22b) qui doivent subir la cuisson sont c/?cr/.s7rcé’.sdans des supports ou étuis en terre réfractaire AlîLI) nommées cazettes (ou (jazelten, par altération) et ces cazettes sont
empilées dans le four. Elles servent non seulement de support, mais protègent en outre les pièces contre la fumée et les poussières entraînées. Quand on a garni le four, on en mure les portes.
On commence la cuisson au petit feu et on ne donne le grand feu que lorsque la température a atteint le rouge ; on atteint alors le rouge blanc et à ce moment il faut surveiller la marche de l’opération, ce qui se fait par l’examen de petites pièces de porcelaine vernissées, nommées montres, qu’on retire par des ouvertures ménagées à cet effet. Pendant le petit feu, les gaz du foyer exercent une action oxydante ; pendant le grand feu au contraire ils sont réducteurs, ce qui est important à considérer pour la décoration de la porcelaine, dont il sera question plus loin.
La cuisson dure 17 à 18 heures et le four met 3 à 4 jours pour se refroidir. Pour la porcelaine, le combustible est le bois.
1288. Terres cuites. — Ces produits comportent les briques, les tuiles, les tuyaux, les carreaux, les creusets. Leur fabrication a lieu généralement avec des argiles figulines ou des marnes argileuses. La pâte après la cuisson est grossière, peu homogène et poreuse. Les creusets de Hesse sont formés avec une argile réfractaire et du sable quartzeux ; ils sont très poreux mais supportent une température très élevée. Les creusets de Paris contiennent moins de silice, ils sont préparés avec une argile pure et sont moins poreux.
Les alcarazas sont des vases faits avec une argile rendue très poreuse par l’addition de sable; on ne leur fait subir qu’une très faible cuisson. Ces vases laissent passer par leurs pores une partie du liquide qu’ils contiennent et qui par son évaporation abaisse la température du contenu.
1289. Poteries et faïences. — Poteiuks communes. — Leur pâte est homogène, tendre, à cassure terreuse. Elle est plus ou moins colorée et opaque. Elle est composée d’argile, de marne
PORCELAINE DURE OU CHINOISE
argileuse et de sable. La couverte dont on la recouvre est généralement plombifère ; elle se fendille facilement et présente peu de résistance à l’action des acides et au frottement.
Faïence coadiune ou italienne. — Composée d’argile, de marnes et de sable, la pâte de cette faïence est opaque, tendre, légèrement colorée. Elle est recouverte d’un vernis opaque, ordinairement stannifère, appliqué après une première cuisson ; ce vernis est sujet à se fendiller et à s’écailler.
Les faïences pour poêles et panneaux de cheminées sont fabriquées avec un mélange de 2 parties d’argile crue et de 1 partie d’argile cuite ou de sable. On évite les gerçures qui se produisent si facilement sur la couverte en ajoutant à la pâte une petite quantité d’un fondant alcalin ou calcaire; l’émail adhère alors mieux à la surface. Les lieux de production, en France, sont P ai •is, Rouen, Nevers, Lunéville, etc.
Faïence fine ou anglaise [terre de pipe; cailloutage). — La pâte est blanche, opaque, à texture très fine, dense et sonore. Elle est formée d’argile plastique lavée et de silex phorphyrisé ; on y ajoute quelquefois de la craie. La couverte, qui est transparente, est formée de silice, de feldspath, de soude et d’oxyde de plomb. Le façonnage de ces pièces est très soigné, mais la couverte est très tendre. Les faïences fines se fabriquent en France, à CJioisy, Creil, Montereau. Chantilly, etc.
Grès cérames. — On donne ce nom à des poteries à pâte très dure, dense, sonore, opaque, à grain plus ou moins fin. Elle est composée d’argile plastique dégraissée par du sable, du ciment, du grès ou du silex. La cuisson a lieu à une température très élevée et le vernissage est produit le plus souvent par le sel marin. Les grès sont imperméables, même lorsqu’ils ne sont pas vernissés. Ils sont colorés en bleu, en gris, en noir ou en vert par divers oxydes métalliques. Les grès fins se rapprochent de la porcelaine et, comme elle, sont demi-vitrifiés par l’intervention du feldspath.
1290. Porcelaine dure ou chinoise. — La pâte est fine, translucide et incolore; elle n’est pas rayée par l’acier. Elle est formée d’argile plastique pure et blanche ou de kaolin, avec addition de feldspath, seul ou mélangé de sahle siliceux, de craie et de gypse. La couverte est appliquée par immersion après une première cuisson qui donne la porcelaine dégourdie ou biscuit. La couverte est produite par un feldspath siliceux [pegmatite de Saint-Yriex,
pHunzé (les Chinois). Elle fond à la Lcnipéralui’e où la porcelaine commence à se vitrifier.
La seconde cuisson a lieu dans les fours à alandiers (1287), à une iempéraUire très élevée (140° Wedgwood, température de fusion de la fonte). La pâte se ramollit, devient translucide et éprouve im retrait considérable. Le façonnage des pièces, leur maniement et leur cuisson exigent les plus grands soins.
La composition de la pâte employée à Sèvres est la suivante ;
Pâte de service. Pâte de sculpture.
Kaolin lavé 64 »
— caillouteux » 62
Craie de Bougival 6 4
Sable d’Aumont 20 17
Petit sable.. 10 »
Feldspath quartzeux » 17
Après la cuisson, l’analyse de la pâte de service de Sèvres indique la composition ci-dessous; nous mettons en regard la composition d’une porcelaine de Chine ; cette porcelaine est beaucoup plus fusible et s’affaisse complètement lorsqu’on l’expose au feu des fours de Sèvres.
Sèvres.
Porcelaine de
Silice
Alumine
O.vyde de fer
Chaux et magnésie
Potasse
Soude
1291. Porcelaine tendre. — La pâte de cette porcelaine est fine, dure, translucide et presque vitreuse ; elle est fusible à une haute température, ce qui tient à ce qu’elle contient des alcalis et de la chaux, en quantité notable. La couverte est plombifère et sa composition est analogue à celle du cristal.
C’est la porcelaine connue sous le nom de vieux Sèvres; son invention est due à Morin, en 1695. Pour composer la pâte, on faisait d’abord une fritte formée de 60 p. 100 de sable de Fontainebleau, de 22 p. 100 de salpêtre fondu, de 7,2 p. 100 de sel marin, de 3,6 d’alun et autant de soude et de gypse; puis on mélangeait 75p,0 de cette fritte avec 17 de craie et 8 de marne calcaire, et on procédait au façonnage et à la cuisson en biscuit. La
DÉCORATION DES POTERIES
couverte appliquée au pinceau était composée de sable, de litharge et de potasse.
Porcelaine de Toürnay, Saint- Am and, etc. — C’est une porcelaine tendre, dans la composition de laquelle entre une argile figuline, une marne argileuse, de la craie et une fritte préparée avec du sable et de la soude. Elle a pour composition, après cuisson :
Silice. Alumiue. Soude. Cliaux.
Porcelaine tendre anglaise. — Elle tient le milieu entre la porcelaine dure et la faïence fine. Sa pâte est obtenue avec des kaolins et des os calcinés; la couverte, avec du kaolin caillouteux, de la craie, du silex, de la soude et du minium.
1292. Décoration des poteries. — La décoration des poteries comprend la coloration de toute la masse par un oxyde métallique; l’application d’une matière terreuse {engobes) à l’aide d’un fondant vitreux; l’application d’émaux; la peinture et la production de lustres métalliques.
Les oxydes destinés à colorer la pâte elle-même y sont généralement incorporés avant toute cuisson. Les oxydes les plus employés sont l’oxyde de fer qui, suivant la température de la cuisson, donne une couleur jaune, rouge ou brune; les oxydes de manganèse, qui donnent du violet ou du brun; l’oxyde de chrome, qui donne du vert-jaune ou du vert-bleu. L’oxyde de cobalt donne du bleu; celui d’urane, du jaune ou du brun.
Les engobes sont, en général, des ocres appliquées à la barbotine, tantôt sur cru, tantôt sur biscuit; ils doivent cuire avec la pâte; on les laisse mats ou on les vernisse.
Les émaux, qui sont des matières vitrifiées opaques (892), incolores ou colorées, sont appliqués comme les couvertes ordinaires.
Les pièces ainsi décorées sont généralement cuites au moulle.
Les couleurs qu’on applique en peinture doivent, comme celles qui sont employées à colorer la pâte, résister à la température nécessaire pour la cuisson. On distingue â cet égard celles qui peuvent être appliquées en couleurs de grand feu et en couleurs de tnoufle. Les premières se cuisent dans les fours ordinaires, les secondes dans des moullcs dont on surveille l’allure à l’aide de montres recouvertes de couleurs altérables. Les couleurs em-
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ployées, qui sont toutes des oxydes métalliques, certains sels, quelques matières terreuses, sont incorporées à un fondant el appliquées au pinceau après avoir été réduites en poudre et délayées dans de l’essence de térébenthine. Les fondants les plus usités sont composés en quantités variables, suivant le deg’ré de fusibilité à atteindre, de sable et de minium ou des mêmes substances additionnées de borax ou d’acide borique. Certaines couleurs se dissolvent dans le fondant pendant la vitrification ; d’autres y restent seulement disséminées.
Les couleurs grand feu sont peu nombreuses; elles sont données par l’oxyde de cobalt (bleu), l’oxyde de cbronie (vert), l’oxyde de manganèse (noir ou brun), l’oxyde de titane (jaune), le ebromite de fer (brun).
Yoici pour les diverses couleurs de moulle, les composés employés le plus généralement :
Bleu : Oxyde de cobalt, seul ou associé à d’autres oxydes suivant les nuances
à obtenir.
Rouge: Oxyde cuivreux, pourpre de Cassius(voir Or), peroxyde de fer.
Vert : Oxyde de chrome, oxyde cuivrique, mélange d’oxydes de cobalt, d’an-
timoine et de plomb.
Jaune : Oxyde d’urane, chromate de plomb, antimoniales de plomb.
Violet: Manganèse, pourpre de Cassius.
Noir : Mélange d’oxydes de fer, de manganèse et de cobalt.
Blanc : Émail ordinaire.
On applique également comme couleur de moufle l’or, le platine, l’argent très divisés, métaux inaltérables à l’air à toute température. Leur aspect est mat au sortir du moufle, mais on leur donne l’éclat métallique par le brunissoir.
GALLIUM. — Ga=:r69,9.
1293. Extraction. — Le gallium a été découvert en 1875 dans la blende de Pierrefitte (Pyrénées) par M. Lecoq de Boisbaudran, qui en a fait l’étude complète. La blende la plus riche en gallium est celle de Bernsberg (Rhin), qui en contient environ 2 cent-millièmes. Ce métal a été aussi rencontré dans un échantillon de manganèse.
L’extraction du gallium est très pénible par suite de la faibb' teneurde la matière première. Le principe de cette extraction estla
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précipitation du gallium à l’état d’oxyde par le zinc ou par le fer. La dissolution de la blende dans l’eau régale est portée à l’ébullition avec du fer jusqu’à ce qu’il se manifeste un léger (rouble, ce qui exige un temps assez long, puis on y ajoute un léger excès de carbonate calcique et on filtre immédiatement. L’oxyde de gallium se précipite avec l’alumine et l’hydrate de chaux. On redissout ce précipité dans l’acide chlorhydrique, on y ajoute de l’acide tartrique, de fammoniaque en excès et un sel de manganèse; en précipitant celui-ci par le sulfure ammonique, l’oxyde de gallium est entraîné dans la précipitation du sulfure de manganèse. On l’en sépare en redissolvant le précipité dans l’acide chlorhydrique et neutralisant par la craie en excès. Le dépôt est de nouveau repris par l’acide chlorhydrique ; on sursature par l’ammoniaque et on maintient le liquide en ébullition jusqu’à réaction acide. L’oxyde de gallium est alors seul précipité ; on le dissout dans l’acide sulfurique, on évapore la solution, on chasse l’excès d’acide sulfurique, onredissout le sulfate de gallium dans l’eau, on sursature parla potasse pure, qui redissout l’hydrate de gallium, et l’on soumet cette solution à l’électrolyse.
1294. Propriétés. — Le gallium forme sur l’électrode de piatine de longues aiguilles ou un enduit mat, d’un gris blanc qu’on détache aisément en le pressant entre les doigts dans de l’eau tiède.
Le gallium fond à 30°15 et possède alors la couleur de l’argent. Il reste très facilement en surfusion, même à 0®. Il cristallise en octaèdres quadratiques ou clinorhombriques. A froid, le métal est assez dur, cristallin et cassant. Le gallium solide a pour densité 5,96 à 24°o; la densité du métal en surfusion, à la même température, est de 6,07. Le gallium n’est pas votatil au rouge blanc.
Le gallium ne s’oxyde que très superficiellement, même dans l’oxygène au rouge. Le chlore l’attaque facilement. Il ne se dissout qu’avec une grande difficulté dans l’acide chlorhydrique, si ce n’est lorsqu’on le touche avec un fil de platine. L’acide azotique étendu ne l’attaque rapidement qu’à chaud. La potasse le dissout lentement avec dégagement d’hydrogène.
Le gallium s’unit à chaud au platine. Fondu, il dissout l’aluminium, même en surfusion au-dessous de 30°. Les alliages de gallium et d’aluminium ne s’oxydent pas à l’air, mais ils décomposent l’eau à froid; l’aluminium seul est oxydé.
IL — Chimie minérale.
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Poids atomique. — La transformation du gallium en oxyde, ainsi que l’analyse do ralun ammoniacal de gallium et du chlorure anhydre, ont conduit M. de Boisbaudran au nombre moyen 69,9. Ce poids atomique avait été calculé, avant toute mesure expérimentale, de deux façons :
1° D’après les lois d’accroissement des poids atomiques dans les séries naturelles. M. Mendeléelî était arrivé au nombre 08 et M. de Boisbaudran au nombre 09,82.
2“ Par la comparaison des spectres des trois métaux Al, Ga, lu avec ceux d’une série déjà étudiée, K, Rb, Cs. Cette méthode a conduit M. de Boisbaudran au nombre 09,80.
Le gallium possède la même atomicité que l’aluminium, comme le montrent l’existence de l’alun de gallium et la densité de vapeur du chlorure de gallium. Outre l’oxyde Ga^O^ et le chlorure Ga^CP, il existe un protoxyde et un protochlorure.
Le gallium occupe la place que M. Mendeléeff a assignée au métal présumé V ékalummium. Son existence d’autre part avait été prévue, ainsi que sa densité et autres propriétés fondamentales, par M. de Boisbaudran d’après des considérations théoriques dont le principe n’a pas été publié.
Spectre. — Le spectre du gallium ne s’observe bien qu’avec l’étincelle éclatant à la surface d’une solution de chlorure. Il est caractérisé par une bande large entre le vert et le bleu, dont la partie la plus lumineuse a pour longueur d’onde X = 509,0, et par deux raies dans le violet, X=417,0 et 403,1.
1295. Chlorures de gallium. — sesquichlorw'e anhydre Ga^CP cristallise facilement ; il fond à 75°3 et distille à 215 - 220°; sa densité de vapeur prise à 273° est conforme à la formule; mais à une température plus élevée il y a dissociation partielle. Liquide, il absorbe l’azote, le chlore et d’autres gaz, qu’il abandonne en se solidifiant. Il est déliquescent et se dissout dans l’eau avec un fort dégagement de chaleur. La solution se trouble par une forte dilution et laisse déposer un oxychlorure .
Lorsqu’on chauffe le perchlorure de gallium anhydre avec du gallium métallique, il se transforme en protochlorure GaCP qui forme des cristaux blancs, fusibles à 164° et bouillant vers 535°.
Le protochlorure de gallium est soluhle dans l’eau. La solution abandonne des bulles d’hydrogène et il se dépose un corps brun (oxyde inférieur), qui se dissout dans les acides avec effervescence.
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Aux chlorures correspondent des bromures et des iodurcs de gallium encore incomplètement étudiés.
1296. Oxyde de gallium. — Le sesquioxyde Ga^O^ est blanc, infusible et fixe. Son hydrate, précipité dans les mêmes conditions que ralumine, est un précipité blanc un peu soluble dans l’ammoniaque, le carbonate ammonique et les carbonates et bicarbonates alcalins, très facilement soluble dans la potasse. Sa précipitation est empêchée par l’acide tartrique.
Chauffé au rouge cerise dans un courant d’hydrogène, le sesquioxyde de gallium fournit un oxyde inférieur bleuâtre, sans doute GaO ; à une température plus élevée, il y a réduction partielle à l’état métallique.
1297. Sulfate de gallium. — Lamelles incolores, douces au toucher, très solubles dans l’eau. Sa solution neutre et étendue se trouble par l’ébullition et s’éclaircit par le refroidissement. Additionnée de sulfate d’ammonium, elle fournit l’alun (SO^)^(GP)(AzH'^)^ + 24H^O.
Il paraît exister un sulfate correspondant au protoxyde. azotate est une masse cristalline blanche déliquescente.
1298. Réactions des sels de gallium. — L’hydrogène sulfuré et les sulfures alcalins ne précipitent pas les solutions de gallium acides ou alcalines ; mais en présence de métaux précipitables le gallium est entraîné dans la précipitation même en présence d’acide tartrique. On a vu quelle est l’action des alcalis et des carbonates alcalins.
Le ferrocyanure de potassium précipite le gallium, surtout dans des solutions chlorhydriques très acides^ réaction très caractéristique et très sensible qui permet de reconnaître la 'présence de de gallium dans une solution.
Le zinc métallique précipite tout le gallium à l’état d’hydrate floconneux dès que la liqueur est devenue tout à fait neutre. Le fer agit de même. Ces réactions sont fondamentales et servent à la séparation du gallium de la plupart des autres métaux.
INDIUM. — In 113,4.
1299. Historique. Extraction. — L’indium a été découvert à l’aide du spectroscope, en 1868, par MM. Reich et Ricbter dans la blende de Freyberg; le zinc retiré de ce minerai en cou-
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lient environ 0,1 p. lOü. Pour isoler l’indium, on dissout incomplètement le zinc dans l’acide sulfurique ou dans l’acide chlorhydrique et on fait dig-érer la solution avec l’excès de zinc. 11 se forme ainsi une masse métallique spongieuse renfermant tout l’indium à côté du plomb, du cuivre et de l’arsenic. On traite celte masse par l’acide sulfurique concentré et l’on chasse l’excès de cet acide. En reprenant le résidu salin par l’eau, on laisse le sulfate de plomb ; on liltre et on traite la solution par l’ammoniaque en excès. On précipite ainsi l’hydrate d’indium avec plus ou moins d’hydrate ferrique. On redissout le précipité dans l’acide chlorhydrique, on réduit le fer par l’acide sulfureux et on précipite l’indium par le carbonate de baryum (Winckler). On peut aussi précipiter l’indium à l’état de sulfure dans la solution chlorhydrique neutre, obtenue par évaporation à sec de la solution acide avec du chlorure de sodium et redissolution dans l’eau.
Enfin, M. G. -J. Bayer élimine le fer en faisant bouillir la solution chlorhydrique neutre avec du bisulfite de sodium ; l’indium se précipite à l’état de sulfite basique qu’on purifie en le redissolvant dans l’acide sulfureux et faisant bouillir cette solution. La calcination de ce sulfate basique laisse l’oxyde d’indium libre.
On obtient l’indium métallique en réduisant l’oxyde par l’hydrogène au rouge sombre, ou plutôt par le sodium dans un creuset de porcelaine, sous une couche de chlorure de sodium; on chauffe progressivement jusqu’au rouge sombre. Le métal retient beaucoup de sodium dont on le débarrasse par l’action de l’eau, puis on le fond avec du cyanure de potassium ; enfin on le réduit en fragments et on le projette dans du carbonate de sodium fondu (Winckler).
1300. Propriétés. — L’indium est un métal d’un blanc d’argent, mou et ductile, non cristallin, de 7,4 de densité. Il fond à 176". et est moins volatil que le zinc. Chauffé au chalumeau sur du charbon, il brûle avec une flamme bleue et s’entoure d’un enduit jaune d’oxyde.
L’indium est inaltérable à l’air et ne décompose pas l’eau. Il ne se dissout que lentement dans les acides chlorhydrique et sulfurique, plus rapidement dans l’acide azotique.
Poids atomique. — La transformation de l’indium en oxyde a conduit au nombre 113,4, si l’on envisage l’oxyde d’indium comme un sesquioxyde. Cette manière de voir, contraire à celle qui avait
PROPRIÉTÉS DE L’INDIUM.
d’abord été admise et qui envisageait ce métal comme se rapprochant du zinc, est conforme à la chaleur spécifique du métal (Bunsen), à la classification de M. Mendeléefî et à l’existence d’un alun ammoniacal. On ne connaît pas d’autre degré de combinaison.
Spectre de l’indium. — Les composés d’indium, arrosés d’acide chlorhydrique, colorent la flamme d’un hec Bunsen en bleu tirant sur le violet. Le spectre de cette flamme offre une raie indigo très intense Lia (X = 451 ,1 ) et une raie violette plus faible In(3 (a =410,1).
1301. Chlorure d’indium Lr^Clh — Il se produit par la combustion de l’indium dans le chlore ou par l’action de ce gaz sur un mélange intime d’oxyde d’indium et de charbon. Il se sublime en lamelles blanches très déliquescentes. La solution, qui se fait avec dégagement de chaleur, est décomposée par l’évaporation avec production d’un oxychlorure insoluble.
Il existe des chlorures doubles cristallisés In^CP. 6KCl-f-3IPO etIn^CP,4AzIPCl + 2IPO.
Le bromure et Viodure ont été préparés par l’union directe. Ce dernier est une masse cristalline jaune.
1302. Oxyde d’indium IiPOL — L’indium ne s’oxyde à l’air qu’à une température élevée. Au rouge il brûle avec une flamme violette en répandant des fumées brunes d’oxyde. Obtenu par la calcination de l’hydrate ou de l’azotate, l’oxyde forme un corps jaune mat qui devient passagèrement brun à chaud. Il est réduit à une température élevée par le charbon, plus facilement par l’hydrogène ou le sodium. Il se dissout facilement dans les acides même après calcination.
Hydrate d’indium In^(OH)®. — Précipité gélatineux blanc devenant plus dense par l’ébullition et obtenu par l’addition d’ammoniaque à un sel d’indium. L’acide tartrique empêche la précipitation. La potasse redissout l’hydrate d’indium, mais d’une manière instable.
1303. Sels d’indium. — Ces sels sont incolores, en général solubles dans l’eau et souvent plus à froid qu’à chaud. Ils cristallisent difficilement. Ils possèdent une saveur métallique désagréable.
Sulfates d’indium. — L’évaporation de la solution sulfurique acide d’indium fournit une masse cristalline déliquescente qui
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[)araiL être un sel acide. Si l’on évapore de manière à chasser 1 excès d acide, il reste une masse pulvérulente blanche, soluble dans 1 eau et dont la solution laisse par la concentration une masse gommeuse qui renferme (SO^)“ln‘^ + 9IPO. En chauffant plus fort, il reste un sel basique insoluble.
Sulfates doubles. — On a décrit l’alun ammoniacal (SO')\In“) (AzlP)^ + 2411^0 cristallisé en octaèdres fusibles à 36°, solubles dans la moitié de leur poids d’eau froide.
Si la cristallisation a lieu a 36”, on obtient des cristaux qui ne renferment que SH'^O comme les sels doubles sodique et potassique. Ces sels doubles fournissent par l’ébullition un précipité de sulfate basique (Rœssler).
Sulfites. — Le précipité cristallin insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide sulfureux, qui se forme par l’ébullition d’un sel d’indium avec du bisulfite de sodium est \q sulfite basique (SO^)ffnMn^(OH)‘^‘ H-oFPO. Il perd 3IPO à 100" et ne se déshydrate complètement qu’à 260" en laissant un résidu d’oxyde pur. Ce sel peut servir à la séparation et au dosage de l’indium (C.-J. Bayer).
Azotate (AzO^)®In^ 4- 9IPO. — Il cristallise difficilement en prismes déliquescents, perdant 6IPO à 100" et ne pouvant être déshydratés complètement sans donner un sel basique. Il est soluble dans l’alcool.
Carbonate. — Précipité gélatineux blanc, soluble dans le carbonate ammonique, insoluble dans les carbonates alcalins fixes.
1304. Sulfure d’indium In^S4 — L’indium se combine, au rouge, au soufre avec incandescence ; le sulfure obtenu est une masse brune infusible. On l’obtient cristallisé en fondant l’oxyde d’indium avec du soufre et du carbonate de sodium (Winklerj; d’après M. Schneider, il se forme ainsi un sulfure double In^S-hNa^S.
L’hydrogène sulfuré donne dans les solutions d’indium neutres ou très peu acides, ou acidulées par l’acide acétique, un précipité jaune de sulfure qui se transforme en un sulfhydrate incolore par digestion avec du sulfure ammonique.
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1305. On réunit sous cette dénomination un ensemble de métaux, dont quelques-uns seulement ont été isolés à l’état métal-
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liqiie, qui se rencontrent dans des minéraux presque tous très rares (1). Ils se rapprochent les uns des autres par l'ensemble de leurs caractères et leur séparation ne s’effectue que par des opérations longues, pénibles et souvent peu précises.
L’histoire de ces métaux, ou plutôt de leurs oxydes, remonte à l’origine du siècle. Gadolin, chimiste finlandais, signala en '1794 une nouvelle terre, c’est-à-dire un oxyde, Yijttria, dans le minéral désigné depuis sous le nom de gadolinite, trouvé à Ytterby (Suède). Quelques années plus tard, en 1803, Klaprotb et, à la même époque, Hisinger et Berzelius retirèrent d’un minéral, confondu jusque-là avec le tungstène, une terre qu’ils nommèrent cérite (2), nom qui fut étendu au minéral lui-même. Berzelius reconnut, en 1814, que l’yttria de Gadolin était accompagnée de cérite.
Mosander fit voir, en 1839 et en 1843, que la cérite, ainsi que l’yttria, ne sont pas des composés homogènes. La cérite fut partagée en trois oxydes, ceux du cérium lui-même, du lanthane et du dülijme (de XavRavoç, secret, et de jumeaux). D’autre
part, il retira de l’yttria deux autres oxydes qu’il nomma erhine et
(1) Voici les principaux minéraux qui représentent des combinaisons de ces métaux :
Cérite ou cérérite. — Hydrosilicate de cérium, lanthane et didyme, de la forme 3Si0‘2.2R203.3H20. Se rencontre dans le gneiss de Bastnaes (Suède). Elle renferme environ 60 p. 100 d’oxyde de cérium.
L'orthite du Groenland est un silicate d’aluminium avec 18 p. 100 d’oxydes de cérium et de lanthane.
Fluocértte. — Fluorure CeFH. L’ytlrocérite est du fluorure de calcium renfermant environ 15 p. 100 de cérium et de lanthane et 6 p. 100 d’yttrium.
Gadolinite. — Elle se trouve disséminée dans le granité d’Ytterby (Suède) et de Brewig (Norwège). Celle d’ Ytterby a pour composition d’après M. Kœnig :
Si02 Y2Q3 Er2Q3 CeSQ» Di2Q3 La2Q3 GIO Oxyde de fer, eau, chaux.
Samarskite. — C’est un niobate très complexe qu’on trouve à Miask (Oural) et dans la Caroline du Nord. Sa composition varie quelque peu avec son origine. 1, Oural; 2, Caroline du Nord (Rammelsberg).
ÎSb203
Ta20’
Si02
TiO‘2
Sn02
Er203
Ce203
U2Q3 FeO(MnO)
Euxénite. — Titano-niobate renfermant 8,43 p. 100 Ce203 et 13,20 Y203. Celle d’Arendal renferme d’après M. Cleve 17 p. 100 Y203 et 11,5 p. 100 Ei*203. L'yUrolilanile est un silicotitanate de calcium et d’yttrium.
Signalons encore la monazite et la lanthanite qui sont, la première un phosphate, la seconde un carbonate de cérium et de lanthane.
(2) En l’honneur de la planète Cérès nouvellement découverte.
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tn'hmo. (noms tirés (rYllcr])y); il y arriva par des préci[)ilalions fractionnées par l’oxalate acide de potassium et par l’ammonia(pie : l’erbine étant précipitée en premier lieu, l’yttria à la fin.
lierlin, en f 860, reprit l’étude de l’yttria qu’il avait déjà entreprise en 1835 sur le même oxyde impur. Il effectua la séparation des oxydes indiqués par Mosander en décomposant les azotates j)ar une chaleur modérée, l’azotate d’erbium se décomposant bien avant celui d’yttrium. MM. Bahr et Bunsen utilisèrent le même procédé pour cette séparation et envisagèrent la terbine de Mosander comme un mélange. MM. Cleve el Hœglund ne parvinrent pas non plus à isoler la terbine. Cet oxyde, dont l’existence a été affirmée d’autre part, par M. Marignac et M. Delafontaine, a souvent été confondu avec Terbine. Il paraît constituer Toxyde jaune que Lawr. Smith a isolé de la samarskite de la Caroline du Nord et qu’il avait nommé mosandrme . En 1878, la question de ces terres prit une autre tournure, grâce aux travaux de MM. Cleve, Delafontaine, Lecoq de Boisbaudran, Marignac, Nilson et autres.
L’erbine de Berlin et de MM. Bahr et Bunsen n’est elle-même pas homogène et M. Cleve de Stockholm, à qui Ton doit un travail étendu sur Tyttrium et sur Terbium, y constata la présence de deux nouveaux oxydes qu’il nomma holmine (de Stockholm) et thuline (de Thulé, nom ancien de l’Islande ou d’une île Scandinave). L’holmine avait, du reste, déjà été observée par M. Soret, de Genève, qui l’avait désignée provisoirement par x. Ce n’est pas tout, M. Marignac, en poussant la décomposition des azotates par la chaleur jusqu’à produire des sous-azotates insolubles au lieu de sous-azotates solubles et cristallisables, sépara de Terbine impure un autre oxyde, Vytterbme. M. Nilson, par la même méthode, en retira encore un autre, Voxyde de scandiwn^ dont le poids atomique est bien inférieur à celui de tous les autres métaux de la série.
Ce n’est que grâce à l’observation des spectres d’absorption de ces divers oxydes que Ton a pu arriver à contrôler ces séparations. Ces spectres sont en effet très caractéristiques pour quelques-uns d’entre eux, tandis que d’autres n’en fournissent pas.
L’examen du didyme, isolé du cérium et du lantbane,a, de son côté, fait voir qu’il est généralement accompagné d’autres oxydes, qu’on peut en isoler par des précipitations fractionnées, en s’aidant de l’élude spectrale. C’est ainsi que M. Lecoq de Boisbaudran
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isola du didyme de la samarskite Voxyde de samarium. M. Delafontaine en sépara un oxyde qu’il nomma décipine, élément problématique, et M. Marignac les oxydes de deux métaux qu’il désigna par Ya et par Y[3, ce dernier identique avec le samarium. Le métal Yx a été nommé depuis gadolinium (Gd). Enfin, tout récemment, M. Auer de Welsbacli a dédoublé le didyme, en néodymeJ^à) Qi praséodymeiVr), etM. deBoisbaudran, par des précipitations fractionnées, a dédoublé l’bolmine de M. Cleve en en isolant un autre oxyde, l’oxyde de dysprosium (Dy).
Les poids atomiques de tous ces métaux ont été établis par la synthèse ou l’analyse des sulfates, opération assez rapide et qui permet, avec l’étude du spectre, d’étudier la marche des séparations.
Voici la liste des métaux de la cérite et de la samarskite avec leurs poids atomiques (1) et l’indication de leurs principales raies d’absorption. Les spectres lumineux, tels qu’on les obtient en faisant éclater l’étincelle d’induction à la surface des chlorures, sont en général très compliqués et très brillants.
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L’aspect de ces spectres d’absorption peut varier avec la concentration des solutions. Ainsi celui du chlorure de didyme en solution concentrée offre des bandes très larges qui, par la dilution, se rétrécissent en s’affaiblissant ou s’effaçant dans la partie la moins réfrangible (de Boisbaudran).
(1) E’aisous remarquer que plusieurs de ces soi-disant éléments doivent être des mélanges et que le dernier mot n’est pas dit à ce sujet. Nous n’exprimons ici que l’état actuel de nos connaissances sur une question très obscure. Parmi les poids atomiques inscrits dans ce tableau, ceux des métaux Sm, Gd, Er, Ho, Dy, Tr, Thu sont en réalité inconnus; on sait seulement qu’ils sont compris entre 145 et 170. Aucun (b“ leurs oxydes n’a été obtenu assez pur pour une détermination précise.
(2) D’après M. Demarçay, la raie 417 que présente le spectre du samarium de M. deBoisbaudran appartient à un métal particulier.
MÉTAUX DES TERRES RARES
Tous CCS métaux possèdent des caractères analytiques communs. La potasse donne dans leurs sels un précipité d’iiydrale insoluble dans un excès d’alcali. Les sulfures alcalins en précipitent également de l’hydrate. Ces hydrates sont généralement avides d’acide carbonique et constituent des bases énergiques qui décomposent les sels ammoniacaux. Les carbonates sont des précipités généralement solubles dans un excès de carbonate alcalin.
Les sulfates sont en général plus solubles à froid qu’à chaud; ils fournissent très facilement des sels doubles. Parmi les sels doubles potassiques, les uns sont presque insolubles, surtout en présence d’un excès de sulfate de potassium; les autres sont solubles. Cette différence permet certaines séparations.
Les oxalates sont en général très peu solubles. Les formiates sont des sels caractéristiques, les uns solubles, les autres insolubles dans l’eau.
On envisageait autrefois les oxydes de cérium, etc., comme des protoxydes RO ; mais M. Mendeléeff est arrivé par des considérations tirées de la périodicité des propriétés des éléments, à conclure que ces oxydes sont des sesquioxydes. M. Cleve est arrivé à la même conclusion par l’étude d’un grand nombre de combinaisons et par la discussion de leur composition. Enfin les déterminations des chaleurs spécifiques, tant des métaux que de leurs combinaisons, confirment pleinement cette manière de voir. Quant aux chlorures, on les représente par R^CP, par analogie avec APCP, etc. Aucun de ces métaux ne fournit d’alun, ce qui les éloigne de l’aluminium.
1306. Extraction des oxydes de cérium, etc. — Nous compléterons ces généralités par une indication rapide du traitement à faire suhir aux minéraux pour en retirer ces oxydes.
Traitement de la cérite. — Le minéral pulvérisé est traité par l’acide sulfurique, la réaction est énergique et fournit des sulfates qu’on débarrasse d’ahord de l’excès d’acide sulfurique et que l’on calcine ensuite au-dessous du rouge dans un creuset. Le produit blanc devient brun rouge par la mise en liberté d’oxyde ferrique. On l’introduit peu à peu dans de l’eau maintenue froide, on sépare la silice et l’oxyde ferrique et on porte la liqueur filtrée à l’ébullition. Les sulfates de cérium, de lanthane et de didyme se précipitent. On les redissout dans la plus petite quantité d’eau froide possible et on fait bouillir de nouveau.
LÂNTIlÀNE.
Pour séparer le cérium, le lanthane et le didyme, on redissout les sulfates dans l’eau froide, on précipite les oxydes par l’ammoniaque, on les transforme en azotate et on calcine ceux-ci.
Le résidu d’oxydes est traité par l’acide azotique étendu de iOO parties d’eau, qui dissout les oxydes de lanthane et de didyme. L’oxyde de cérium qui reste est purifié par transformation en sulfate , précipitation à l’état d’oxalate , calcination de ce sel et nouveau traitement du résidu par l’acide azotique faible.
Pour séparer le lanthane du didyme on précipite la solution des azotates par l’ammoniaque étendue, en fractionnant les précipités; l’hydrate de didyme se précipite le premier; ce fractionnement doit être répété d’une manière méthodique. Si le mélange’ renferme de l’yttria on peut en effectuer la séparation à l’état de formiate; celui d’yttrium est très soluble, celui de didyme l’est très peu.
Minéraux niobifères. — Parmi les procédés employés nous ne citerons que le suivant : On fond le minéral porphyrisé avec du bisulfate de potassium; on reprend par l’eau bouillante qui laisse l’acide niobique, la silice, etc., et on précipite la solution par l’acide oxalique. Le résidu de la calcination des oxalates est dissous dans l’acide azotique; la solution est évaporée à sec et le résidu légèrement calciné. La cérite devient insoluble, ainsi que ce qui restait d’acide niobique, d’acide titanique, etc., tandis que les azotates d’erbium et d’yttrium restent solubles dans l’eau.
La séparation de l’yttrium et de l’erbium est fondée sur la transformation de leurs azotates neutres, par une calcination modérée, en azotates basiques, solubles dans l’eau bouillante et cristallisant par refroidissement; l’azotate basique d’erbium se dépose d’abord. Il est nécessaire de répéter fréquemment ce traitement sur les diverses fractions obtenues. Ces sels basiques traités par une grande quantité d’eau se dédoublent en acide azotique et sels basiques très peu solubles.
LANTHANE. — La =138,5.
1307. Lanthane métallique. — MM. Hillebrand et Norton l’ont préparé par l’électrolyse du chlorure fondu, mélangé de chlorures de potassium et de sodium. C’est un métal malléable,
LANTHANE.
(1 un gris de 1er, plus dur que le cérium, de même fusii)ilité. Densité =0,i. Chaleur spécilique = 0,04()‘17, d’où clialeur atomique = G, 42, qui conlirme la formule de l’oxyde, La’O^ La chaleur spécifique de ses composés conduit à la môme conclusion.
Le métal se ternit à l’air et brûle avec éclat lorsqu’on le projette en poudre dans une llammc. Il se comporte avec les acides comme le cérium.
1308. Chlorure de lanthane La^CP. — Il cristallise avec 1 hlPO en grands cristaux tricliniques (Marignac). Il forme un chloroplatinate La^CL.2PtCL-t-27IPO cristallisable en tables tétra- . gonales déliquescentes. Il forme encore d’autres chlorures doubles. Le chlorure anhydre^ obtenu en calcinant le sel double ammoniacal, est une masse cristalline déliquescente, soluble dans l’alcool.
1309. Oxyde de lanthane La^OL — Poudre blanche, de 6,48 de densité. M. Nordenskjœld l’a obtenu cristallisé dans le borax, au four à porcelaine, en cristaux orthorliombiques de 5,3 de densité.
Au contact de l’eau, il s’éteint comme la chaux en donnant l’hydrate La^(OH)®, à réaction alcaline. Le même hydrate se précipite à l’état gélatineux par l’addition d’ammoniaque à un sel de lanthane; il attire l’acide carbonique de l’air et décompose les sels ammoniacaux à l’ébullition.
1310. Sels de lanthane. — Ils sont incolores et astringents.
Sulfate (SO')^La^. — Il cristallise avec 9IP0 en prismes hexagones pointés, plus solubles à froid qu’à chaud; le sel anhydre exige 6 parties d’eau froide et 115 parties d’eau bouillante pour se dissoudre. Il forme, avec le sulfate de potassium, des sels doubles peu solubles.
Azotate (Az0^)'^La’^H-12H-0. — Grands cristaux tricliniques très solubles dans l’eau et dans l’alcool.
Carbonate. — Le carbonate naturel ou lanthanite (CO^)®La’^ + 9IP0 forme des prismes orthorliombiques roses ou jaunâtres qu’on a rencontrés à Bastnaes (Suède). On l’obtient avec 3IP0 en lamelles hexagonales en précipitant un sel de lanthane par un carbonate alcalin, ou en faisant passer un courant d’acide carbonique dans l’hydrate de lanthane délayé dans l’eau.
Formiate (CilO^)'^La^ — Poudre cristalline blanche très peu soluble dans l’eau.
CÉRIUM MÉTALLIQUE.
oOO
CÉRIUM. — Ce =141,2.
1311. Cérium métallique. — Mosander l’a obtenu d’abord sous forme pulvérulente par l’action du sodium sur le chlorure. MM. Ilillebrand et Norton l’ont obtenu sous forme compacte en électrolysant le chlorure fondu. C’est un métal malléable, ayant la couleur et l’éclat de l’acier, la dureté de l’argent, un peu plus fusible que ce métal. Densité =6,63 à 7,63. Chaleur spécifique = 0,0448, d’où chaleur atomique =6,3. Il conserve son éclat à l’air sec, mais se ternit à l’air humide. En poudre ou étiré en fils, il brûle avec plus d’éclat que le magnésium; il brûle aussi vivement dans le chlore et dans la vapeur de brome. 11 décompose très lentement l’eau à froid. Il se dissout dans les acides étendus avec dégagement d’hydrogène, mais les acides sulfurique et azotique concentrés sont sans action.
1312. Chlorure de cérium Ce^Ch — Le chlorure anhydre s’obtient par l’action du chlore sur le métal ou sur un mélange d’oxvde et de charbon. C’est une masse blanche, fusible et déliquescente.
Le chlorure hydraté Ce^Ch-l-5IPO (-I-14IPO d’après M. John) cristallise difficilement par l’évaporation de la solution chlorhydrique de l’oxyde. Si on cherche à le dessécher, il se décompose en produisant un oxychlorure. Il forme un cliloroplatinate isomorphe avec celui de lanthane.
Le BROMURE Ce^^Br® H- 3H'^0 cristallise en aiguilles déliquescentes. L’iodüre CeM®-+- 9H^0 forme des cristaux limpides. Ces deux composés s’altèrent très facilement par la chaleur.
Le fluorure Ce^FUn-IPO est un précipité amorphe produit par l’acide Iluorhydrique dans les sels céreux.
Fluorure cérique CeFP. — Il constitue la fluocérite, minéral cristallisé en prismes hexagonaux jaunes ou rouge brique.
1313. Oxydes de cérium. — On connaît deux oxydes de cérium, ce qui n’a pas lieu pour les autres métaux de ce groupe. Ces oxydes sont le sesquioxyde ou oxijde céreux Ce^O® (autrefois protoxyde GeO) et le peroxyde CeO^ (ancien oxyde céroso-cérique Ce®0’'). Le premier est une base forte, décomposant les sels ammoniacaux; le second n’est qu’une base faible.
Oxyde céreux Ce^Oh — Poudre d’un gris bleuâtre obtenue en
CÉfUUM.
calcinant dans un courant d’iiydrogène l’oxalatc, le carbonate ou riiydrate correspondants. L’Iiydrate est un précipité gélatineux incolore attirant l’acide carbonique et l’oxygène de l’air en se colorant en jaune.
Peroxyde de cérium CeO^ — Poudre d’un blanc jaunâtre quand il est pur, devenant momentanément d’un rouge orangé foncé à chaud. On l’obtient par la calcination à l’air de l’oxyde céreiix, du carbonate, de l’oxalate, de l’azotate. M. Nordenskjœld l’a obtenu sous forme d’une poudre cristalline incolore ou rouge en chauffant au four à porcelaine du chlorure de cérium avec du borax; les cristaux appartiennent au système régulier; densité = 6,94 à 7,09.
Calciné dans un courant d’hydrogène, le peroxyde de cérium est ramené à l’état de sesquioxyde. Use dissout dans l’acide sulfurique étendu de son volume d’eau en donnant une solution rouge. L’acide chlorhydrique le dissout à chaud avec dégagement de chlore et production de sesquichlorure.
\Jhydrate CeOhdlPO (ou Ce(OH)h h-IPO), se précipite lorsqu’on ajoute de la potasse à la solution du sulfate correspondant. Il s’e produit aussi lorsqu’on traite l’hydrate céreux en suspension dans l’eau par le chlore. C’est, après dessiccation à l’air, une poudre jaune citron. Il se dissout facilement dans les acides concentrés en donnant des solutions rouges douées de propriétés oxydantes énergiques.
SELS DE CÉRIUM.
1314. Sulfate céreux (SO^)^Ceh — Le sel anhydre est une poudre blanche s’échauffant au contact de l’eau et se dissolvant facilement dans l’eau froide. La solution concentrée faite à froid laisse déposer une poudre cristalline lorsqu’on la porte à 100°; ces cristaux sont l’hydrate (SO^)^Ce^-+-61PO. La même solution abandonne par l’évaporation spontanée à 30 ou 40° de petits octaèdres orthorhombiques du sel (SOi)^Ce^ 9IPO (Marignac).
Le sulfate céreux forme des sels doubles avec les sulfates alcalins. Les plus caractéristiques sont les sulfates céi'oso-jootassiques. Le sel (SO')^Ceh3SO'dv^ se précipite par l’addition d’un excès de sulfate potassique à une solution de sulfate céreux. Il se dissout dans 36 parties d’eau froide, mais est moins soluble à chaud et presque insoluble en présence d’un excès de sulfate potassique. 11
SELS DE CÉRIUM.
est soluble dans les acides. Sa solution aqueuse froide fournit par l’évaporation des cristaux d’un sel double (SO'')^Ce^2SO^^^^-|“ 3IPO.
En ajoutant du sulfate de potassium à un excès de sulfate céreux on obtient un dépôt grenu du sel 3(SO'^)^Ce^SO^K^
Les sulfates céroso-sodique et céroso-ammonique sont de même des sels peu solubles.
1315. Sulfates cériques. — L’oxyde cérique se dissout dans l’acide sulfurique concentré mais en éprouvant une réduction partielle, accusée par un dégagement d’ozone. La solution d’un jaune rouge, étendue d’eau, fournit par la cristallisation de petits prismes pyramidés, de couleur orangée, constituant un sel céroso-cérique dont l’analyse s’accorde avec la formule (SO^)^(Ce‘^).3(SO')^Ce + 311PO. Les eaux mères de ce sel fournissent des cristaux grenus jaunes qui sont le sulfate cérique normal (S07'Ce- + 4tP0.
Ces sels sont solubles dans l’acide sulfurique étendu, mais l’eau pure les décompose en donnant un sel basique dont la composition varie avec le lavage.
Sulfate cérico-potassique. — L’addition du sulfate de potassium à la solution des sels précédents en sépare des sels doubles par évaporation. C’est ainsi qu’on obtient le sel (SO'')^Ce.2SO''K'^ -h2tPO qui cristallise en prismes clinorliombiques brillants, d’un jaune citron.
1316. Azotate céreux (AzO®)‘^Ce^ 4- 121PO- — Masse cristalline obtenue par le refroidissement de sa solution sirupeuse. Il est très soluble dans l’eau et dans l’alcool. Il perd la moitié de sou eau à loO”. Chauffé plus fort, il se décompose en donnant un sel basique, puis de l’oxyde de cérium.
Il forme des sels doubles cristallisables, par exemple
(AzO')'^Ce^4AzOM^-H4IPO.
1317. Azotate cérique. — La solution de l’hydrate cérique dans l’acide azotique donne par l’évaporation une masse rougeâtre de la consistance du miel. La solution est précipitée par l’eau, qui fournit un sel basique. Parmi les nombreux azotates cériques doubles que l’on a décrits, nous ne citerons que le sel ammo-
. niacal 2(AzO"y^Ce.4AzO"AzIP-H3IPO qui forme des cristaux orangés déliquescents.
1318. Phosphates de cérium. — L’orthopliospliale (PO'‘)^Ce^H-41PO est un précipité incolore, devenant peu à peu
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cristallin, produit par l’acidc pliosplioriquc dans une solution de sulfate céreux. Calciné, il donne le sel anhydre en petits cristaux incolores ressemblant à la monazite ou phosphate naturel.
1319. Carbonate céreux (CO^)^CeC — Il se précipite par l’addition de carbonate ammonique à un sel céreux et se transforme peu à peu en petits cristaux contenant 911^0.
On rencontre dans la nature un tluocarbonate de cérium et de lanthane, la fluocérine ou hamartite (CO^)-(Ce^FC).
Formiate (CHO")®Ce^. — Précipité blanc soluble seulement dans 360 parties d’eau.
1320. Sulfure de cérium Ge^Sh — Il a été obtenu par Mosander en faisant passer de la vapeur de sulfure de carbone sur le carbonate de cérium chauffé au rouge ou en fondant l’oxyde avec un polysLilfure alcalin. Dans le premier cas, c’est une poudre légère, rouge ; dans le second cas, on obtient par le lavage de la masse fondue un résidu de paillettes jaunes. Ce sulfure se dissout très facilement dans les acides.
1321. Recherche et dosage du cérium. — Le cérium se distingue de tous les métaux du groupe par la production d’hydrate cérique rouge lorsqu’on ajoute un hypochlorite à un sel céreux, hydrate cérique qui se dissout dans l’acide chlorhydrique chaud avec dégagement de chlore.
Le cérium se dose à l’état de peroxyde qui se produit par la calcination à l’air, après lavage et dessiccation, du précipité d’hydrate céreux produit par la potasse.
Quant à la séparation des métaux du même groupe nous l’avons déjà indiquée (1306).
DIDYME
1322. Le didyme métallique, obtenu par MM. Ilillebrand et Norton, comme le lanthane et le cérium, est un métal blanc
(1) Le poids atomique indiqué ici est celui qui résulte des recherches les plus récentes de M. Cleve. Le didyme ayant été récemment dédoublé en deux autres métaux par M. Auer de Welsbach, le néodyme (Nd= 140,8) et le praséodyme (Pr = 143,6), on ne doit pas s’étonner des divergences relatives à ce poids atomique. Les faits principaux relatifs à l’histoire du didyme, qui sont consignes ici, se rapportent au didyme non dédoublé. L’oxyde de néodyme, qui domine dans le didyme est bleu et ses sels sont roses ou améthyste. L'oxyde de praséodyme est brun noir et se suroxyde par calcinaliou à l’air; ses combinaisons sont vertes.
SELS DE DIDYME
; jaunâtre^ ; la lumière réllèclüc à sa surface ue l'uuruiL pas de sjjeclre d’absorplioii. Il esL moins fusible que le cérium et se comporte comme lui vis-à-vis de l’air, de l’eau et des acides. Densité = 0,544. Chaleur spécifique =0,04563.
1323. Chlorure de didyme Di^Cl®. — Le chlorure anhydre , est une masse rosée qu’on obtient en calcinant à l’abri de l’air le I chlorure hydraté avec du sel ammoniac en excès. Le chlorure I hydraté cristallise en prismes clinorliombiques transparents, roses, déliquescents, contenant Di^GP-f^l2H‘^0. La dessiccation le convertit en oxychlorure avec perte d’acide chlorhydrique.
Ghloroplatinate DPGl®.2PtCr' + 21IPO. — Prismes orangés non isomorphes avec le sel de lanthane (Gleve).
Le BROMURE cristallise avec 1211^0 en prismes d’un violet foncé (Gleve).
I 1324. Oxyde de didyme. — Le sesquioxyde Di^O® obtenu par la calcination de l’hydrate, du carbonate ou de l’azotate est une poudre bleuâtre de 6,85 de densité. Id hydrate, Di^(OH)® à 100°, est un précipité gélatineux d’un rose très pâle, attirant l’acide carbonique de l’air.
L’oxyde de didyme fixe de l’oxygène lorsqu’on le calcine à l’air et devient brun. D’après MM. Frerichs et Smith, il absorbe ainsi 6,4 p. 100 d’oxygène, tandis que M. Marignac n’a trouvé qu’un excédent de 0,5 p. 100 et M. Gleve, de 0,98 p. 100. M. Gleve explique ce faible excès d’oxygène en admettant dans l’oxyde de didyme la présence d’un oxyde étranger seul süroxydable ; explication vérifiée depuis par l’expérience. ' '
1325. Sels de didyme. — Ges sels sont rouges ou violacés; leur saveur est douce et astringente. Ils possèdent un spectre d’absorption très caractéristique.
Le SULFATE (SO^')'*Di'^-f-8rPO (ou -h9tPO) cristallise en grands prismes hexagonaux brillants, devenant anhydres à 200°. Sa solution concentrée laisse déposer par l’ébullition un précipité cristallin renfermant (SO^)^DP-f-2H^O. L’addition d’ammoniaque à sa solution en précipite le sel basique (SO'()^[Di^(OH)^]^
Sulfates doubles potassiques. — On en a décrit quatre ; le sel (SO'‘)^DP.3SO'K^ est une poudre cristalline blanche ou rosée, soluble dans 63 parties d’eau.
Azotate de didyme (AzO^)'^DP-[- 12IPO. Grrands cristaux tricliniques rouges, déliquescents à l’air humide et perdant 3IPO sur
SAMARIUM.
YTTRIUM.
Tacido sulfiinqiiu. Il se (léshydrale com|)lèlomoiit à dO(r. l.e .sel anhydre est très soluble dans l’eau, soluble dans l’alcool élbéré, sans résidu si l’on a cbauné avec précaution. Cbaulïe plus forl, il se transforme en sel basique avant de laisser un résidu d’oxyd(.‘.
Carronatu (C0^)^Di‘'‘-|-n-0, — Obtenu en faisant passer de l’acide carbonique dans l’bydrate de didyme en suspension dans l’eau, il forme une poudre cristalline rouge. M. Cleve a décrit une série des sels doubles avec des carbonates alcalins.
Le FORMiATE est une poudre cristalline rougeâtre, soluble dans 220 parties d’eau.
Sulfure Di'^S^ — Comme celui de cérium.
SAMARIUM. — Sm=150 (?).
1326. L’oxyde de ce métal, encore inconnu àl’état de liberté, a d’abord été trouvé par M. de Boisbaudran dans l’oxyde de didyme de la samarskite (p. 503} et accompagne aussi les minerais d’yttria. \J oxyde de samariiim^vcdO^ est une poudre blanche ou jaunâtre, infusible. Densité = 8,347. U hydrate est un précipité gélatineux blanc, insoluble dans la potasse.
Le CHLORURE forme des cristaux volumineux
jaunes. Le renferme Sm^CP. 2PtGP-j-21Il"0 comme
celui de didyme.
Sulfate (S0^')^Sm^-|-8H-0. — Prismes très solubles, d’un jaune de soufre. Le sel j:)Otassique double est un précipité blanc, dense, peu soluble dans le sulfate potassique en excès.
Azotate (AzO^)‘’’Sm -J- 1 211-0. — Prismes jaunes très solubles.
L’oxalate est un précipité cristallin jaunâtre.
YTTRIUM. — Yr=88,9 (1).
1327. Métal encore inconnu à l’état pur. Son oxyde, \ yttria, obtenu par la calcination de l’hydrate, du carbonate, de l’oxalate, etc., est une poudre jaunâtre, de 5,03 de densité, décomposant les sels ammoniacaux et se dissolvant dans les acides, non dans les bases. Les sels qu’il forme sont incolores.
Le chlorure Y^CP-|- 12IPO cristallise en prismes aplatis, déliquescents, solubles dans l’alcool. La chaleur le décompose en
(1) D’après Cleve, qui avait d’abord admis le nombre 8‘J,T.
SELS D’YTTRIUM.
ois
donnant un oxychlorure insoluble blanc. Mais cbauffé en présence du sel ammoniac, il fournit le cblorure anhydre, sous forme d’une masse cristalline blanche.
Son chloroplatinate forme de grands cristaux orangés renfermant 2Y2CP. 5PtCl"-l-51tP() (Cleve et Nilson).
Le BROMURE et l’ioDURE cristalHsent en aiguilles déliquescentes ; le premier renferme 18IPO.
Le fluorure est contenu dans l’yttrocérite.
1328. Oxysels d’yttrium. Sulfate (SO'^)^Y-. — Il cristallise avec 8IPO en petits cristaux clinorhombiques incolores, isomorpbes avec le sel de didyme. Ils perdent leur eau à 110”. Ils sont plus solubles à froid qu’à cbaud. 100 parties d’eau à 15° dissolvent 15^,2 du sel anhydre, 9^,0 de sel cristallisé et seulement 4^,8 de ce dernier à 100°.
Il forme des sels doubles. Le sel double potassique est soluble, même dans une solution de sulfate potassique.
Azotate (AzO^'/Y--|-12IPO. — Grands cristaux très solubles dans l’eau, dans l’alcool et dans l’éther.
Phosphate (PO^)’^Y^ — On a rencontré le phosphate d’yttrium, accompagné d’erbium, etc., dans la nature. Celui obtenu par précipitation se transforme peu à peu à chaud en une poudre cristalline, renfermant 4IPO (Radominski). On a décrit également le métapliosphate et le pyropliosphate.
Carbonate (C0^)^Y^-|- 3IPO. — ■ Poudre cristalline obtenue comme les carbonates de cérium et de didyme.
Ifoxalate est un précipité cristallin peu soluble, même dans les acides étendus. Le formiate est très soluble et cristallise en amas d’aiguilles.
1329. Caractères généraux. — Les sels d’yttrium ont une saveur sucrée et astringente : ils sont incolores et ne fournissent pas de spectre d’absorption.
Les alcalis donnent dans les solutions d’yttria, même en présence d’acide tar Iriqife, un précipité d’hydrate, insoluble dans lapotasse. Le sulfure ammonique donne le même précipité. Le carbonate de potassium produit un précipité soluble dans un excès de réactif concentré.
Les sels d’erbium présentent les mêmes caractères généraux et, comme on l’a vu, la séparation de l’erbium de l’yttrium offre de grandes difficultés. Les oxydes de ces deux métaux se séparent simultanément du cérium, etc. , par les procédés indiqués jiliis haut.
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1330. Ses combinaisons, étudiées par MM. Cleve et llœglund conciiiTemment avec celles d’yttrium sont tout à fait comparables à ces dernières. Elles s'’en distinguent par leur couleur rose et parce qu elles donnent un spectre d’absorption. Celui-ci est tout différent de celui fourni par les composés de didyme.
L’erbine ou oxyde d’erbium est en fragments roses ou forme une poudre jaune ou rougeâtre. Densité = 8,9. L'hydrate Er2(OH)'^-f-3ri“0 est un précipité rose qui absorbe l’acide carbonique pour donner un carbonate basique.
Le CHLORURE Er^CE-|-12fPO est en cristaux d’un beau rose. Son chloroplatinate renferme Er-CP.2PtCP-|- 2111-0.
Les sels oxygénés ne se distinguent des sels d’yttrium que par leur couleur. L’azotate ne renferme que lOH^O.
Ce que nous venons de dire se rapporte à l’erbine telle qu’on la connaît aujourd’hui; quant à l’ancienne erbine comme nous l’avons exposé dans l’aperçu historique sur ces terres, elle est accompagnée d’oxydes de divers autres métaux dont nous allons indiquer sommairement les caractères.
1331 . Scandium Sc = 44 (Nilson). — En poussant la décomposition des azotates jusqu’à la production d’azotates basiques insolubles dans l’eau bouillante, M. Marignac avait isolé de l’erbine un nouvel oxyde, l’ytterbine. Peu après, en opérant de même, M. Nilson isola l’oxyde de scandium par le même procédé.
L’oxyde de scandium Sc-0^ est une poudre blanche infusible, de 3,8 de densité. L’hydrate est insoluble dans la potasse. Sa précipitation est empêchée par Pacide tartrique à froid, mais non à chaud. Il donne des sels incolores, sans spectre d’absorption.
Chlorure Sc^CP. — iViguilles radiées se déposant de la solution sirupeuse. Il se décompose par la dessiccation en donnant un oxychlorure insoluble.
Sulfate (S0^)^Sc-+6H-0. — Aiguilles très solubles, groupées en masses arrondies. Le sulfate double (SO^fScMv® est insoluble dans le sulfate potassique en excès.
L'oxalate est un précipité devenant cristallin.
Le précipité produit par le carbonate de sodium est soluble dans un excès de réactif.
METAUX TRIÂTOMIQUES.
1332. Ytterbium Yb = 172,50. — h'Ytterbine Yb^O' est une poudre blanche, de 9,175 de densité, soluble dans les acides en donnant des sels à saveur sucrée et astringente. Elle ne fournit pas de spectre d’absorption dans la partie visible du spectre (Marignac). Elle est plus abondante que l’erbine dans la gadolinite.
h'hydrate est un précipité volumineux absorbant l’acide carbonique.
SuLFATE(SO'')®Yb‘-^-(-81PO. — Cristaux incolores et brillants. Le sulfate potassique double est soluble dans le sulfate de potassium.
Azotate. — Prismes volumineux très solubles; donne un sous-sel par une calcination ménagée.
OxALATE. — Poudre cristalline très peu soluble, même dans l’eau acidulée.
1333. Thulium. — Holmium Ho = 162(?). — La thuline est caractérisée par une bande d’absorption dans le rouge. Elle donne des sels incolores encore peu étudiés (Cleve).
L’holmine Ho^O^ isolée par M. Soret et par M. Cleve de l’erbine brute est jaune ;elle donne des sels orangés et est caractérisée par un spectre d’absorption.
1334. Dysprosine Dy^O^ — A été séparée de l’holmine par des précipitations fractionnées par le sulfate de potassium et par l’ammoniaque. La terbine s’il y en a est précipitée en premier lieu, puis la dysprosine et enfin l’holmine (Lecoq de Boisbaudran). La dysprosine elle-même, d’après M. Crookes, ne serait pas homogène.
1335. Terbium. — La terbine Tr^O^ est une poudre orangée qui devient incolore par une calcination dans l’hydrogène ou à une température très élevée. Ses sels sont incolores. Le sulfate est isomorphe avec ceux de didyme, d’erhium et d’yttrium.
La Dp^O® annoncée par M. Delafontaine et dont l’exis-
tence n’est pas démontrée serait privée d’un spectre d’ahsorption.
MÉTAUX TRIATOMIQUES.
Nous ne comprenons dans ce groupe que les métaux qui fonctionnent comme triatomiques dans leurs combinaisons halogénées saturées. Ce sont l’or et le bismuth qui du reste ne présentent pas entre eux d’autre analogie. Et, à ce point de vue même, l’or se dislingue du bismuth en ce qu’il donne des combinaisons monatomiqucs et diatomiques.
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1336. L’or se ronconlranL généralement à l’état natif est de tous les métaux celui qui a le premier fixé l’attention de l’homme; son éclat et son inaltérabilité l’ont fait considérer comme le plus parfait, comme le roi des métaux. Les alchimistes le comparèrent au soleil et lui attribuaient les plus grandes vertus, aussi tous les efforts tendirent-ils à la transmutation des autres métaux en or. Les propriétés physiques de l’or ont été décrites par Pline etpar Vitruve qui ont aussi signalé la dorure du cuivre par amalgamation.
L’or natif est le principal minerai d’or, mais on rencontre encore ce métal, toujours accompagné déplus ou moins d’argent, à l’état de tellurure {calavérite) ou de sulfotellurure [nagyagite). On le rencontre à l’état d’alliage avec l’argent, contenant jusqu’à 36 p. 100 d’argent ; cet alliage naturel porte le nom à'électrwn. La porpézite ou oro-pudre est un alliage contenant 4 p. 100 d’argent et 10 p. 100 de palladium ; la rhodite renferme 43 à 53 p. 100 de rhodium allié à l’or.
Enfin on en trouve des traces dans beaucoup de pyrites et autres minerais métalliques; dans les micas, le gneiss, le porphyre, etc., et on a signalé sa présence dans les eaux de la mer.
L’or, quoique ne se rencontrant que rarement en masses considérables, est un métal très répandu. L’or natif se rencontre le plus souvent disséminé dans les filons de quartz, dans certains schistes argileux et autres et dans les alluvions anciennes ou modernes qui résultent de la désagrégation de ces roches. Il est en grains ou en paillettes, isolés ou en groupements dendritiques de cristaux appartenant au système régulier. La dimension de ces paillettes est très variable; tandis qu’il y en a d’imperceptibles à l’œil, il en est qui atteignent des proportions considérables et qu’on nommo, pépites ( l). L’or se rencontre sur tous les points du globe. Parmi les localités en Europe où l’on trouve des gisements aurifères, nous citerons les Alpes, la Garcette (Dauphiné), l’Oural, les Siebengebierge, le pays de Galles, l’Écosse, l’Espagne où ils étaient exploités par les Romains, comme ceux des Alpes. Les
(1) Les pépites les plus remarquables ont été trouvées en Australie; la plus considérable pesait 8'i kilogranunes; on en avait précédemment trouvé une de 8G kilogrammes dans rOurnl et une autre de -i*? kilogrammes en Californie.
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llcuvcs (jui prennent leur source clans les montagnes a liions aiiiifères charrient de l’or. Le Rhin, 1 Ariége, le Rhône sont de ce nombre et les sables du Rhin sont exploités depuis des siècles, malgré leur faible rendement. Les principaux lieux d’exploitation en Europe sont la Hongrie et la Transylvanie. En Asie, le versant oriental de l’Oural, la Sibérie, les Indes sont riches en filons aurifères. En Afrique, on rencontre des sables aurifères surtout en Abyssinie et dans la Guinée septentrionale. Mais c’est l’Amérique et l’Australie où se trouvent les principaux centres producteurs de l’or. On y exploite soit les filons soit les alluvions anciennes, quelquefois de grande richesse. La découverte des gisements d’or en Californie en 1848, en Australie en 1851, a singulièrement accru la production de ce métal précieux. Le relevé suivant, remontant à 1869, donne une idée de l’importance relative des divers pays comme production d’or.
AniGricjue ^ • 250 . 000 francs.
Russie 112.250.000
Europe (sans la Russie) 37.500.000 —
Asie et Afrique 52.500.000 —
Nouvelle-Zélande et Tasmanie 63.750.000 —
Australie, Nouvelle-Galles du Sud, etc. 414.375.000 —
Autres pays 33.375.000 —
francs
L’or natifn’estjamais toutà fait pur et, outre l’argent, renferme souvent d’autres métaux. De plus l’or des filons est généralement accompagné de fer magnétique. Voici la composition de quelques échantillons d’or natif :
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I, Fuescs (Transylvanie). — II, Rhin. — 111, Schabrowski ;,Oural). — IV, Siani. — V, Sénégal (poudre d’or). VI, Sacrainento (Californie). — VU, Rio-Ca-
jones. — VIII, Pépite d’Australie. — IX, Or d’alluvion (Australie).
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1337. Extraction de l’or. — l*ar la iiaLure du minerai, qui coiilienL le mêlai à l’élat milif, son Irailemenl métallurgique est principalement mécanique. 11 repose sur la forte densité de l’or natif qui descend rarement au-dessous de 14,8, ce qui permet de le séparer par lévigation pour l’associer ensuite au mercure.
L’exploitation des liions aurifères nécessite un premier travail de carrières et de broyage qui, étant donnée la nature de la roche, entraîne une dépense considérable. Le minerai broyé, enrichi par lavage, est traité ensuite par amalgamation.
L’exploitation des sables aurifères des rivières, des alluvions anciennes et des placers repose sur un simple lavage avec des dispositions variables. L’appareil le plus simple et le plus primitif est la sébile ou battée dans laquelle le sable est remué et trié à la main sous un fdet d’eau ; l’or par sa forte densité se dépose au fond de la sébile. Le berceau [rocker), appareil de plus grandes dimensions, est une caisse rectangulaire inclinée vers un de ses petits côtés, qui est ouvert; il est suspendu de manière à pouvoir osciller comme un berceau d’enfant. Le fond est garni d’une toile grossière. Une grille recouvre la caisse ; c’est sur cette grille qu’on porte le sable aurifère sous un courant d’eau. Sous cette influence et grâce au balancement de l’appareil, les parties les moins grossières passent à travers la grille et sont entraînées par l’eau, sauf les parties les plus lourdes; de sorte que les paillettes d’or sont retenues par la toile qui recouvre le fond.
La disposition dite au shdce permet im travail beaucoup plus rapide. Le sluice est un canal incliné en planches, de 0“,3 de largeur et d’une longueur de 100 à 1000 mètres ; le fond est garni de saillies en bois et de cavités dans lesquelles on place du mercure. Le sable aurifère est jeté à la pelle dans le haut du sluice et entraîné par un fort courant d’eau; l’or est retenu par les saillies et par le mercure ; un mineur peut avec cet appareil opérer le lavage journalier de 1 8 tonnes de sable. Cet appareil est surtout employé pour l’exploitation des 'placera des montagnes, dépôts arénacés formés par la destruction des roches et filons aurifères et qui ont une épaisseur variant de 42 à 60 mètres avec une richesse sensiblement constante (1 franc à U^‘’,50 d’or par mètre cube). Pour opérer le lavage de ces dépôts, on établit en Californie de grands réservoirs d’eau d’oîi des canaux et des aqueducs la mènent aux chantiers d’exploitalion. Los dépôts sont (aillés à pic cl on projeKc l’eau en grande masse et
THAITEMENT DES PYRITES AURIFÈRES
avec une grande force contre la base du dépôt qu’elle alfouille de manière à produire des éboulements qui sont entraînés dans d’immenses sluices qui retiennent l’or.
Amalgamation. — Les sables lavés des placers ou les minerais broyés des filons sont triturés avec du mercure dans divers appareils d’amalgamation, bassins ou tonneaux animés d’un mouvement de rotation, dans lesquels se meuvent des boulets en fonte pour rendre plus intime le contact de l’or et de l’argent avec le mercure ; on obtient ainsi un amalgame très divisé qu’on est obligé de traiter par du mercure nouveau pour le réunir. Le mercure renfermant l’or et l’argent est réuni dans une cuve, d’où il se sépare des matières boueuses, puis filtré à travers une peau ou sur une toile qui retient les amalgames solides. Ceux-ci sont enfin soumis h la distillation.
L’amalgamation de l’or des minerais est quelquefois très difficile et très incomplète, ce qui tient en partie à l’extrême division de l’or qui lui fait surnager le mercure par capillarité, en partie à un contact imparfait.
En outre, certains minerais d’or résistent plus énergiquement que d’autres à l’amalgamation. On produit celle-ci plus facilement en faisant intervenir une solution de bichlorure de mercure. L’or plongé dans cette solution se recouvre rapidement d’une couche d’amalgame s’il est en contact avec du fer; une fois l’amalgamation commencée ainsi par voie électrochimique, elle se complète aisément par le mercure lui-même. Ce procédé d’amalgamation, dù h M. Designolles, peut se pratiquer dans un tonneau rotatif dans lequel les matières broyées et mouillées sont triturées avec du mercure, du chlorure de sodium, du bichlorure de mercure et des barres de fer tordues en hélice.
1338. Traitement des pyrites aurifères, etc. — Outre les procédés qui servent à en extraire l’argent il en existe quelques autres dont nous ne ferons qu’indiquer le principe. L’or se trouvant en général à l’état de liberté dans les pyrites en est extrait plus facilement que l’argent. En Piémont, on fait tourner le minerai broyé dans des tonneaux avec de l’eau et du mercure.
Au Mexique, on procède par fonte plombeuse. On fond le minerai avec delà lilliarge; il en résulte par réaction un plomb d’œuvre qui contient l’or et qu’on soumet ensuite à la coupellation.
Ti;aiti:mi:nt pau voie iil.’uide. — Le procédé le plus [iralique est
ou.
celui (le PlaUncr. Le minerai grillé el liiimeclé esL inlroduiL dans dos tonneaux en bois enduits d’asphalte et munis d’un double fond percé de trous sur lequel on met un lit de quartz concassé. On fait arriver dans le double fond un courant de chlore privé d’acide clilorbydrique qui traverse le minerai et convertit l’or en chlorure. Après six heures, le minerai est lavé avec 400 litres d’eau par tonne et la solution est additionnée de sulfate ferreux; celui-ci précipite l’or qu’on fond ensuite sous une couche de borax.
Les cendres des pyrites des fabriques d’acide sulfurique peuvent être traitées d’une manière analogue.
1339. Affinage de l’or. — L’affmage de l’or consiste à le séparer des métaux qui l’accompagnent toujours, notamment de l’argent, et il suffit que l’argent renferme 4 millièmes d’or pour pouvoir être traité avec bénéfice. Autrefois on affinait l’or par l’acide azotique qui ne dissout que l’argent lorsque celui-ci est en quantité suffisante (75 p. 100 de l’alliage). L’acide azotique a été remplacé au commencement du siècle par l’acide sulfurique concentré (d’Arcet) qui dissout h chaud le cuivre et l’argent et laisse l’or. Mais la quantité do cuivre ne doit pas dépasser 20 p. 100 à cause du peu de solubilité du sulfate de cuivre dans l’acide sulfurique concentré : la proportion de l’or doit être dans les mêmes limites. Si l’alliage renferme trop de cuivre on l’enrichit par le grillage ; s’il renferme trop d’or on le fond avec une quantité convenable d’argent (inquartation) ou on l’associe à un alliage plus riche en argent. L’alliage grenaillé est chaulfé dans des vases de fonte avec 2 parties et demie d’acide sulfurique concentré, en utilisant ou en laissant perdre l’acide sulfureux dégagé.
La solution décantée est introduite dans des chaudières de plomb, étendue d’eau de manière à marquer 20° B. et maintenue à 100° par une circulation de vapeur d’eau. On y plonge des lames de cuivre qui précipitent l’argent.
Quant à l’or qui s’est séparé de l’alliage, on le fait bouillir plusieurs fois avec de l’acide sulfurique concentré puis on le fond avec un peu de salpêtre.
Pour avoir l’or tout à fait pur il faut le dissoudre dans l’eau régale et le précipiter par un agent réducteur :
2AuC13 cSOM^’e A + Fe^Cl» -h 2(SO'O^Fe2.
On le fond ensuile sous une couche de borax.
PROPllIÉTÉS DE L’Oll.
AFFl^'AGE PAR LE CHLORE. — Lorsquc l’or renferme des Iraces de plomb, d’arsenic, d’antimoine, comme cela a lieu pour l’or d’Australie, il est impropre au monnayage, car il perd toute ténacité après avoir subi la compression du balancier. On le prive très rapidement et très économiquement de ces impuretés par le procédé de M. Miller, en le fondant sous une couche de borax et y faisant passer un courant de chlore par un tube de porcelaine plongeant de 1 à 2 centimètres dans le métal fondu. L’arsenic, ranlimoine donnent des chlorures qui se volatilisent; les chlorures de plomb et d’argent, s’il s’en forme, se dissolvent dans le borax en fusion, tandis que l’or en fusion n’est pas attaqué par le chlore.
1340. Propriétés de l’or. — Propriétés physiques. — L’or est un métal d’un jaune brillant, rouge après une série de réllexions. Réduit en feuilles minces, il laisse passer une lumière verte. Précipité dans un grand état de division, il est jaune violacé ou rouge pourpre; en suspension dans l’eau il laisse passer une lumière bleue.
L’or est le plus malléable et le plus ductile des métaux et il peut être battu en feuilles de un cent-millième de millimètre d’épaisseur. Mais il offre peu de ténacité. Il est plus mou que l’argent. Il fond vers 1200“ (à 1237“, d’après M. Ed. Becquerel). L’or en fusion paraît vert. Il cristallise par le refroidissement en octaèdres réguliers. Il n’émet des vapeurs qu’à la température du chalumeau oxyliydrique. La densité de l’or fondu est 19,258 à 13“ (Matthiessen) ; celle de l’or écroui, 19,367.
L’or se soude sur lui-même sans fondre; précipité, il prend l’éclat métallique sous le brunissoir et prend de la cohérence par la compression.
Propriétés chimiques. — L’or est inaltérable à l’air et par l’eau dans toutes les circonstances. Il est insoluble dans les acides chlorhydrique, azotique, et sulfurique. Seul l’acide sélénique l’oxyde. Il se dissout par contre très aisément dans l’eau régale, mélange d’acides azotique et chlorhydrique qui fournit du chlore. L’or divisé est aussi dissous par un mélange d’acide sulfurique et d’acide azotique, mais la solution produite est très instable et abandonne de l’or lorsqu’on l’étend d’eau. Les alcalis en solution ou en fusion sont sans action sur l’or. Le soufre ne s’y combine pas direclemeni, mais bien le phosphore, l’arsenic cl l’antimoine.
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Le chlore se combine très facilemenlàror et ce métal en feuilles se dissout dans l’eau do chlore et dans tous les mélanges pouvant donner du chlore naissant.
L’action du chlore à une température élevée est nulle, le chlorure d’or étant décomposé par la chaleur.
Le brome se comporte comme le chlore. L’iode ne se combine qu’à chaud à l’or.
Poids atomique. — Il a été établi d’abord par Berzelius, par l’analyse du cbloraurate de potassium, qui l’avait conduit au nombre 196,6. Levol, en déterminant le rapport entre l’or réduit et l’acide sulfurique formé par l’action de l’acide sulfureux sur le chlorure d’or, est arrivé au nombre 195,8. La moyenne est 196,2.
1341. Or moléculaire. — On obtient de l’or dans un grand état de division et très pur en précipitant la solution de son chlorure par les agents réducteurs. Ceux que l’on emploie le plus fréquemment sont le sulfate ferreux, l’acide sulfureux, l’acide oxalique. L’or est plus ou moins ténu, suivant les conditions de la précipitation.
L’or réduit est surtout employé pour la décoration de la porcelaine et la coloration du verre de Bohême en rouge rubis. Pour la décoration de la porcelaine, on mélange l’or en poudre avec de l’eau gommée ou de la colle de peau et de la céruse (Chine), ou du sous-azotate de bismuth (Sèvres) comme fondant; on applique cette pâte sur la porcelaine et on porte la pièce au four.
Pourpre de Cassius. — Ce produit, découvert par Cassius, de Leyde, en 1863, est obtenu par la réduction d’une solution de chlorure d’or par le chlorure stanneux en présence du chlorure stannique ; le chlorure stanneux seul ne fournit qu’un précipité brun. Le pourpre de Cassius se produit encore par l’action de l’étain sur le chlorure d’or ou en arrosant do l’hydrate stannosostannique avec du chlorure d’or.
Le pourpre de Cassius est un précipité rouge pourpre ou rouge brun, formant après dessiccation une poudre brune qui devient rouge brique après calcination, sans perdre d’oxygène. Il se dissout dans l’acide chlorhydrique, mais la solution abandonne l’or sous forme pulvérulente, sans qu’il y ait dégagement de chlore. Ces deux réactions sont contraires à l’opinion émise par Figuier que le pourpre de Cassius constitue un stannatc auretiæ cl tendent à prouver qu’il renferme de l’or mélallique. Berzelius
I ÜU ET CUIVKE. 525
expliquait cependant cos réactions en admettant que le pourpre de Cassius est un stannatc auroso-stanneux. Ce qui portait à penser I qu’il ne renferme pas d’or libre, c’est qu’il n’est pas enlevé par le mercure, si ce n’est au delà de 100°, le mercure exerçant alors, d’après Berzelius, une action réductrice.
Les recherches de M. Dehray ont montré néanmoins que le pourpre de Cassius renferme de Lor libre, mais à l’état de laque stannique, dans laquelle il est retenu comme les matières colorantes dans les laques colorées cette laque ne cède pas plus l’or au mercure que les laques colorées ne cèdent la matière colorante à leurs dissolvants habituels. Si l’on verse une solution de chlorure d’or dans un liquide tenant en suspension de l’hydrate stannique, puis un agent réducteur, de l’acide oxalique par exemple, la totalité de l’or réduit sera fixée par l’hydrate stannique pour donner du pourpre de Cassius, et l’on obtient un produit tout semblable si l’on remplace l’hydrate stannique par l’alumine.
L’ammoniaque dissout le pourpre de Cassius humide si celuici a été préparé à froid, mais non lorsqu’il a été préparé à chaud ou séché, parce qu’alors l’hydrate stannique lui-même cesse d’être soluble ; ce n’est donc pas un caractère spécifique du pourpre de Cassius. La solution ammoniacale est pourpre, mais abandonne peu à peu de l’or métallique et de l’hydrate stannique.
Le pourpre de Cassius sert à la fabrication du verre rubis .
ALLIAGES D’OR
L’or s’allie à la plupart des métaux, mais nous ne considérerons ici que ceux qu’il forme avec le cuivre et avec l’argent, les seuls qui soient usuels, ainsi que les amalgames d’or. Comme l’argent, l’or est rarement employé pur, sa dureté étant trop faible.
1342. Or et cuivre. — L’alliage peut se faire en toutes proportions. Le cuivre augmente la dureté de l’or, diminue sa malléabilité, le rend plus fusible et rehausse sa couleur. Ce sont ces alliages qui constituent les alliages monétaires et de bijouterie. En France et dans la plupart des autres pays, l’or monétaire est à 900 millièmes de fm. Les médailles d’or sont au titre de 916 millièmes, avec tolérance de 2 millièmes. Ce titre s’abaisse à 840, 750 et 583 millièmes pour la bijouterie ; la tolérance est de 3 millièmes. L’or rouge qui sort pour la soudure est un alliage de
Üll.
î) parties d’or avec 1 partie tie cuivre ; ou y ajoute quclquetois de l’argent.
Los alliages à bas titre se ternissent à l’air par suite de l’oxydation du cuivre ; on les protège contre cette altération en les recouvrant d’une couche d’or, soit par dorure, soit en les traitant par l’acide azotique étendu qui enlève le cuivre à la surface ; c’est ce que l’on appelle mettre en couleur.
1343. Or et argent. — L’argent, on l’a vu, accompagne toujours l’or natif, et quand sa proportion atteint environ 30 p. tOO, le métal porte le nom électrum ; il se rencontre quelquefois en cristaux du système régulier.
Les alliages d’or et d’argent portent dans l’orfèvrerie les noms A'or jaune., (\'or pâle., d’or vert, suivant la proportion d’argent; l’or vert en renferme 30 p. 100. Le doré est un alliage qui ne renferme que 8 à 10 p. 100 d’or.
On fait aussi quelquefois usage d’alliages triples d’or, argent et cuivre.
1344. Amalgames d’or. — Une lame d’or blanchit rapidement au contact des vapeurs de mercure. Frottée avec du mercure, elle s’y unit et devient blanche et cassante. Si le mercure est chaud, l’or s’y dissout en donnant un amalgame liquide ou pâteux. Filtré à travers une peau de chamois, l’amalgame liquide laisse passer du mercure ne contenant qu’une faible quantité d’or, tandis qu’il reste un alliage blanc, mou, formé de 2 parties environ d’or pour 1 partie de mercure. L’alliage répondant à peu près à la formule Hg'^Au cristallise en prismes à quatre pans, d’un blanc jaunâtre. Lorsqu’on dissout l’or précipité dans du mercure cliauffé à 120°, il se dépose par le refroidissement des lamelles blanches, dures et nacrées de l’amalgame Hg'Au.
Les amalgames d’or cliautfés à 440° retiennent une quantité de mercure répondant à la formule HgAïF (de Souza). Par la distillation au rouge vif, ils laissent de l’or pur en écaille.'^, employé pour la peinture.
ESSAI DES ALLIAGES D’OR
1345. L’essai de l’or se fait par coupellation, mais n’est exact que si l’alliage est exempt d’argent, puisque ce métal resterait dans la coupelle avec l’or. Dans ce cas, qui est le plus ordinaire, il faut soumettre au raflinage le bouton d’or restant. Or, cet afti-
ESSAI DES ALLIAGES D’OU
nage n’est possible, comme on l’a vu, que si l’or est allié à trois fois au moins son poids d’argent. Il faut donc ajouter à l’essai la quantité d’argent nécessaire pour atteindre cette proportion ; c’est ce que l’on nomme V inquartation.
Pour faire l’essai de l’or monétaire, on pèse 0s%500 de l’alliage devant renfermer 0®‘‘,450 d’or, on y ajoute 'P'^350 d’argent fin et on procède à la coupellation (1014) avec 5 grammes de plomb pauvre (1).
Le bouton de coupelle ou de retour est ensuite aplati sous le marteau, recuit et passé au laminoir de manière à obtenir une lame d’épaisseur convenable dont on forme un cornet après l’avoir recuite après chaque passage au laminoir pour qu’elle ne se brise pas. On introduit le cornet dans un matras avec 30 grammes d’acide azotique à 22° Baumé. Après quelques minutes d’ébullition, on remplace cet acide par de l’acide à 32° qu’on renouvelle une seconde fois. Après dix minutes d’ébullition, on lave à l’eau et on fait tomber le cornet, qui a conservé sa forme, dans un petit creuset; après dessiccation on le porte dans le moufle du fourneau ; la chaleur rapproche les molécules de l’or, écartées par le départ de l’argent, le cornet diminue de volume et peut être manié sans crainte de perte; il ne reste qu’à le peser.
Pour l’essai de l’or fin, il faut y ajouter 25 millièmes de cuivre sans quoi le bouton de retour est aigre et se brise sous le marteau.
Pour l’analyse d’un alliage d’or et argent, on fait un double essai. Dans l’un, on détermine le poids total do l’or et de l’argent par coupellation; dans l’autre, on opère la coupellation avec inquartation d’argent et on détermine le poids de l’or seul, après avoir opéré le départ de l’argent; la différence entre le poids des deux essais indique le poids de l’argent.
Essai du doré. — Le doré ne renferme que quelques centièmes d’or, il n’est donc pas nécessaire de lui inquarter de l’argent. On détermine, d’une part, le poids de l’or et de l’argent par coupellation. D’autre part, on pèse 2 à 5 grammes de doré, on le coupelle
(1) Cette quantité, nécessaire pour enlever le cuivre à l’alliage, varie avec le titre Je l’alliage; les nombres suivants indiquent la proportion de plomb à ajouter à une partie d’alliage :
diTin. à 900 à 800 à 700 à 600 à 500 à 400
UH.
avec une quanlilé convenable de |jlomb, un larnim^ le bonlon produit et 011 le traite par l’acide azotique. Le cornet se réduit alors en une poussière dense qu’on lave et qu’on agglomère par la chaleur
dans un petit creuset. Dans ce cas, l’ébullition avec l’acide azotique produit des soubresauts dont on diminue la violence en n’employant qu’une petite quantité d’acide à la fois et en chauffant le matras sur un bec de gaz annulaire (fig. 227).
1346. Essai à la pierre de touche. —
Cet essai, applicable aux bijoux et qui ne donne qu’une approximation de 8 à 9 millièmes, repose sur l’examen des traces laissées par un alliage d’or sur la pierre de touche, pierre siliceuse noire, très dure et inattaquable par les acides. On trace sur cette pierre avec l’objet à essayer une raie de 1 centimètre de long sur 2 à 3 millimètres de large. A côté de celle-ci, on en fait une semblable avec un touchau de même couleur, puis l’on mouille ces deux traces
avec une eau régale faible (98 p. lOO d’acide azotique et 2 p. 100 d’acide cblorhydrique). La trace d’or disparaît plus ou moins vite et la comparaison de Cessai avec la trace laissée par le touchau permet à l’essayeur expérimenté d’en apprécier le titre ; en essuyant les traces avec un linge, la différence s’il y en a devient plus sensible.
Le touchau (fig. 228) est une étoile à plusieurs branches, en laiton, dont chaque rayon porte soudé à son extrémité un alliage d’or d’un titre déterminé.
DORURE
1347. La dorure, qui consiste à recouvrir d’une couche d’or pur la surface des autres métaux ou de toute autre matière, peut se faire par plusieurs procédés.
Dorure au mercure. — C’est le procédé le plus ancien et Pline en parle dans ses écrits. Il consiste à appliquer à la surface des métaux une couche d’amalgame d’or qu’on décompose ensuite par
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la chaleur. Pour qu’il soit applicable, le métal à dorer doit luimême être mouillé par le mercure. L’argent, l’or, le bronze sont dans ce cas. Pour dorer le fer, il faut d’abord le recouvrir d’une couche de cuivre. L’amalgame d’or que l’on emploie est préparé en versants parties de mercure sur 1 partie d’or en lames, chauffées au rouge sombre; on remue avec une tige de fer jusqu’à dissolution complète de l’or et on verse l’amalgame dans de l’eau froide; il se sépare du mercure liquide, qu’on emploie pour une autre opération et on obtient un amalgame pâteux qu’on exprime dans une peau; c’est un amalgame blanc renfermant 67 p. 100 d’or.
On applique cet amalgame avec \m gratte- bosse, espèce de pinceau de laiton, après avoir décapé le métal à dorer avec une solution acide d’azotate de mercure. On expose ensuite les pièces dans un fourneau spécial, à bon tirage; le mercure se volatilise et laisse une couche d’or mat que l’on polit avec un bi'iinissoir , morceau d’hématite monté sur une tige de bois. Pour obtenir une dorure mate, on chauffe ces pièces avec un mélange de sel, de salpêtre et d’alun qui dépolit la surface en mettant du chlore en liberté.
Dorure au trempé. — Ce procédé, applicable aux bijoux qui ne peuvent supporter les frottements du gratte-bosse, consiste à immerger les objets bien décapés dans un bain d’or contenu dans une marmite en fonte, dorée parles opérations antérieures. Pour préparer le bain, on dissout 100 grammes d’or dans l’eau régale, et on verse la solution dans 20 litres d’eau contenue dans la marmite en fonte et dans laquelle on a dissous 7'^’b^OO de bicarbonate de potassium, qu’on peut remplacer par du phosphate, du borate ou du cyanure. Les objets plongés dans ce bain prennent après une demi-minute tout l’or qu’ils peuvent prendre, quantité qui ne dépasse pas 45 milligrammes par décimètre carré. On lave alors les objets et on les sèche avec de la sciure de bois chaude.
Dans la dorure au trempé, il y a substitution du cuivre à l’or. D’après l’analyse du bain qui a servi à l’immersion des objets en cuivre, la dorure aurait lieu, suivant Barrai, d’après l’équation :
6 AuCP -i- ÔGO^KII H- 6Cu == eCuCl^ + oKGl -j- ClOHi + 6Au -f- 6GQ2 + 3HH).
Dorure galvanique. — Elle a presque complètement remplacé les procédés ci-dessus et s’effectue comme l’argenture en employant un bain de cyanure double d’or et de potassium et en plaçant au pôle positif une lame d’or comme électrode soluble, les II. — Chiiuic minérale. 34
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objets à dorer étant placés au pôle négatif, après dégraissage et décapage convenables. Le bain renferme 10 grammes d’or et 100 grammes de cyanure de potassium par litre. On effectue l’électrolyse à la température de 70“.
Si l’on ajoute du cyanure d’argent au bain d’or, on produit une dorure en or vert; par l’addition de cyanure de cuivre, le dépôt est de Tor rouge. Dans ces cas il faut employer des alliages d’or et d’argent ou d’or et de cuivre comme électrode soluble. La dorure de la plupart des métaux autres que le cuivre doit être précédée par le dépôt d’une couche de ce métal.
Dorure par application. — Pour dorer le verre ou la porcelaine, on incorpore l’or en poudre ou en feuilles à de l’essence de térébenthine et à un fondant, le sous-azotate de bismuth, et on passe la pièce au moufle.
Pour dorer le bois, le plâtre, etc., on applique à l’aide d’un pinceau plat l’or en feuilles sur une couche d’impression formée principalement d’huile siccative et de céruse, on passe la couche au brunissoir puis on la recouvre d’un vernis à l’alcool.
COMBINAISONS HAL.OGÉNÉES DE L’OR
Il existe trois chlorures d’or, correspondant à trois oxydes. Ce sont le chlorure sous-aureux ou protochlorure AuCl (autrefois chlorure aureux), le chlorure aureux ou hichlorure ou Au^CP, et le chlorure aiirique ou trichlorure Au CP.
1348. Protoclilorure d’or AuCl. — Il se forme lorsqu’on chauffe le trichlorure à 185“ et se décompose au delà de 200“ en or et chlore. C’est un composé jaune pâle, que l’eau décompose immédiatement à l’éhullition en or et trichlorure. La lumière accélère cette décomposition qui n’est que lente à froid et dans l’ohscurité.
M. Lindet a décrit la combinaison AuClPCP cristallisable dans le trichlorure de phosphore en excès.
Bichlorure d’or AuCP ou AuCl.AuCP. — C’est le premier produit de l’action du chlore sur l’or en poudre (J. Thomsen). C’est un corps dur, rouge, hygroscopique, dédoublable par l’eau froide en protochlorure et trichlorure.
1349. Trichlorure d’or AuCP. — Le chlorure anhydre se produit par l’action du chlore sec sur l’or chauffé à 300“. Il se sublime en longues aiguilles rougeâtres (Debray). Si l’on fait
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évaporer rapidement, mais sans la faire bouillir, la solution résultant de Taction de beau sur le bichlorure et qu’on sèche le résidu à 150”, on obtient de même le tricblorure anhydre (J. Tbomsen).
C’est alors une masse cristalline brune très liygroscopique. Si l’évaporation a lieu spontanément jusqu’à formation d’une pellicule cristalline, on obtient des aiguilles orangées renfermant x\uCP -{- 2IPO solubles dans une fois et demie leur poids d’eau.
Le chlorure d’or se décompose complètement à 200” en laissant un résidu d’or spongieux.
On prépare la solution de tricblorure d’or en dissolvant l’or dans l’eau régale et chassant l’excès d’acide à 100”, on sèche le produit jusqu’à un commencement'de décomposition, puis on reprend par l’eau et on laisse déposer la petite quantité de protocblorure d’or ou d’or réduit.
Le tricblorure d’or se combine à l’acide chlorhydrique et la solution acide abandonne par cristallisation de longs prismes quadrangulaires jaunes ou des octaèdres tronqués renfermant AuCl'H -}- 4H"0. Ces cristaux sont déliquescents.
A cette combinaison acide correspondent des chlorures doubles ou chloraurates solubles et cristallisables.
Le chlorure d’or possède une saveur amère et est vénéneux. Sa solution est très facilement réduite par un grand nombre de corps simples. Le phosphore, l’arsenic, l’antimoine, le soufre sont dans ce cas ; il en est de même du charbon et de l’hydrogène, surtout à la lumière.
Le cadmium, le cobalt, le nickel, le fer, le cuivre, etc., précipitent l’or de la solution. Le mercure en sépare un amalgame d’or. L’étain précipite du pourpre de Cassius (1341).
L’acide sulfureux, l’acide phosphoreux, les oxydes inférieurs de l’azote produisent une réduction rapide; il en est de même du trichlorure d’antimoine, des sels mercureux et cuivreux. L’agent réducteur le plus fréquemment employé est le sulfate ferreux qui précipite immédiatement de l’or métallique. Si la précipitation a lieu à froid, l’or reste en suspension et fournit une liqueur brune par réflexion, bleue par transparence.
Le précipité produit par le chlorure stanneux est une poudre brune; en présence du chlorure stannique, c’est le pourpre de Cassius qui se précipite.
L’acide oxalique est souvent aussi employé pour préparer l’or pulvérulent ;
2AuC13 + ;{G20‘11 2 = OIICI -h 0CQ2 + Au^.
La plupart des matières organiques agissent du reste d’une manière analogue, surtout sous rinduence de la lumière; la laine, la soie, la peau sont colorées en rouge pourpre.
Le chlorure d’or communique à la flamme une belle couleur verte et donne un spectre très riche. Les raies les plus caractérisliques ont pour longueurs d’onde 535, 531, 524 et 521 (Lecoq de Boisbaudran).
L’hydrogène sulfuré donne dans la solution du chlorure d’or un précipité brun de sulfure d’or, soluble dans le sulfure ammonique.
La potasse donne un précipité brun rouge, soluble dans un excès. L’ammoniaque précipite de l’or fulminant (1361).
Les carbonates alcalins donnent un précipité d’hydrate aurique, mais seulement à l’ébullition. Les bicarbonates alcalins ne précipitent la solution ni à froid ni à chaud : il en est de même du phosphate disodique.
Le cyanure de potassium donne un précipité se redissolvant facilement dans un excès de réactif.
1350. Chloraurates. — Ghloraurate de potassium. — La solution mixte des deux chlorures évaporée à une douce chaleur abandonne, si elle est très acide, des aiguilles clinorhombiques jaunes 2AuCLK-|-H^0. Si la solution est neutre ou peu acide, il se dépose de grandes tables orthorhombiques transparentes et efflorescentes AuChK -f- 2H^0.
Chauffé au delà de 100% ce sel perd du chlore et se transforme en chloraurite AuCPK, sel jaune à froid, que l’eau décompose d’après l’équation :
3AuG12K = AuGl^K + 2Au -{- 2KG1.
Ghloraurate de sodium AuCL‘Na -f-2IPO. — Tables ou prismes rhomboïdaux d’un jaune rouge.
Ghloraurate d’ammonium AuGl%'AzrL)-|-31PO. — Aiguilles orthorhombiques ou tables transparentes d’un jaune d’or. Ces cristaux perdent leur eau à 100°.
Le chlorure d’or se combine également aux chlorures des ammoniums composés et aux chlorhydrates d’alcaloïdes naturels.
BROMUHES ET IODURE3 U’OR
On a décrit en outre les chloraurates cristallisés de lithium, calcium, magnésium, etc.; de cobalt, nickel, mang-anèse, zinc.
M. Lindet a fait connaître des combinaisons de trichlorure d’or avec le pentacblorure de phosphore et avec les tétrachlorures de soufre et de sélénium.
1351. Bromures d’or. — Protobromure AuBr. — Poudre jaunâtre, onctueuse, insoluble dans l’eau, produite par l’action de la chaleur (115°) sur le tribromure. Le protobromure forme des combinaisons cristallisées avec PBr^ et PCP (Lindet).
M. J. Thomsen a obtenu un dibromure AuBr^ ou Au^Br^ dans les mêmes circonstances que le dichlorure. Il est dédoublé par l’éther en protobromure et tribromure.
Tribromure AuBrk — Le bromure anhydre, obtenu en décomposant le dibromure par l’éther et évaporant la solution étbérée, est une masse cristalline noire composée de cristaux réguliers microscopiques. Il est décomposé à 115° en brome et protobromure (Thomsen). Sa solution aqueuse est rouge et moins stable que celle du trichlorure. On l’obtient en dissolvant l’or dans l’eau de brome.
Bromhydrate AuBr^H-J-5IPO. — Longues aiguilles aplaties d’un rouge cinabre foncé, inaltérables à l’air, fusibles à 27°. On le prépare en exposant au froid la solution concentrée de bromure d’or additionnée d’acide brombydrique (Thomsen). Il existe des bromaurates correspondant aux chloraurates.
1352. lodures d’or. — Proto-iodure AuI. — C’est le plus stable des iodures d’or. Il se forme par l’action de l’acide iodbydrique sur l’oxyde aurique
■ Au203-h6HI = 2âuI + 3H20-f 2P.
Il se produit aussi lorsqu’on traite une solution de trichlorure d’or par l’iode (Gramp)
AuCP-f 2P:=AuI-{-3ICl
et se dépose alors en grandes lames jaunes. Il se dépose sous forme d’une poudre cristalline jaune lorsqu’on traite l’or par une solution bouillante d’acide iodbydrique en y ajoutant de temps en temps quelques gouttes d’acide azotique (Pelletier). Enfin, il prend naissance par l’addition d’iodure de potassium à la solution de trichlorure d’iode.
L’iodure aureux se décompose à la longue. Cette décomposi-
oïl.
tion est rapide à ciiaud; elle commence à 00° et est complète à 120°. Les acides le décomposent facilement, ainsi que l’iodure de potassium.
ImiODuuE AuP. — Lorsqu’on ajoute une solution neutre de trichlorure d’or à une solution d’iodure de potassium, il se produit un précipité vert foncé qui se redissout d’abord par l’agitation. Il est permanent lorsque l’iodure de potassium n’est plus en excès; mais on ne peut le sécher sans qu’il se décompose en iode et proto-iodure. La solution du triiodure dansl’iodure de potassium en excès cristallise par l’évaporation lente en longs prismes quadrangulaires striés, noirs, brillants et opaques, perdant déjà de l’iode à 66°. Ils sont solubles dans l’eau avec décomposition partielle. Ils ont pour composition AuPd^ et correspondent à un iodbydrate d’iodure AuPH ou AuP. III très instable (Johnston).
OXYDES D’OR
1353. L’histoire des oxydes d’or présente encore quelques points obscurs. On en connaît aujourd’hui trois avec certitude, V oxyde sous-aureux Au^O, V oxyde aureux ou aiiryle AuO (ou Au^O^) et \ oxyde aurique Au^O^ On avait admis en outre l’existence de plusieurs oxydes intermédiaires et de peroxydes; les premiers ne sont que des mélanges d’or et d’oxyde aurique ; quant à l’existence des derniers, elle n’est rien moins que démontrée, et les produits décrits sous ces noms se dissolvent dans l’acide chlorhydrique sans dégagement de chlore (Krüss). Aux trois oxydes ci-dessus correspondent des sels.
Oxyde sous-aureux Au^O. — Berzelius l’obtenait par l’action de la potasse à froid sur le chlorure aureux. M. Figuier a indiqué plusieurs autres procédés pour le préparer ; entre autres la réduction du trichlorure par l’azotate mercureux et l’ébullition du même chlorure avec le bicarbonate, l’acétate ou le tartrate de potassium. Le premier donne un produit renfermant du mercure; le second un produit qui n’offre pas une composition constante.
Pour l’obtenir pur, M. Krüss réduit le chloraurate de potassium par l’acide sulfureux vers 0° jusqu’à disparition de la couleur rouge. La solution renferme alors du chloraurite soluble qui donne à l’ébullition avec la potasse un précipité d’hydrate sousaureux Au(OIl). C’est un précipité d’un violet foncé, soluble dans l’eau froide et précipitable à l’ébullition. La solution froide est d’un
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bien indigo, avec une tluorescence brune; elle offre un spectre d’absorption caractérisé par une raie X = 587,0. L’acide chlorhydrique le dissout en donnant de l’or et du trichlorure d’or. Les autres acides sont sans action. L’hydrate perd les éléments de l’eau vers 200° et l’oxyde anhydre se décompose complètement à 250°.
1354. Oxyde aureux Au^O^ ou AuO. — L’existence de cet oxyde qui était douteuse a été confirmée par M. Schottlænder, qui a en outre obtenu des sels correspondants, et parM. Krüss. M. Prat le préparait en traitant l’or par une quantité d’eau régale pauvre en acide azotique, insuffisante pour le dissoudre en totalité, puis précipitant la solution par le bicarbonate de sodium. M. Schottlænder l’obtient en décomposant le sulfate aureux par l’eau, et M. Krüss en chauffant l’hydrate aurique à 160°. Celui de M. Schottlænder est une poudre cristalline noire, 3Au^0^2H-0, ne se déshydratant qu’au delà de 160° avec réduction partielle, inattaquable par la potasse et par le mercure. Le produit de M. Krüss est une poudre ténue, brune, très hygroscopique.
1355. Oxyde aurique Au^OL — Il n’est guère connu qu’à l’état d’hydrate et s’obtient par l’action d’une chaleur modérée sur ce dernier; mais il est difficile d’éviter en même temps une réduction partielle.
L’hydrate aurique s’obtient en décomposant les aurates alcalins ou alcalino-terreux par un acide (Fremy) ou le trichlorure d’or par un alcali. Comme dans ce cas le précipité retient facilement de l’alcali ou du chlorure alcalin, il vaut mieux le produire par la magnésie (Pelletier, Krüss) ou par la baryte (Dumas), puis laver le précipité avec de l’acide azotique dilué. M. Schottlænder enfin l’obtient en décomposant les sels auriques par l’eau.
L’hydrate aurique séché sur l’anhydride phosphorique renferme Au^O^tPO, soit AuO. OH. C’est une poudre d’un brun plus ou moins foncé, altérable à la lumière, décomposable à 245° en eau, or et oxygène. Il est facilement réduit par l’hydrogène, par l’alcool bouillant, etc.
Il est soluble dans les hydracides, sauf l'acide Iluorhydrique, ainsi que dans les acides azotique et sulfurique concentrés ; ces dernières solutions sont précipitées par l’eau. Il se dissout également dans les alcalis caustiques pour former des aurates solubles dans l’eau avec une coloration jaune. D’après M. Figuier, la po-
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lasse bouillante le dédouble en oxyde sous-aureux et peraurate de ])otassium; d’après M. Krüss, cette action n’a pas lieu ayec un alcali tout à fait exempt de matières organiques, et la séparation de sous-oxyde observée par M. Figuier^ est due à une réduction et non à un dédoublement.
L’ammoniaque convertit l’oxyde d’or en un composé fulminant (voir plus loin, § 1361).
Aurate de potassium. — La solution d’bydrate aurique dans la potasse cristallise dans le vide en petites aiguilles mamelonnées jaunes, très solubles, à réaction très alcaline (Fremy). Ce produit se forme aussi lorsqu’on fond l’or avec du salpêtre. La solution d’aurate de potassium donne avec la plupart des sels métalliques des précipités d’aurates insolubles. Le cuivre, le laiton, le bronze se recouvrent immédiatement d’une couche d’or lorsqu’on les plonge dans cette solution ; mais le dépôt n’est pas adhérent.
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Il en existe qui correspondent aux trois oxydes ci-dessus, mais ils sont en général très instables.
1356. Sulfates. — On n’a pas décrit de sulfate sous-aureux. Le SULFATE AUREUX SO''^Au se produit avec dégagement d’oxygène lorsqu’on chauffe à 2S0° le sulfate acide d’auryle SO‘(AuO)tI dissous dans l’acide sulfurique concentré. Insoluble dans cet acide, le sulfate aureux se dépose en petits prismes rouges très altérables par l’humidité, qui en sépare de l’or (Scbottlænder).
Sulfates auriques. — L’hydrate aurique se dissout dans l’acide sulfurique concentré et la solution est de nouveau précipitée par l’eau. En traitant l’azotate d’or par l’acide sulfurique à 200° ou l’hydrate aurique à 100° par de l’acide concentré, M. Scliottlænder a obtenu le sulfate acide d’auryle SOffl(AuO)’ sous forme d’une poudre cristalline jaune citron. En dissolvant du bisulfate potassique dans la solution sulfurique de ce sel, on obtient le sel double cristallin (SO*)^Au'"K.
1357. Sulfites. — Lorsqu’on ajoute goutte à goutte du sulfite de potassium à une solution alcaline d’aurate de potassium, la solution se colore en brun et laisse déposer des aiguilles jaunes auxquelles M. Fremy a assigné la composition (SO''*)^\u^ oSO^K- -f-TilFO. Ce sel, appelé aurosKlfile de potassium, n’est stable qu en
IIYPOSULFITES D’OR.
présence des alcalis; il est décomposé par l’eau pure el parles acides avec séparation d’or. D’après M. Haase ce sel serait 1res soluble et l’alcool le sépare de sa solution en aiguilles incolores jaunissant par la dessiccation. Cet auteur a peut-être eu un autre sel entre les mains. En ajoutant du bisulfite de sodium à une solution alcaline bouillante d’aurate de sodium, il a obtenu une liqueur incolore qui donne avec le chlorure de baryum d’abord du sulfate et du sulfite de baryum, puis un précipité pourpre A' mirososiilfite (SO^)''Au'^Ba^ -f 2IPO. Ce sel, décomposé par le carbonate de sodium, donne une liqueur incolore d’où l’alcool sépare le sel de sodium (SO^)^Au'Na^-|-l/2 IPO, sous forme d’un précipité orangé très soluble dans l’eau. Les acides séparent l’or de cette solution, souvent à l’état de miroir métallique.
Lorsqu’on remplace le subite de sodium par le sulfite d’ammonium, dissous dans un excès d’ammoniaque concentrée, on obtient des lames hexagonales incolores et brillantes de sulfite d’aurammoinum et d’ammonium 3SO^(AuAzrP)^-|-SO^(AzH^)L Les eaux-mères de ce sel donnent par l’addition d’alcool un précipité de sulfite auroso-ammonique analogue au sel de sodium (Haase).
1358. Hyposulfites. — Hyposulfite auroso-sodique (S^O^)^\u'Na^ -4-2tPO. — On le prépare en ajoutant peu à peu une solution étendue de trichlorure d’or à une solution d’iiyposulfite de sodium, en attendant pour chaque addition que la coloration rouge produite ait de nouveau disparu, puis on précipite par l’alcool. On le purifie en le redissolvant dans l’eau et le précipitant de nouveau par l’alcool afin de l’isoler du chlorure et du tétrathionate de sodium qui l’accompagnent ; la réaction est la suivante ;
AuCP + 4S2O3Na2 = (S20=^)2ALiNa^-}-S''O«l\a2-l-3NaCI.
Ce sel cristallise en aiguilles incolores très solubles dans l’eau, à saveur sucrée. ChaulTé il se décompose en or et sulfate de sodium. L'acide azotique le décompose d’une manière analogue par oxydation ; mais l’acide chlorhydrique et l’acide sulfurique étendu sont sans action et n’en séparent pas de soufre. Le chlorure stanneux, les sels ferreux, l’acide oxalique n’en précipitent pas l’or. 11 ne présente donc ni les caractères des sels d’or, ni ceux des byj)osulfites.
SELS D’OR
La solution de ce sel donne avec le chlorure de baryum un précipité gélatineux d’hyposulfite auroso-barytique qui, traité par l’acide sulfurique étendu, fournit Vhyposulfita aureux acide (S^O^)^AuMP qu’on peut évaporer à consistance sirupeuse, mais qui est incristallisable.
L’hyposulfite auroso-sodique est employé en photographie.
1359. Azotates. — La solution d’hydrate aurique dans l’acide azotique concentré (1,49 de densité) se décompose par l’évaporation et par l’addition d’eau, mais si l’on évapore la solution à 60°, puis dans le vide sur la chaux, elle abandonne dos cristaux volumineux, fusibles à 72°. C’est le sel acide (iVzO^)^Au'". AzO^H + 3IPO. Fondu, il est noir et constitue sans doute le sel neutre. A 100°, il se produit un sel basique et à 180° il se sépare de l’or (Schottlænder).
Il existe un azotate double cristallisé (AzO^)®AuK^H.
En évaporant dans le vide la solution d’bydrate aurique dans l’acide azotique de 1,40 de densité, on obtient une masse noire amorphe ^azotate d'aurylc AzO^(AuO) + l /oH-0(?).
SULFURES D’OR
1360. L’action de l’hydrogène sulfuré sur le chlorure d’or donne à l’ébullition un précipité brun que Berzelius envisageait comme le sous-sulfure Au^S et qui n’est probablement pas un produit homogène. A froid, le précipité est noir, soluble dans les sulfures alcalins et paraît constituer le sulfure Au^S" plutôt que le sulfure Au^S^ ; c’est au moins ce qui ressort de l’étude des sulfo-aurates.
On obtient ces composés en dissolvant le sulfure précipité dans les sulfures alcalins ou bien en fondant l’or métallique avec des polysulfures et traitant le produit fondu par l’eau. On n’a isolé que le sulfo-aurate de sodium SAu'Na-)-8H^O, qui cristallise par l’évaporation dans le vide en prismes incolores àsixpans (Yorke).
L’attaque de l’or par le foie de soufre est connue depuis un temps immémorial et c’est par ce procédé que Moïse détruisit le veau d’or.
COMPOSÉS AZOTÉS DE L’OR
explosibles connus depuis long temps. Bergmann, puis Scheele s’en sont occupés, mais Dumas le premier en a fait une étude précise qui a été reprise tout récemment par M. Rascliig et étendue aux dérivés fournis par les différents oxydes de l’or.
L’analyse de ces composés se fait en les dissolvant dans l’acide chlorhydrique et dosant l’or et l’ammoniaque.
Aürosaaiikes. — L’hydrate sous-aureux devient d’un noir foncé par sa digestion avec l’ammoniaque concentrée. Le composé fulminant produit a pour composition Au^Az^IL'’-[-4I-PO. L’eau bouillante lui enlève 1 molécule d’ammoniaque et laisse la triaurosamine ou azoture sous-aureux AzAu®-[-5H^O, qui n’est décomposée ni par l’eau ni par les acides étendus. Ces composés ne font pas explosionpar le frottement, mais déflagrent au contact d’une tige de fer rougie.
L’hydrate aureux est converti par l’ammoniaque, sans changer d’aspect, en un composé très fulminant dans lequel le rapport de l’or à l’azote est sensiblement de 1 : 1 ; sous l’influence de l’eau bouillante, ce rapport devient 3 : 1. Il est probable que ces composés renferment de l’hydroxyle et répondent aux formules Au^0^2AzIP ou Az^H’Au^(OH)^ et Az(AuOH)^
1362. Auramines. — Lorsqu’on fait digérer l’hydrate aurique avec de l’ammoniaque concentrée ou avec un sel ammoniacal (dans ce cas la solution devient acide), il se transforme en un composé vert olive qu’on peut sécher à 100°. Sec, il détone avec une grande violence par la chaleur ou par le frottement. L’explosion a lieu d’après Dumas à 143* , mais si l’on maintient le produit, connu depuis longtemps sous le nom d’or fulminant^ au-dessous de cette température il cesse d’être explosible. Son explosion fournit de l’or, de l’azote, de l’ammoniaque et de l’eau, dans des rapports qui conduisent à la formule 2Az^Au'"IP + 3IPO (Dumas, Rasebig).
Les acides dissolvent l’or fulminant sans décomposition à froid et la potasse le reprécipite ; il est donc doué des propriétés basiques d’une amine. Si l’on chauffe la solution acide, il se sépare de l’or et il se forme un sel d’ammonium.
Le produit' fulminant obtenu en ajoutant de l’ammoniaque ou son carbonate à du trichlorure d’or représente un mélange ou une combinaison de l’azoture précédent avec un azoture chloré, AzIPAuCl d’après Dumas. La composition n’est pas constante
ÜISMUTII.
î)iO
suivant M. Rascliig’. Si l’on verse du chlorure d’or dans de l’ammoniaque, le produit a la meme composition que celui fourni par l’oxyde, il est seulement jaune au lieu d’être vert-olive. D’autre part, la précipitation incomplète du chlorure d’or par l’ammoniaque conduit à un produit dans lequel les rapports de l’or à l’azote et au chlore conduisent à la formule d’un chloramidura AzHAu'"Gl.
1363. Phosphures d’or. — Chauffé dans la vapeur de phosphore, l’or se transforme en une masse grise de G,f37 de densité, qui renferme Au^P^ et qui perd tout son pho.sphore à une température élevée (Schrœtier).
L’hydrogène phosphoré décompose la solution aqueuse du chlorure d’or en en séparant de l’or métallique. Mais si on le fait agir sur une solution éthérée de ce chlorure, il se dépose une poudre brune qui est le phosphure d'or P Au. Ce produit est décomposé par l’eau avec séparation d’or et production d’acides phosphoreux et hypophosphoreux. Il s’enflamme à 110° ou au contact de l’acide azotique (Cavazzi).
RECHERCHE ET DOSAGE DE L’OR
1364. Nous renvoyons pour les caractères des combinaisons de l’or aux réactions indiquées pour le chlorure d’or, en rappelant que ces réactions ne sont pas applicables à l’hyposulfite.
Le spectre de l’or dans l’étincelle est très brillant. Les raies les plus remarquables ont pour longueurs d’onde 627,5; 596; 595,6 et 583 dans l’orangé et le jaune et 523 ; 479 dans le vert et le bleu.
L’or se dose toujours à l’état métallique, et la facilité avec laquelle il est précipité à cet état permet de le séparer de tous les autres métaux. Analytiquement il appartient à la classe des métaux dont les sulfures, produits en solution acide, sont solubles dans le sulfure ammonique. Nous verrons à l’occasion du platine comment on le sépare des métaux qui l’accompagnent dans ce cas. Voir § 1345, pour l’essai des matières d’or.
BISMUTH. —•Bi = 207,5.
1365. Historique. — État naturel. — La première mention du bismuth comme métal particulier est faite par Agricola, au commencement du seizième siècle ; il n’en fut pas moins confondu
EXTRACTION DU BISMUTH
souvent avec ranlimoinc et avec l’étain jusque vers 1740, époque à laquelle Pott en fit connaître les principales propriétés; ses combinaisons furent ensuite étudiées par Bergmann.
Le bismuth est un métal relativement rare qui se rencontre le plus souvent à l’état natif ou à l’état d’oxyde [bismiitliocre), plus rarement à l’état de carbonate, de silicate, de sulfure Bi^S^ {bismuthine), de tellurure et de sulfotellurures [tétradyinite). Il accompagne aussi quelquefois les minerais sulfurés de cuivre, de plomb et d’argent et les minerais de cobalt. Ces derniers sont exploités à Freiberg et dans d’autres localités l’Erzgebirge (Saxe). On a rencontré des gisements importants de bismuth en Australie, au Pérou et en Bolivie; les minerais de ces pays sont expédiés en Europe, surtout en Angleterre, pour y être traités. En France, on a rencontré le bismuth, partie à l’état natif, partie à l’état de carbonate à Meymac (Corrèze). La production annuelle totale du bismuth est d’environ 25,000 kilogrammes dont 22,000 sont fournis par la Saxe.
1366. Extraction. — Le bismuth natif est généralement retiré de sa gangue par simple fusion, mais celui qui est combiné reste dans la gangue.
L’opération se fait dans des tuyaux en fonte inclinés vers le tiou de coulée (fig. 229). On préfère aujourd’hui en Saxe griller le minerai, puis le fondre dans les fours à smalt avec du fer, du charbon et des scories. Il se forme deux couches ; la supérieure est le speiscobalt qui se solidilie d’abord; la couche inférieure est du bismuth qu’on fait écouler pendant qu’il est encore en fusion. Le bismuth ainsi obtenu est presque pur et ne renferme que des traces de fer, de cobalt, de plomb, d’argent, de soufre et d’arsenic. Pour le raffiner, on le fond sur des plaques de fer légèrement inclinées, sur lesquelles on allume un feu de bois et on le fait couler dans des calottes en fer où il se moule en blocs de 11 à 12 kilogrammes.
Les minerais de plomb et d’argent renfermant du bismuth fournissent un métal qui, soumis à la coupellation, donne de l’oxyde de bismuth passant avec l’oxyde de plomb dans la coupelle poreuse. On épuise celle-ci par l’acide chlorhydrique froid, on précipite la solution par l’eau et on réduit l’oxychlorure de bismuth précipité par le charbon et le carbonate de sodium.
Pour retirer le bismuth du minerai de Meymac, formé princi-
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paiement de carbonate, on l’épuise par l’acide chlorhydrique et l’on lait digérer la solution très peu acide avec des lames de fer. Le bismuth est précipité sous forme d’une poudre noire qu’on lave, qu on comprime et qu’on fond après dessiccation dans un creuset de plombagine sous une couche de charbon (Ad. Carnot).
Fig. 229.
Le bismuth du commerce est généralement très près de la pureté. Celui de Saxe renferme seulement des traces de fer, 0,08 p. 100 de cuivre, 0,05 p. 100 d’argent et 0,10 de soufre. Quelques échantillons peuvent renfermer du plomb. Ce métal doit être soigneusement éliminé lorsque le bismuth est destiné à la préparation des produits pharmaceutiques. On y arrive par voie humide en dissolvant le métal dans l’acide azotique, précipitant le plomb par l’acide sulfurique puis le bismuth par l’eau à l’état de sousazotate qu’on ramène par réduction à l’état métallique.
L’arsenic ne reste pas en dissolution lorsqu’on traite la solution nitrique du bismuth par l’eau, mais il est précipité à l’état d’arséniate basique de bismuth dans les premières portions du précipité ; on peut donc s’en débarrasser en opérant par précipitation fractionnée et rejetant les premières portions du précipité.
On se débarrasse aisément du soufre et de l’arsenic en fondant le bismuth avec un peu de salpêtre et d’un carbonate alcalin; ces métalloïdes se transforment en sulfate et arséniate alcalins qui restent dans la scorie.
1367. Propriétés. — Propriétés physiques. — Le bismuth est un métal dur et cassant, peu sonore. Il est blanc et brillant, avec un reflet rougeâtre. Densité à 12” = 9,823. Il fond à 270®
PROPRIÉTÉS
i (Person; 268”, Van Riemsdyck) et se dilate par la solidification, i II est sensiblement jvolatil au rouge et peut être distillé au rouge i blanc dans un courant d’hydrogène. C’est un des métaux qui conduisent le moins bien la chaleur.
ILe bismuth cristallise très facilement par fusion. En fondant quelques kilogrammes de ce métal et décantant la partie liquide avant la solidification complète, on obtient une très belle géode de bismuth tapissée de grands cristaux d’apparence cubique. Ces cristaux sont en réalité des rhomboèdres très obtus ; leurs faces offrent de beaux reflets irisés dus à une pellicule d’oxyde qui les recouvre.
Propriétés chimiques. — Maintenu fondu à l’air, le bismuth s’oxyde à la manière du plomb; à froid, il ne s’oxyde que très I superficiellement. Il décompose la vapeur d’eau au rouge. Les acides chlorhydrique et sulfurique sont à peu près sans action à froid : à chaud l’acide sulfurique le dissout avec dégagement ' d’acide sulfureux. L’acide azotique est vivement décomposé par le bismuth. Le chlore, le brome et l’iode se combinent très facilement à ce métal.
Poids atomique. — Dumas est arrivé pour le poids atomique du bismuth au nombre 210 par l’analyse du chlorure. La transformation du métal en oxyde Bi^O^ a conduit M. R. Schneider au nombre plus faible 207,5 et M. J. Lœw au nombre 207,33. Le nombre déduit par M. Marignac de la réduction de l’oxyde par l’hydrogène est 208,8, et celui résultant de la transformation de l’oxyde en sulfate, 207,64. C’est en résumé le nombre 207,5 (avec 0= 15,96) qui paraît le plus se rapprocher de la vérité.
Le bismuth est très nettement triatomique, ainsi que cela ressort de la densité de vapeur du chlorure de bismuth, qui correspond à la formule BiCP. Il donne en outre un bichlorure et fournit plusieurs degrés d’oxydation. Ses analogies les plus proches sont celles qu’il offre avec l’antimoine, et on pourrait, comme celui-ci, le ranger parmi les métalloïdes, n’était son caractère beaucoup plus électropositif.
Usages. — Le bismuth est surtout employé pour produire des alliages fusibles et pour préparer divers produits pharmaceutiques dont le principal est le sous-azotate.
ALLIAGES DE BISMUTH
1368. Nous avons vu, en nous occupant des alliages (p. 20 et 22), que le bismutli forme avec le plomlj et l’étain des alliages fusibles au-dessous de 100°; la fusibilité est encore aug’mentée par l’addition de cadmium. Les alliages à 50 p. 100 de bismuth avec le plomb et l’étain en proportions variables fondent au-dessous de 100°. En diminuantla proportion du bismuth, l’alliage fond audelà de 100°. Ainsi un alliage de 8 de bismuth, 8 de plomb et
3 d’étain fond à 123", c’est-à-dire à la température de la vapeur d’eau sous une pression de 2 atmosphères. Un alliage à 8 de bismuth, 16 de plomb et 12 d’étain fond à 146° (vapeur d’eau à
4 atmosphères), etc. Ces alliages sont employés comme plaques de sûreté pour les chaudières à vapeur. Si la pression devient supérieure à celle que doit supporter la chaudière, l’alliage fond et la vapeur trouve une issue. Quant aux alliages plus fusibles, ils sont surtout employés pour le clicbage des gravures sur bois, des planches d’imprimerie, etc. Ils se prêtent d’autant mieux à cet usage qu’ils se dilatent en se solidifiant et pénètrent ainsi dans les creux les plus délicats. Ces alliages passent par l’état pâteux avant de se solidiber.
On obtient un alliage de bismuth et de potassium en fondant au rouge blanc 20 parties de bismuth avec 16 parties de crème de tartre. Cet alliage a l’aspect métallique et fond en passant par l’état pâteux; sa solidification a lieu avec dilatation. L’alliage avec le sodium peut s’obtenir directement. Si on le traite par une solution de sel ammoniac, il se gonfle, devient pâteux, puis se concrète de nouveau. Il est alors transformé en ammomure de bismuth, analogue à l’amalgame d’ammonium. Cet ammoniure se décompose lentement en décrépitant par suite du dégagement d’hydrogène et du gaz ammoniac. Il sépare le cuivre de ses solutions, ce que ne fait pas le bismuth lui-même (Gallatin).
Les alliages du bismuth avec l’or, l’argent, le platine, le cuivre sont cassants.
Le bismuth peut être déposé sur le cuivre ou le laiton par électrolyse du chlorure double de bismuth et d’ammonium. Il forme une couche adhérente et brillante ayant l’aspect du vieil argent (A. Bertrand).
BISMUTH ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
BISMUTH ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
Outre le tri chlorure de bismuth, on a décrit un bichlorure BiCl^ ou Bi^CP et un chlorure intermédiaire Bi^GP.
1369. Biclilorure Bi^CP (ou CPBi — BiCP). — Il se forme par l’action d’un courant lent de chlore sur le bismuth; par l’action du bismuth sur le calomel à 400” (R. Schneider) ou sur le trichlorure de bismuth. C’est une masse cristalline noire, peu volatile. Chauffé au contact de Pair, il abandonne une partie du bismuth à l’état métallique, et il se forme du trichlorure volatil et un oxychlorure Bi^GPO® ou Bi^CP.3Bi^O^
En traitant ce dichlorure par le chlore pour le transformer en trichlorure il se forme d’abord un produit rouge-jaunâtre décomposable par l’eau, qui constitue le chlorure intermédiaire Bi^CP ouBiCP.SBiCP (Dehérain).
1370. Trichlorure de bismuth BiCP (Densité de vapeur — 163,9; théorie = 156,8). — Il est volatil et se produit par l’action du chlore en excès sur le bismuth fondu. On l’obtient encore comme l’avait déjà faitBoyle, en chauffant le bichlorure de mercure avec du bismuth. Enfin on peut le préparer en distillant sa solution chlorhydrique concentrée, comme on le fait pour le trichlorure d’antimoine (533).
Le trichlorure de bismuth est une masse grenue blanche, fusible et volatile. Il se sublime en beaux cristaux qui fondent à 225 -230”. Chauffé dans un courant d’hydrogène, il est converti en bichlorure (Muir).
Le trichlorure de bismuth est déliquescent et se dissout dans une petite quantité d’eau en donnant une solution sirupeuse d’où l’eau en excès précipite Voxychlorure BiOCl, poudre blanche, brillante, insoluble dans l’eau, soluble dans les acides. Chauffé à l’abri de l’air, cet oxychlorure devient momentanément jaune et fond sans décomposition. Au contact de l’air, une partie du chlore est remplacée par de l’oxygène.
La solution chlorhydrique du chlorure de bismuth, qu’on peut préparer par dissolution de l’oxyde, abandonne par l’évaporation de fines aiguilles blanches du chlorhydrate BiCP.2HGl auquel correspondent des sels doubles, par exemple BiCP.2NaCl-|-IPO (oin-.SIPO) décomposables par l’eau comme le chlorure de bismuth lui-même.
II. — Chimie minérale
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Lorsqu’on chaiiiïo dans une cornue le chlorure de bismuth dans un courant de gaz ammoniac, il se forme trois dérivés ammoniacaux, l’un blanc et très volatil qui distille et qui a pour composition BiCl^SAzIP ou chlorure de bismulh-ammonium ; les deux autres restent dans la cornue : run BiCP.2AzIP est rouge, fusible et cristallisable ; l’autre est d’un vert sale et renferme BiCP.AzIP. Ces divers dérivés se combinent à l’acide cblorhydrique pour donner les chlorures doubles ammoniacaux correspondants (Dehérain), qu’on obtient aussi en faisant cristalliser le chlorure de bismuth avec le sel ammoniac ( Jacquelain).
1371. Tribromure de bismuth BiBrb — Le brome réagit énergiquement sur le bismuth en poudre et le tribromure formé distille à l’état d’un liquide rouge qui se prend par le refroidissement en une masse cristalline déliquescente jaune d’or, fusible à 210-215°. Il est soluble dans l’éther et s’en dépose en .prismes par l’évaporation. L’eau décompose le bromure de bismuth en donnant l’oxybromure insoluble et blanc BiOBr.
Le tribromure de bismuth donne avec les bromures alcalins des bromures doubles cristallisables. Il fixe le gaz ammoniac comme le chlorure. La combinaison BiBP.3AztP est une poudre cristalline jaune, volatile (Muir).
Traité par le bismuth ou chauffé dans un courant d’hydrogène, le tribromure de bismuth paraît fournir un dibromure Bi^Bi*, masse cristalline brune.
1 372. Triio dure de bismuthBiP. — Use produit par l’action de l’iode sur le bismuth en poudre. On mélange celui-ci avec du sable sec et on le chauffe dans un courant de vapeur d’iode. Le produit se sublime en grandes lames hexagonales brillantes, d’un gris noir. L’eau froide ne l’altère pas, mais l’eau bouillante le transforme en oxijiodure insoluble, BiOI, qui se produit aussi en lamelles rouges par la sublimation du triiodure à l’air.
En évaporant une solution d’iodure de bismuth dans l’acide iodhydrique, on obtient Viodhydratfi BiP.HI -j- 4rPO cristallisé en prismes rhomboïdaux. Il existe un grand nombre d’iodures doubles qui correspondent à cet iodure acide. Le sel de potassium par exemple BiFKI + rPO, cristallise en aiguilles noires (Nicklès). D’autres correspondent à un triiodure biacide (Linau).
OXYDES DE BISMUTH
On connaît les combinaisons Bi“0^, Bi“0^ Bi^O ' et BiN )“’ ; à cette dernière correspond un acide BiO^II. Le peroxyde BPO'^ peut être envisagé comme le bismutliate de bismutliyle.
1373. Protoxyde de bismuth Bi^O'^ (ou bismutliyle, 2BiO). — C’estle produit de roxydation incomplète du bismuth à Tair, audessous de son point de fusion. On l’obtient à l’état de combinaison stannique en réduisant une solution chlorhydrique d’oxyde bismuthique (1 molécule BPO^)par le chlorure stanneux (1 molécule SnCl') et versant le mélange dans une lessive de potasse. Il se forme un précipité brun noir qu’on traite par la potasse concentrée pour lui enlever l’oxyde stannique. L’oxyde de bismuth reste sous la forme d’une poudre cristalline, gris noir qui brûle comme de l’amadou lorsqu’on la chauffe à l’air (R. Schneider). Les affinités do cet oxyde sont très faibles et l’on ne connaît pas de sels correspondants.
1374. Trioxyde ou sesquioxyde de bismuth Bi^fP. — Cet oxyde, qui se rencontre dans la nature [bismiithocre), s’obtient à l’état impur par le grillage du bismuth fondu ; la calcination dans l’oxygène fournit d’épaisses fumées jaunes d’oxyde. On l’obtient plus pur par la calcination de l’hydrate, du carbonate ou de l’azotate de bismuth. C’est une poudre jaune pâle, de 8,2 de densité. Il est insoluble dans l’eau. Chauffé, il devient plus foncé et fond en un liquide brun qui se concrète par le refroidissement en une masse cristalline jaune.
Il se produit encore, sous forme d’une poudre cristalline brillante par Tébullition de l’hydrate bismuthique avec la potasse.
L^oxyde de bismuth es>t facilement réduit à l’état métallique lorsqu’on le chauffe avec du charbon ou dans un courant d’hydrogène. Il se dissout facilement dans les acides et constitue une base plus puissante que l’acide antimonieux auquel il correspond.
Hydrate bismuthique BiO^II . — Précipi té floconne ux bl an c ob tenu par l’addition d’ammoniaque ou de potasse à un sel de bismuth. Il renferme sans doute BiO^IP; par la dessiccation il devient plus compacte et renferme alors BiOTI. C’est une poudre amorphe blanche. Il devient anhydre lorsqu’on le fait bouillir avec de la potasse.
1375. Peroxyde de bismuth Bi^O‘ ou BiO''(BiO) (bi§mu-
SELS DE BISMUTH
Lhate de Lismiithyle). — Il se forme lorsqu’on fond pendant quel- <jne temps l’oxyde au contact de l’air avecla potasse (Fremy), on lorsqu’on lait passer un courant de chlore à travers l’hydrate hismuthiqiie en suspension dans une lessive de potasse jusqu’à ce qu’il se colore en jaune orangé. Le produit lavé à l’acide azotique est alors l’hydrate Bi^O^+2IPO (Schrader). Cet hydrate perd son eau à 130° et est converti en sesquioxyde à 230°. L’acide chlorhydrique le dissout avec dégagement de chlore.
1376. Pentoxyde de bismuth Bi-0^ — Il se produit lorsqu’on chauffe l’acide bismuthique BiO'^H à 130°. C’est une poudre brune, commençant déjà à perdre de l’oxygène à 150°; à 273° il est converti en peroxyde (Muir). 11 est soluble dans l’acide chlorhydrique avec dégagement de chlore et dans les autres acides avec dégagement d’oxygène. 11 n’est pas attaqué par les alcalis bouillants.
Acide bismutique BiO^H. — Il se forme par l’action du chlore à l’ébullition sur l’hydrate bismuthique délayé dans la potasse caustique concentrée. C’est un précipité rouge qu’on lave successivement à l’eau, à l’acide azotique étendu, puis de nouveau à l’eau, et qu’on sèche à 100°. Il ne se dissout que difficilement dans la potasse chaude, et l’eau mère de sa préparation est colorée en rouge. Si l’on neutralise peu à peu cette solution par un acide, il s’en sépare un précipité rougeâtre auquel on attribue laformule BiO^K.BiO^II. Le bismuthate neutre se forme lorsqu’on chauffe le bismuth avec un mélange de potasse et de chlorate de potassium. Ces composés sont en résumé très incomplètement connus et très instables.
SELS DE BISMUTH
Onne connaît que les sels correspondant au sesquioxyde. Dans les sels normaux, le bismuth remplace 3 atomes d’hydrogène dans une ou plusieurs molécules d’acide ; mais il existe un grand nombre <le sels basiques qui représentent des sels dehismuthyle (BiO)ra- <licalmonatomique analogue au stibyle(SbO) (545). L’oxychlorure produit par l’action de l’eau sur le trichlorure de bismuth est le chlorure de ce radical, soit (BiO)Cl.
1377. Sulfates de bismuth. 1° Sel normal (S0*)^BF-(-31U0. — Il se forme par dissolution de l’oxyde de bismuth dans l’acide sulfurique concentré ou par l’action du bismuth sur cet acide à chaud. Après évaporation de l’excès d’acide, il reste sous forme
AZOTATES DE BISMUTH
iriine masse blanche amorphe, soluble dans l’acide sulfurique étendu. L’évaporation de cette solution l’abandonne en aiguilles incolores. L’eau le décompose en donnant un sel basique insoluble.
2*^ Sulfate acide de iusmütuyle SO^‘II(BiO)-(-rPO (ou 2S0^Bi^0‘^ _|_3IP0). — Il se dépose en aiguilles déliées lorsqu’on ajoute do l’acide sulfurique à une solution d’azotate de bismuth dans l’acide azotique étendu (Ileintz). L’eau le décompose en produisant, comme le précédent, le sel suivant :
3“ Sulfate de bismuthyle SO'(BiO)^ -j- 2H^O. — On l’obtient anhydre en chauffant les sels ci-dessus jusqu’à ce qu’ils deviennent jaunes ; le résidu redevient blanc par le refroidissement.
4“ On obtient enfin un sulfate de bismuth (SO^)^HBi -|-3H^O en dissolvant les sulfates précédents dans l’acide sulfurique étendu de deux fois son volume d’eau, chassant une partie de l’acide en excès par la chaleur, puis laissant cristalliser. C’est une masse cristalline blanche (Schultz-Seliack).
Sulfate double de bismuth et de potassium (S0'^)4vBi. — Précipité cristallin produit en ajoutant du sulfate de potassium à une solution nitrique d’azotate de bismuth (Heintz). On obtient de même le sel sodique en employant le bisulfate de sodium. Le sel ammonique obtenu comme ce dernier renferme 4IPO(Lüddecke).
Sulfite. — Précipité insoluble dans un excès d’acide sulfureux.
1378. Hyposulfite de bismuth et de potassium (S^O^)®K^Bi -f-IPO. — On l’obtient en ajoutant un sel de potassium à unr solution d’azotate de bismuth un peu acide, additionnée d’alcool fort et d’hyposulfite de sodium. C’est un précipité jaune, insoluble dans l’alcool, soluble dans l’eau. Sa solution aqueuse est décomposée par l’ébullition avec séparation de sulfure de bismuth. Ce sel peut servir au dosage du potassium (Ad. Carnot).
1379. Azotates de bismuth. — Azotate normal (AzO')‘Bi -j-5IPO. — On le prépare en dissolvant le bismuth dans l’acide azotique et faisant cristalliser la solution. Il cristallise en grands prismes transparents, du type anorthique, solubles dans l’acide azotique étendu, décomposables par l’eau. Chauffé, ce sel commence déjà à se décomposer à 100'^, se transforme, à 150®, en azotate de bismuthyle; à 260°, la décomposition est complète et le résidu est de l’oxyde de bismuth.
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Soiis-AZOTATE DE KisMüTii AzO'(BiO) -f- U'O (ou Az'OMirO'' — Ce sel, qu’on peiiL aussi envisager comme l’orllioazoLatede bismnili (AzO\y"Bi-|-lPO ou l’orLlioazotate acide de Ijismulhyle Az04T^(Bi0) , se produit par l’action de la chaleur (100“) sur l’azotate neutre (Gladstone) ou par l’action de l’eau sur ce sel. Comme l’action de la chaleur peut faire perdre plus d’acide azotique au sel normal et comme l’action de l’eau peut s’exercer sur le sous-azotate lui-méme, il n’est pas surprenant que la composition de ce sel offre certaines variations, et l’on a indiqué un grand nombre de formules qu’il est inutile de reproduire ici, puisqu’elles ne se rapportent pas selon toute probabilité à des combinaisons définies.
Le sous-azotate ou sous-nitrate de bismuth est connu depuis longtemps et était désigné autrefois sous le nom de inagister de hismulh ou sous celui de blanc de fard. C’est un médicament très important, employé à doses assez fortes ; on conçoit donc qu’il faille apporter de grands soins à sa préparation pour obtenir un produit exempt de composés toxiques tels que ceux de l’arsenic ou du plomb. Voici le procédé prescrit par le Codex français :
On dissout 1 partie de bismuth pur et en poudre dans 3 parties d’acide azotique pur à 35° Baumé. Après avoir évaporé la solution aux deux tiers, on la verse dans 40 à 50 fois son poids d’eau froide. Le sous-azotate se précipite; on le lave et on le sèche. La solution filtrée contient encore du bismuth et donne un nouveau précipité de sous-azotate lorsqu’on la neutralise partiellement par l’ammoniaque. Si la précipitation a lieu par l’eau chaude, le précipité est cristallin. Celui précipité par l’eau froide devient également cristallin si on le laisse digérer vingt-quatre heures avec son eau mère. Des lavages prolongés avec l’eau transforment le sous-azotate en sel plus basique.
Décemment précipité, le sous-azotate de bismuth est un peu soluble dans l’eau, surtout en présence d’un peu d’acide, mais il se dépose de nouveau après quelque temps et est alors tout à fait insoluble.
Si on cbaufife cette solution elle laisse déposer un précipité cristallin qui se redissout par le refroidissement. Le terme final de l'action de l’eau est, d’après M. Yvon, le sel Az^0^2Bi■0^ composition qui correspond à celle du pyro-azotate de bismullivle A7AO^(BiO)\
SULFURES DE BISMUTH
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La forme cristalline du sous-azolale de bismuth dérive d’un prisme clinorhombique (Descloizeaux).
1380. Phosphates de bismuth. — Le phosphate normal PO*Bi est un précipité blanc, très dense, produit par l’addition d’acide pliosphorique ou d’un phosphate à une solution d’azotate de bismuth dans l’acide azotique. Il est insoluble dans cet acide, même à l’ébullition, circonstance qui permet dans un grand nombre de cas de séparer l’acide pliosphorique de ses sels (Chancel). Chauffé, le phosphate de bismuth fond en un émail incolore.
Le pyrophosphate (P’O')^Bi^ est aussi un précipité insoluble.
Arséniates de bismuth. — Ils sont analogues aux phosphates.
1381. Carbonates de bismuth. — Le carbonate de bismuthiyle CO^(BiO)^-|-IPO est un précipité blanc produit par l’addition d’un carbonate alcalin à une solution d’azotate de bismuth. La chaleur le décompose facilement. Il a été employé comme médicament.
Le carbonate naturel est un carbonate plus basique, de composition variable.
Silicates de bismuth. — On rencontre l’ortho-silicate (SiO'^)®Bi^ ■en petits tétraèdres brillants jaunes ou bruns. L’oxyde de bismuth en fusion attaque les creusets en formant des silicates fusibles, et le bismuth pourrait remplacer le plomb dans le cristal.
1382. Chromâtes de bismuth. — Le chromate neutre de potassium donne dans la solution acide d’azotate de bismuth un précipité cristallin jaune de chromate basique 2Gr^Oh3Bi^O^ ou 2CrO'(BiO)^-)-Bi^O^ (Lœw). Avec le bichromate de potassium, on obtient le dichromate de bismuthyle Gr^O^(BiO)^ Ge sel étant traité par l’acide azotique bouillant fournit le tétrachromate {Gr^O’)^Br(BiO)-f H^O (Muir).
L’insolubilité de ces sels permet de les utiliser pour séparer le bismuth de beaucoup d’autres métaux.
SULFURES DE BISMUTH
1383. Protosulfure de bismutliBPS^ ou BiS. — En faisant refroidir rapidement un mélange fondu de soufre et de bismuth, •on obtient une masse cristalline radiée renfermant dans son intérieur des cristaux bien formés de protosulfure, qui se forme aussi lorsqu’on fait fondre le trisulfure avec du bismuth ; il se
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sépare du métal en excès en prismes orlhorhombiques de 7,.> de densité, doués de l’éclat métallique. Il retient tout son soufre à une température très élevée.
On l’obtient sous forme d’un précipité brun Bi2S^2IPO, prenant 1 éclat métallique sous le brunissoir, lorsqu’on fait passer un courant d hydrogène sulfuré à travers une solution étendue de tartrate de bismuth dans la potasse, additionnée de chlorure stanneux; il se forme d'abord du protoxyde de bismuth (1373). L’acide chlorhydrique décompose ce produit d’après l’équation ;
3Bi’2S2 -h 12HC1 = 4BiCP -i- Bi^ 4- ôH^S.
1384. Trisulfure de bismuth Bi'S^— Il constitue le minéral assez rare nommé bismiithine, qui se présente en prismes orthorhombiques de 6,4 de densité, d’un gris bleu, à éclat métallique.
• On l’obtient artificiellement en fondant le bismuth avec un excès de soufre; mais il peut se produire ainsi, même avec un excès de soufre, du protosulfure.
Le trisulfure de bismuth est moins fusible que le bismuth luimême. Chauffé à l’abri de l’air, il perd facilement une partie du soufre.
On obtient un précipité de sulfure de bismuth par l’action de l’hydrogène sulfuré sur les sels de bismuth. Le précipité est soluble dans l’acide chlorhydrique bouillant; dans l’acide azotique, avec séparation de soufre. Il n’est pas dissous par les alcalis. Chauffé à 200° sous pression avec de la potasse, il se transforme en cristaux de bismuthine (de Senarmont).
SuLFOBiSMUTHiTES. — La nature nous offre plusieurs sulfures doubles de bismuth, notamment la kohellite (BiS^)^Pb^. M. R. Schneider a obtenu les sulfobismuthites alcalins en fondant le bismuth avec six fois son poids de soufre et autant de carbonate alcalin, puis traitant le produit fondu par l’eau. Le sel de potassium BiS^K est en aiguilles d’un gris d’acier; le sel de sodium BiS'^Na, en petits prismes brillants.
Oxysulfures. — La karélinite, minéral trouvé dans l’Altaï, est l’oxysulfure Bi'O'^S. On obtient de semblables composés en fondant du soufre avec de l’oxyde de bismuth.
Ghloro sulfures BiSCl. — Aiguilles blanches insolubles dans l’eau et dans l’acide chlorhydrique étendu, que l’on obtient en fondant à l’abri de l’air le chlorure double de bismuth et d’am-
DOSAGE DU DISMUTH.
monium avec 1/8 de son poids de soufre ou en chauffant ce sel dans un courant d’hydrogène sulfuré. •
1385. Tellurures et séléniure. — Le tellurure de bismuth Bi^TeL avec remplacement partiel du tellure par le soufre ou le sélénium, est le minéral désigné sous le nom de tétradymite.
DOSAGE DU BISMUTH ET CARACTÈRES DE SES SELS
1386. Chauffés au chalumeau sur le charbon avec du carbonate de sodium, les composés de bismuth donnent un enduit jaune et un globule cassant de bismuth métallique.
Les sels solubles ont une réaction acide et sont décomposés par l’eau en excès avec production de sels basiques solubles dans les acides. L’acide tartrique n’empêche pas cette précipitation, ce qui distingue le bismuth de l’antimoine.
Les alcalis donnent dans les sels de bismuth un précipité blanc d’hydrate bismuthique insoluble dans un excès d’alcali. A l’ébullition le précipité devient anhydre, jaune et cristallin. L’acide tartrique n’empêche pas cette précipitation. Les carbonates alcalins; donnent un précipité de carbonate basique.
U hydrogène sulfiiré îo\xvmi\m précipité noir de sulfure,, insoluble dans les acides étendus et dans les sulfures alcalins.
Le ferrocyanure de potassium donne un précipité blanc, insoluble dans l’acide chlorhydrique. Le précipité de ferricyanure est jaune et soluble dans cet acide. Les chromâtes alcalins donnent des précipités insolubles.
Dosage et séparatiox. — Le dosage du bismuth s’effectue le plus souvent à l’état d’oxyde, en précipitant la solution par le carbonate ammonique, séchant et calcinant le précipité d’hydrate. Mais cette précipitation ne doit se faire que sur la solution de l’azotate; si l’on avait le bismuth k l’état de chlorure ou de sulfate, il faudrait d’abord le précipiter par l’hydrogène sulfuré, puis redissoudre le précipité bien lavé dans l’acide azotique.
On peut aussi doser le bismuth à l’état métallique en fondant l’oxyde ou l’oxychlorure ou même le sulfure avec du cyanure de potassium dans un petit creuset. On pèse le globule de bismuth après l’avoir lavé et séché. Enfin on précipite quelquefois le bismuth à l’état de phosphate ou de chromate.
La séparation du bismuth se fait par l’hydrogène sulfuré. Le précipité, traité par le sulfure ammonique pour le priver des sul-
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fiires solubles (arsenic, antimoine, etc.), peut contenir du plomb, séparable par l’acide sulfurique après redissolution du précipité dans l’acide azotique; de l’argent, qu’on peut précipiter par l’acide chlorhydrique; ducuivre et ducadrnium, desquels on sépare le bismuth par l’ammoniaque, qui redissout les hydrates de cuivre et de cadmium. On peut du reste séparer le bismuth de tous les métaux de ce groupe, y compris le mercure, mais non le plomb, en précipitant la solution qui les renferme par le carbonate de sodium et faisant digérer le précipité avec une solution de cyanure de potassium. Les oxydes ou carbonates d’argent, de cuivre, de mercure, de cadmium se redissolvent, tandis que ceux de plomb et de bismuth restent à l’état de composés insolubles dans l’eau. On redissout le résidu dans un acide, on sépare le plomb à l’état de sulfate, puis on précipite le bismuth à la manière ordinaire.
GROUPE DE L’ÉTAIN
Ce groupe de métaux di- et tétratomiques comprend comme métaux usuels \ étain et le plomb; la tétratomicité de ce dernier ressort surtout de l’étude de ses combinaisons avec les radicaux alcooliques. Les autres métaux de ce groupe sont le titane^ dont les combinaisons sont très analogues à celles de l’étain, le germanium^ le zirconium et le thoriiim qu’on peut rapprocher du silicium.
ÉTAIN. — Sn== 117,7.
1387. État naturel. — Ce métal, connu depuis une haute antiquité, a souvent été confondu avec le plomb et il est désigné par les auteurs anciens sous les noms de plomhum album (le plomb lui-même étant le plomb noir), de stannum, de cassiteros. Ce dernier nom rappelle le lieu d’origine, les îles Cassitérides, qui sont certainement les îles Britanniques et où les Phéniciens allaient chercher ce métal.
L’étain est rarement natif. On l’a rencontré à cet état disséminé en grains dans les sables aurifères de Bolivie, de la Guyane et de Sibérie. Son unique minerai est l’oxyde d’étain, ou cassitérite, qui se rencontre dans les terrains primitifs, souvent cristallisé. Il est ordinairement accompagné de wolfram, de molybdène sulfuré, de pyrites et autres sulfures métalliques; la gangue est générale-
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ment composée de quartz. Les gisements stannifères les plus importants sont clans le comté de Cornouailles, en Espagne, en Saxe et en Boliême, au Chili, au Pérou et au Mexique, en Australie (Queensland et Nouvelle-Galles du Sud), enfin dans les îles de la Sonde, où les célèbres gisements de Banca et de Malacca fournissent l’étain le plus pur. En France, on le rencontre dans le Morbihan.
1388. Extraction de Pétain. — Elle est très simple en raison de la facilité avec laquelle l’oxyde d’étain peut être réduit par le charbon. Le minerai est trié, bocardé et lavé, puis soumis au grillage pour en séparer le soufre et l’arsenic; l’acide arsénieux produit est recueilli dans des chambres spéciales. Le grillage s’effectue dans des fours à réverbère ou dans des cylindres inclinés, animés d’un mouvement de rotation autour de leur axe et traversés par la flamme d’un four ; le minerai y est introduit par le haut à l’aide dhine trémie et resort par la partie inférieure après avoir subi le grillage.
Le minerai est de nouveau soumis à la lévigation puis à un second grillage.
La réduction du minerai grillé s’effectue, en Saxe et en Bohême, par le charbon de bois, dans des fours à manche de 4 mètres de hauteur et à tuyère ; l’étain fondu s’écoule dans le bassin de réceptionD par le canal G (fig. 230). Les scories produites, renfermant encore 25 p. 100 environ d’étain, sont soumises à un nouveau traitement, en même temps que les crasses d’affinage.
Le raffinage de l’étain a lieu sur une aire de liquation légèrement inclinée sur laquelle on allume de petits morceaux de bois. On y pose les pains d’étain brut; celui-ci fond peu à peu et s’écoule dans une cavité en granité où on le puise pour le couler en feuilles qu’on soumet à une nouvelle liquation après les avoir roulées en balles. Durant cette opération, il se produit des crasses, formées en partie par un alliage d’étain, de fer et d’arsenic.
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On mélange ces crasses avec la gTonaille d’étain provenant du bocardage des scories et on les fond dans des pots en terre avec du charbon, en remuant la masse fondue avec des branches de bois vert; les gaz résultant de la décomposition du bois entraînent les parties volatiles, arsenic, oxyde d’antimoine, zinc. Enfin on raffine l’étain qui résulte de ce traitement.
En Cornouailles, les minerais d’alluvions sont traités h peu près comme en Saxe; mais le minerai de filons, beaucoup moins pur, est réduit dans des fours à réverbère, à une seule cbaufi’e, à voûte surbaissée et à sole creuse et ellipsoïdale. Le minerai grillé est mélangé de un demi-quart de son poids de charbon et introduit humide, pour éviter l’entraînement des poussières, par une des portes du four ; une autre porte est ménagée pour le brassage de la masse et la sortie des scories. L’étain fondu s’écoule par un canal de sortie ménagé dans la partie la plus basse de la sole et qu’on tient fermé pendant la fonte. Celle-ci doit se faire à une température inférieure à celle de la fusion de la scorie, sans quoi il se formerait un émail d’une réduction difficile.
L’affinage se fait par liquation dans un four semblable, chauffé modérément; l’étain s’écoule dans des bassins d’affinage où on le brasse avec une branche de bois vert.
La production annuelle de l’étain est de 7,500,000 kilogrammes dont 4 millions pour l’Angleterre, où l’on traite les minerais indigènes ainsi que les minerais d’Amérique et d’Australie. Les îles des Indes en fournissent 3,400,000 et la Saxe 120,000 seulement. Voici la composition des étains du commerce :
Banca. Cornouailles. l’iriac (Loire-l''“). Sa.^e. Pérou.
Klain 99,961 99,76 97,0 98,11 95,6:;
Fer 0,019 traces. 2,8 0,71 0,07
Plomb 0,014 >> >’ » 1>93-
Cuivre 0,006 0,24 » » traces.
Antimoine. ...» » » 0,90 As 2,34
Pour purifier l’étain du commerce, on le dissout dans 1 acide chlorhydrique qui laisse le cuivre, l’antimoine et le plomb;; quant à l’arsenic, il se dégage à l’état d’hydrogène arsénié. On précipite la solution houillante par le carbonate de sodium et on convertit l’hydrate stanneux en acide stannique insoluble en le traitant par l’acide azotique. L’hydrate stannique est enfin calciné et réduit parle llux noir.
PROPRIÉTÉS DE L’ÉTAIN
1389. Propriétés. — Propriétés physiques. — L’étain pur €st d’un blanc d’argent, gris ou bleuâtre s’il est impur. Il est mou, très malléable et ductile, mais peu tenace. Il a une texture cristalline fibreuse. Si l’on plie un barreau d’étain, il fait entendre un bruit particulier, le cri de l’étain. Sa structure cristalline se modifie par des froids intenses, de — 40° par exemple; il devient alors friable et le choc active cette altération. Des barres d’étain expédiées par chemin de fer de Rotterdam à Moscou étaient arrivées à destination réduites en petits octaèdres gris (Oudemans). Le métal devient également cassant à 200° et peut alors être pulvérisé. On l’obtient facilement ainsi en le versant fondu dans une boite de bois enduite de craie, que l’on agite vivement.
La malléabilité de l’étain permet de le battre en feuilles de 27 millièmes de millimètre d’épaisseur. Le cuivre, le plomb, le fer diminuent sa ténacité.
L’étain est très peu sonore. Frotté il répand une odeur caractér ristique, désagréable, qui se retrouve dans nombre de ses combinaisons. Il fond à 228° et se solidifie à 225° et n’est pas sensiblement volatil. La densité de l’étain fondu est 7,29. La densité du métal cristallin déposé par électrolyse est 7,128, mais remonte à 7,29 par fusion (Miller).
L’étain cristallise par fusion en prismes ou en tables quadrangulaires. On l’obtient en agrégation de cristaux quadratiques par l’électrolyse d’une solution étendue de chlorure stanneux ou en plongeant une lame de zinc dans cette solution, ou bien encore en versant une couche d’eau sur une solution concentrée de ce chlorure et y plongeant une lame d’étain. Une portion du métal se dissout et est remplacée par de grands prismes brillants ou des pyramides tétragonales, à la surface de séparation des deux liquides.
Propriétés chimiques. — L’étain est inaltérable à l’air à froid, mais il s’oxyde à une température élevée. Il est sans action sur l’eau ; il est légèrement attaqué par les solutions salines, mais sans qu’il se dissolve de métal ; s’il estplombifère, il entre du plomb en dissolution. L’acide clilorbydrique concentré dissout rapidement l’étain avec dégagement d’hydrogène, en donnant du chlorure stanneux.
L’acide sulfurique concentré attaque l’étain à 150° avec dégagement d’acide sulfureux; s’il est étendu de deux à quatre molé-
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Cilles d’eau, il y a surlout dégagemenl d’hydrogène sulfuré.
L’acide azotique ordinaire transforme l’étain en acide métastannique insoluble; il se forme en meme temps de l’azotate d’ammonium. L’acide fumant est sans action.
Les alcalis dissolvent l’étain à chaud en produisant des métastannatcs. Avec les sulfures alcalins, il se forme des sulfostannates.
L’étain s’unit directement aux éléments halogènes et à chaud au soufre, au phosphore et à un grand nombre de métaux.
Poids atomique. — Dumas, en analysant le chlorure stannique, a trouvé pour le poids atomique de l’étain le nombre 117,77 (0=^15,96); l’analyse de l’oxyde stannique l’a conduit au nombre 117,7.
1390. Usages. — L’étain est très employé pour la fabrication d’ustensiles de ménage et autres, soit seul, soit allié à d’autres métaux, soit encore en dépôt adhérent sur le fer ou sur le cuivre. Il sert à l’étamage des glaces. Les feuilles d’étain sont employées sous le nom de tain pour protéger beaucoup de denrées alimentaires, par exemple le chocolat, contre l’air et l’humidité. Il doit pour cet usage être parfaitement exempt de plomb, comme celui qui est employé pour les ustensiles de ménage. Il sert enfin à préparer divers produits utilisés dans les arts.
Étamage des métaux. — Nous avons déjà parlé de l’étamage du fer (1104). Pour l’étamage du cuivre et du laiton, on décape avec soin les surfaces du métal à étamer en la saupoudrant à chaud de sel ammoniac qui transforme la légère couche d’oxyde de cuivre en chlorure que le frottement enlève facilement, puis l’on promène sur toute la surface de l’étain fondu en frottant avec une étoupe ; on en empêche l’oxydation en saupoudrant la surface avec de la poudre de colophane. On n’obtient ainsi qu’une couche très faible d’étain. Pour avoir une couche plus épaisse, on allie souvent à l’étain 1/4 ou 1/10 de plomb, ce qui n’est pas sans danger, en raison de la grande toxicité du plomb. On fait aussi usage dans ce but de Y alliage 'polychrome de Biberel, mais son application est beaucoup plus difficile; cet alliage, qui est formé de 6 parties d’étain et de 1 partie de fer, s’obtient en projetant des rognures de fer dans l’étain fondu, qu’on chauffe ensuite au rouge. On a aussi proposé l’emploi d’un alliage (dit de Biidi) d’étain, de nickel (5,0 p. 100) et de fer (6,0 p. 100) qui fournit un étamage
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très blanc, très résistant et adhérant très fortement à la fonte.
Étamage des glaces. — On étend une feuille mince d’étain sur une table bien unie et bien propre en l’appliquant avec une brosse et en faisant disparaître tous les plis ; on mouille alors l’étain avec du mercure qu’on étale avec des rouleaux de drap, puis on applique sur la feuille amalgamée la glace à étamer bien nettoyée, en la poussant en avant pour expulser le restant du mercure et pour qu’il n’y ait pas d’air interposé. On exerce alors sur la plaque une pression à l’aide de poids, en inclinant la table.. Après vingt -quatre heures on relève la glace et on la dresse sur un égouttoir où on la laisse durant plusieurs semaines.
Cette opération est éminemment insalubre à cause des vapeurs mercurielles répandues dans l’atelier. Elle tend. du reste à être abandonnée depuis la découverte des procédés d’argenture qui fournissent en outre des miroirs beaucoup plus inaltérables,
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1391. L’étain s’allie à la plupart des métaux. Ses alliages sont en général plus denses que le métal le plus lourd. Beaucoup d’entre eux sont usuels, comme le bronze (968) et la soudure des plombiers, dont nous parlerons à l’occasion du plomb. Quelques-uns renferment plusieurs métaux, comme le métal anglais (t. II, p. 22) et les alliages fusibles (1368). Nous avons signalé plus haut quelques alliages avec le fer.
Étaix et zinc. — Les alliages de ces deux métaux sont plus’ durs et moins malléables que l’étain ; pourtant on peut réduire en feuilles très minces l’alliage renfermant 1/12 de zinc. D’après Rüdberg il n’existe qu’un alliage stable, renfermant 8,5 p. lOü de zinc et fusible à 204°. Tous les autres se liquatent lorsqu’on les fait fondre.
Amalgames d’étain. — Ils se produisent très facilement. Celui qui renferme 10 parties de mercure pour 1 partie d’étain est liquide. Celui qui contient 3 de mercure pour 1 d’étain est cristallisé en cubes. On les obtient rapidement en ajoutant du mercure à de l’étain fondu. On obtient de beaux cristaux d’un amalgame à 30 p. 100 environ d’étain en électrolysant une solution de chlorure d’étain avec du mercure au pôle négatif. Ces amalgames sont très brillants et inaltérables à l’air. L’amalgame qui reste adhérent aux glaces retient 20 p. 100 de mercure.
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ÉTAIN ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1392. Chlorure stanneux SriGl'. — On J’obtient anhydre par l’action du gaz chlorhydrique sec sur l’étain, ou en distillant du hichloruro de mercure avec de l’étain en excès. On peut enfin le préparer en desséchant dans le vide sec le chlorure hydraté. C’est une masse transparente et brillante, à cassure vitreuse, qui fond à 250° et distille à 607° (V. Meyer). D’après les recherches de MM. Y. et C. Meyer, la densité de sa vapeur correspondrait à SirCh, mais de nouvelles déterminations faites un peu au delà du point d’ébullition montrent que cette densité, quoique supérieure à celle qu’exige la formule SnCP, n’arrive pourtant pas au nombre exigé par Sn^Clh
Le chlorure hydraté [sel d’étain) s’obtient industriellement en <lissolvant la grenaille d’étain dans l’acide chlorhydrique, d’abord à froid puis vers 70°. Quand la solution marque 75 à 78° Baumé, on l’abandonne à la cristallisation dans des vases de grès, puis on fait égoutter les cristaux à l’abri du soleil, sans quoi ils se recouvriraient d’une couche d’oxychlorure insoluble. Les cristaux sont des prismes clinorhombiques blancs renfermant SnGP-f-2rPO. Ils fondent à 40° dans leur eau de cristallisation, qu’on ne peut leur faire perdre par la chaleur sans qu’il y ait en même temps dégagement d’acide chlorhydrique.
Le chlorure stanneux se. dissout dans 0*’,37 d’eau froide avec abaissement de température ; mais si on étend la solution d’une plus grande quantité d’eau elle se trouble en laissant déposer de \ oxychlorure ou chlorlnjdrine 2Sn(OH)Cl-l-H^O. La présence d’acide chlorhydrique empêche cette précipitation, mais il en faut d’autant plus que la dilution est plus grande. Les chlorures de potassium et d’ammonium entravent aussi la production de cet oxychlorure. Ge dernier se forme encore par l’action de l’air humide sur les cristaux, il y a alors formation simultanée de tétrachlorure ;
3SnCl* + H^O -f O — SnCl^ -h 2Sn(OH)Cl.
Gette oxydation est encore plus rapide avec une solution étendue.
Le chlorure stanneux forme des chlorures doubles cristallisés, par exemple SnGl".2KGl H’^0 et SnGP. BaGP 4IPO (Marignac, Poggiale). 11 se combine aussi au gaz ammoniac.
CHLORURE STâNNIQUE.
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1393. Chlorure stannique [tétrachlorure, liqueur fumante, de Libavius) SnCl\ — On le prépare à l’état anhydre en faisant passer un courant de chlore sec sur de l’étain légèrement chauffé, contenu dans une cornue munie d’un récipient. La combinaison a lieu avec dégagement de chaleur et de lumière et le produit formé distille. On l’obtient aussi en distillant un mélange de sulfate stannique anhydre et de chlorure de sodium. S’il renferme du chlore en excès on le distille de nouveau sur de l’étain. Il a été obtenu pour la première fois par Libavius en 1605.
C’est un liquide incolore, ou jaune s’il tient du chlore en dissolution, qui fume à l’air. Densité = 2,28. Il ne se concrète pas à
— 30® et distille à 120°. Sa densité de vapeur est égale à 132,5, conforme à la formule SnClh II dissout à chaud le soufre, l’iode, le phosphore ordinaire; ces corps cristallisent par refroidissement. Il est miscible en toutes proportions au brome et au sulfure de carbone.
Le tétrachlorure d’étain anhydre s’unit à un grand nombre de chlorures métalloïdiques. Avec le chlorure de nitrosyle AzOGl -il forme une combinaison sublimable en octaèdres brillants, décomposables par l’eau et renfermant SnCh,2AzOGl (R. Weber).
Chlorure stanjNIQue et tétrachlorure de soufre SnCr'.2SGP. — Ce produit se forme par l’action du chlore sur le bisulfure d’étain. Il cristallise en grands cristauxjaunes fusibles par les chaleurs de Tété, volatils déjà à 30° et se décomposant à une température plus élevée avec perte de chlore (H. Rose).
Chlorure stannique et perchlorure de phosphore 2SnCh.PCh.
— Cette combinaison, qu’on peut obtenir directement, se sublime à 200-220° en cristaux incolores et brillants, fumant à l’air et répandant une odeur irritante particulière.
La combinaison SnCP.POCP se présente en cristaux fusibles à 58° ; elle distille sans altération à 180° (Gasselmann).
Le chlorure stannique absorbe le gaz ammoniac en donnant une masse soluble et sublimable SnCP.2AzIP. La solution abandonne de l’hydrate stannique gélatineux après quelques jours. Le chlorure stannique se combine aussi à l’hydrogène pbospboré.
Chlorure stannique hydraté. — Le chlorure stannique absorbe l’humidité de l’air et se transforme en cristaux rbomboédriques brillants qui ont pour composition SnCP.3ir'*0, même en présence d’un excès de chlorure anhydre. Cet hydrate fond à 80°. L’addi-
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lion (l oaii au chlorure slaniiiquc produit un grand dégagement de chaleur et la combinaison a lieu avec une forte contraction. Si 1 on a ajouté quatre molécules d’eau, la solution abandonne à 30° des cristaux du trihydratc.
L hydrate SnClhhlPO qui peut s’obtenir par addition se produit aussi par la concentration de la solution de chlorure stannique et cristallise en prismes clinorhombiques opaques facilement fusibles. Si la cristallisation a lieu à très basse température, les cristaux constituent l’hydrate SnClbSIPO.
Une solution étendue de chlorure slannique donne par l’ébullition un précipité d’acide stannique; si elle est très étendue, celte séparation se fait même à froid au bout d’un certain temps.
La solution de chlorure stannique est employée en teinture sous le nom d’oxymuriate d’étain. On l’obtient en faisant agir le chlore ou l’eau régale sur le chlorure stanneux, puis chassant l’excès de chlore par l’ébullition.
La solution de chlorure stannique est ramenée par l’étain à l’état de chlorure stanneux. Si l’on y ajoute de l’hydrate stanneux, celui-ci déplace une quantité correspondante d’hydrate stannique et la solution renferme du chlorure stanneux (Scheurer-Kestner).
Ghlorostannates. — Le chlorure stannique s’unit à beaucoup de chlorures métalliques formant des sels correspondant à un acide SnCPH^ Le sel de potassium SnCPK^ cristallise en octaèdres réguliers, anhydres. Le sel de sodium, qui constitue souvent le sel d’étain du commerce, est en petits prismes déliquescents renfermant 5IPO.
Le sel d’ ammonium SnCP(AzH^)^, utilisé dans l’impression des toiles peintes sous le nom de sel pinck, s’obtient par le mélange des solutions concentrées des deux chlorures et se dépose à l’état d’un précipité cristallin soluble dans 3 parties d’eau froide. La cristallisation d’une solution moins concentrée fournit des octaèdres réguliers. L’ébullition de la solution étendue détermine une précipitation d’hydrate stannique.
1394. Bromures d’étain. — Bromure stanneux SnBr^ — Prismes hexagonaux obtenus par réduction du bromure stannique ou par dissolution de l’étain dans l’acide bromhydrique.
Bromure stannique SnBr*. — On l’obtient par l’action du brome sur l’étain; la combinaison est très énergique. Il forme des cristaux fusibles à 30° et distillant à 210°, de 3,32 de densité (Bœdec-
FLUORURES D’ÉTAIN.
kerÉ II se dissout dans l’eau, mais la solution est instable, surtout
à l’ébullition.
CuLOuoimoMüiiES STANNiQUES. — L’actioii du brome sur le chlorure stanneux anhydre donne un liquide qui bout de 130 à 190”. Le liquide qui distille d’abord renferme SnCPBr et le produit extrême SnClBr^; ces produits résultent évidemment du dédoublement du clilorobromure SnCPBr^ (Ladenburg-).
1395. lodures d’étain. — Iodure stanneux SnP. — L’iodure
anhydre, obtenu par voie directe, distille à une température élevée et forme une masse cristalline rouge, un peu soluble dans l’eau, qui l’abandonne en aiguilles hydratées rouges SnP,2IPO. On l’obtient plus facilement par double décomposition en ajoutant de l’iodure de potassium à une solution de chlorure stanneux.
L’iodure stanneux peut fixer 4AzHh II forme des iodures doubles avec les iodures alcalins.
Iodure stanntque Snl\ — L’étain chauffé à 50° s’unit avec incandescence à 4 atomes d’iode. Il est préférable d’ajouter l’iode à de la limaille d’étain placée sous une couche de sulfure de carbone. Le tétra-iodure d’étain se dissout dans le sulfure de carbone qui l’abandonne par l’évaporation en octaèdres d’un rouge orangé, fusibles à 146°, et bouillant à 195°, mais il se sublime déjà à 180° en aiguilles orangées. Densité = 4,6^. Il est soluble dans la benzine, l’alcool et l’éther avec lesquels il paraît se combiner.
1396. Fluorures d’étain. — Fluorure stanneux SnFl-. — Prismes rhomboïdaux obliques, incolores, se déposant par évaporation à l’abri de l’air de la solution de l’étain dans l’acide liuorhydrique (Marignac). Il se combine à un excès d’acide fluorliydrique et aux fluorures alcalins.
Fluorure stanntque. — Composé incristallisable dont la solution est coagulée par la chaleur. Il forme des fluostamiates qui sont isomorphes avec les fluosilicates] (Marignac). Il se combine du reste aussi avec le fluorure de silicium. La combinaison SnFh,SiFP cristallise en prismes très solubles, la solution est peu stable et abandonne du silicate stanneux.
Fluostannates. — Ils sont solubles et généralement bien cristallisés. On les obtient en traitant les stannates alcalins par l’acide üuorhydrique, ou par l’union directe des fluorures. Le composé argentique peut servir à préparer la plupart des autres par double décomposition, à l’aide des chlorures correspondants. 5 !
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Flüostannate de potassium SnFJ^'K^ — C’est un des moins solubles et il se présente sous deux modifications. 11 se sépare de la solution concentrée par la chaleur en une masse cristalline gélatineuse composée de lamelles très déliées, ou bien en cristaux octaédriques et brillants. Les cristaux lamellaires sont solubles dans 16 fois leur poids d’eau froide ; les cristaux grenus, dans 27 fois leur poids d’eau froide et dans 3 parties d’eau bouillante. En présence d’un excès d’acide fluorhydrique, on obtient des cristaux prismatiques très déliés du sel acide SnFFK^lI.
Le sel de sodium SnFFNa^ est en croûtes cristallines ainsi que le sel de lithium, qui renferme 2IPO.
Fluostannate d’ammonium SnFP(AzIi'')^. — Rhomboèdres confus. Avec un excès de fluorure d’ammonium, on obtient le sel SnFP(AzH’‘)-^, qui cristallise en prismes orthorhombiques très nets perdant du fluorure d’ammonium déjà avant 100“.
Fluostannate d’argent SnFPAg^-|- 4IPO. — Prismes quadratiques pyramidés, déliquescents, fusibles bien au-dessous de 100“. Ils perdent de l’acide fluorhydrique par leur déshydratation.
Lesfluostannates alcalino-terreux sont solubles, cristallisables et leurs cristaux sont hydratés. Le sel de baryum pourtant peut cristalliser sans eau.
OXYDES D’ÉTAIN
L’étain forme deux degrés d’oxydation, \ oxyde stanneiix SnO qui est un oxyde basique et V oxyde stanniqite SnO^ A ce dernier correspondent l’acide stannique SnO^IP et son polymère, V acide métastannique ou SiPO”tP.4tPO (Fremy). On admet
en outre l’existence de deux oxydes intermédiaires représentant le stannate et le métastannate stanneux Sn^O^ et Sn®0",4H-0. L’oxyde stannique peut aussi fonctionner comme une base faible.
1397. Oxyde stanneux SnO. — Suivant son mode de formation, il est brun olive, noir ou rouge. On l’obtient généralement par déshydratation de Yhydrate SnO^P. Celui-ci est un précipité blanc, avide d’oxygène, qui se produit lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque ou un carbonate alcalin à une solution de chlorure stanneux. Cet hydrate est soluble dans les alcalis caustiques, mais la solution est instable ; sous l’influence de la chaleur, elle abandonne de l’oxyde stanneux anhydre. Si l’on évapore rapidement la solution d’hydrate stanneux dans la potasse, la moitié de
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I l'étain est précipitée à l’état métallique, l’autre reste dissoute à j l'état de stannate :
2SnO + 2KÏIO = Su + SnO^K^ + H^O.
Si l’on sèche l’hydrate stanneux à l’abri de l’air et si on le chauffe dans un courant de gaz carbonique, il se transforme en oxyde anhydre noir^ qu’on obtient aussi en chauffant un mélange sec de chlorure stanneux et de carbonate de sodium cristallisé. Si l’on fait bouillir l’hydrate stanneux avec de la potasse en quam ' tité insuffisante pour le dissoudre, ou avec de la chaux, il se précipite en petits cristaux cubiques noirs et brillants ; densité = 6,1. Si l’ébullition a lieu avec de l’ammoniaque, il se forme de l’oxyde brun olive, modification qui se produit aussi par la calcination de l’oxalate stanneux à l’abri de l’air. Enfin, si l’on chauffe à 56° la solution de l’hydrate stanneux dans l’acide acétique, il se précipite de l’oxyde stanneux anhydre, en petits grains cristallins rouges.
L’oxyde stanneux qui se produit aussi, quoique lentement, par rébullition de l’hydrate avec de l’eau seule, brûle comme de l’amadou quand on le chauffe à l’air après dessiccation.
1398. Oxyde stannique SnO^ — C’est le principal minerai d’étain. L’oxyde naturel ou cassitérite est en masses stalactitiques ou en prismes quadratiques pyramidés, généralement colorés en brun ou en noir par les oxydes de fer ou de manganèse.
On l’obtient par la calcination de l’étain à l’air. Il se produit ainsi une masse grisâtre qu’on lave par décantation. C’est \di potée cV étain qui est employée pour la confection des émaux. On active la combustion de l’étain en lui associant un peu de plomb ; l’oxydation est alors beaucoup plus rapide. L’oxyde stannique se produit aussi par la calcination des hydrates stanniques, ainsi que de l’oxyde stanneux à l’air.
On obtient l’oxyde stannique cristallisé sous la forme de la Cassitérite et du rutile (oxyde de titane) en calcinantl’oxyde amorphe dans un courant d’acide chlorhydrique (H. Deville). Il se produit au contraire en prismes orthorhombiques, isomorphes avec la variété d’oxyde de titane désignée sous le nom de brookite, en décomposant au rouge la vapeur de chlorure stannique par la vapeur d’eau (Daubrée).
L oxyde stannique est très peu fusible, inattaquable par les acides concentrés, sauf par l’acide sulfurique.
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Hydrates stanniques. — On on clislinguc doux : l’acide staniiiquc SnOMPOou Sn0(0n)'eLracidemélaslanniqueSn'''0'“.5Jl-0. Ces acides ont même composition élémentaire, mais non la même capacité de saturation. Celle-ci est exprimée pour l’acide métastanniqiie par la formule SiPO^lP + 4IPO. D’après Musculus, il existe d’autres hydrates analogues. La complication de ces hydrates rappelle celle des hydrates siliciques.
Acide stannique SnO^IP. — On l’obtient en précipitant le chlorure stannique par l’ammoniaque ou par un carbonate alcalin ou alcalino-terreux. Il se précipite encore lorsqu’on neutralise la solution d’un stannate par l’acide chlorhydrique. C’est une masse gélatineuse blanche qui, séchée àl’air, apour composition Sn(OH)^ et séchée à 100°, SnO(OH)^. L’acide stannique récemmentprécipité est g'élatineux, un peu soluble dans l’eau et à réaction faiblement acide. Il se dissout facilement dans les acides et dans les alcalis; mais après dessiccation il cesse d’être soluble dans l’acide azotique.
Hydrate colloïdal. — Lorsqu’on soumet à la dialyse une solution de chlorure stannique additionnée de potasse ouune solution de stannate de potassium additionnée d’acide chlorhydrique, la gelée d’abord produite se liquéfie et il reste sur le dialyseurune solution d’acide stannique qui est coagulée par une petite quantité d’acide chlorhydrique ou de divers sels. Chauffée, cette solution se modifie et renferme alors de l’acide métastannique (Graham).
Stannates. — Seuls les stannates alcalins sont solubles. On les obtient en fondant l’oxyde ou les hydrates stanniques avec la potasse ou la soude ou en dissolvant l’acide stannique ou l’étain lui-même dans ces alcalis. Pour préparer le sel de potassium pur, on ajoute 30 grammes d’acide métastannique, obtenu en traitant l’étain par l’acide azotique, à 80 grammes de potasse fondue dans un creuset d’argent; on dissout la masse fondue dans l’eau et on fait cristalliser. Le stannate de potassium se dépose en cristaux clinorhomhiques incolores renfermant SnOHv^-J-3IPO (Marignac). Ces cristaux sont solubles dans leur poids d’eau froide. La solution est caustique et très alcaline.
Le sel de sodium SnO^Na^ -j-3rPO est isomorphe avec le sel de potassium. 11 est un pou plus soluble dans l’eau froide que dans l’eau bouillante; à 0° l’eau en dissout 67 p. 100 etseulement 61 p. 100 à 100". Il est insoluble dans l’alcool. Ce sel est employé dans l’impression des toiles peintes comme mordant. On le prépare indus-
ACIDE MÉÏASTANMQUE.
Iriellcnicnt cii foiidcint l’oxydt^ d elü.111 natiirGl qvcc Ici soude ou gu fondant l’étaiii avec de la soude et de Tazotate de sodium. La solution de staunate pur abandonne par le froid de longs cristaux contenant lOH^O (Scheurer-Kestner).
La solution de stannate de sodium abandonnée à elle-même laisse déposer du métastannate Sn^O^^Na" -|- 8ILO.
La solution des stannates alcalins produit sur le cuivre un dépôt d’étain métallique.
Les autres stannates s’obtiennent par double décomposition. C’est ainsi qu’on obtient le stannate d’ammonium, sel un peu soluble dans l’eau, mais insoluble dans l’ammoniaque et dans les solutions salines.
Parmi les stannates insolubles, nous ne citerons que ceux de ebrome et de cobalt qui sont employés comme couleurs. Le premier est utilisé sous le nom ào, pink-colour dans la peinture de la faïence. 11 donne après cuisson une couleur rouge de sang. On l’obtient en calcinant au rouge un mélange d’acide stannique ou métastannique, de craie, de chromate de potassium et d oxyde de chrome. En supprimant la craie et en calcinant au four à porcelaine, on obtient une masse violette, la laque minérale.
Le stannate de cobalt paraît constituer la couleur bleue désignée sous le nom de cœriileum.
Acide métastannique. — Cet acide qui, séché à 100°, a pour composition SmO^^IP'^ se produit par l’action de l’acide azotique concentré sur l’étain. Si l’acide est moyennement concentré, une partie de l’étain se dissout à l’état d’azotate.
L’acide métastannique est une poudre cristalline blanche, insoluble dans l’eau et dans les acides étendus. L’acide sulfurique concentré le dissout et la solution n’est précipitée par l’eau qu’à l’ébullition. L’acide métastannique se dissout dans l’acide chlorhydrique concentré et froid ; à chaud, il y a transformation plus ou moins complète en chlorure stannique. La solution chlorhydrique d’acide métastannique se trouble par l’ébullition et ne laisse passera la distillation que de l’eau et de l’acide chlorhydrique, tandis que la solution chlorhydrique correspondant à l’acide stannique laisse passer en outre du chlorure stannique. Un excès d’acide chlorhydrique précipite le chlorhydrate métastannique. Enfin, celui-ci est coloré en jaune par l’addition de chlorure stanneux, ce qui n’a pas lieu avec le chlorhydrate stannique.
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Métastannates. — Ils se forment par l’action des alcalis sur l’acide mélastannique ou sur sa solution chlorhydrique. Le sel de potassium est incristallisablc. L’addition de potasse solide à sa solution le précipite.
Métastaknate de sodium. — Il est précipité de sa solution par un excès de soude. Il est blanc et cristallin et renferme Sir'O^'^Na^IP. Il se décomposé facilement en perdant de l’eau et en donnant de l’acide mélastannique insoluble. Cette décomposition est déjà provoquée par l’ébullition. On a vu que la solution de stannate de sodium abandonne lentement des cristaux de métaslannate.
Métastannate stanneux. — En faisant agir l’acide métastannique sur le chlorure stanneux, il se dégage de l’acide chlorhydrique et il se forme un produit jaune (Fremy) qui se déshydrate à 140° à l’abri de l’air en devenant brun ; il renferme alors Sri*0^" (Tscbermack).
SELS OXYGÉNÉS D’ÉTAIN.
Les sels stanneux solubles ont une réaction acide, une saveur styptique persistante ; ils communiquent aux doigts une odeur désagréable. Ils sont avides d’oxygène et constituent des réducteurs énergiques. On ne connaît que peu de sels stanniques et ils sont très instables.
1399. Sulfates d’étain. — Sulfate staxneux SO^Sn. — On le prépare en dissolvant l’hydrate stanneux dans l’acide sulfurique étendu. Par l’évaporation dans le vide, ce sel se dépose en cristaux microscopiques grenus, anhydres, solubles dans S, 5 parties d’eau, froide ou chaude, la chaleur le décompose en anhydride sulfureux et oxyde stannique.
Le sulfate stanneux forme des sels doubles avec les sulfates alcalins. Le sel double (SO^)^SnK^ cristallise en aiguilles soyeuses (Marignac).
Sulfate stannique (SO^)^Sn. — On l’obtient en dissolvant la limaille d’étain dans trois fois son poids d’acide sulfurique concentré bouillant et chassant l’excès d’acide par la chaleur. Il reste sous la forme d’une masse blanche.
1400. Azotate stanneux. — Il n’est connu qu’en solution. On obtient celle-ci en dissolvant l’hydrate stanneux dans l’acide azotique ou en traitant l’étain par l’acide azotique de 1,12 de densité. 11 se forme alors en même temps de l’azotate d’ammonium et de l’acide
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métastannifjuc. Cos solutions sont jaunes et se décomposent par la concentration avec production d’acide métastannique.
L’azotate stannique s’obtient en dissolvant à froid l’acide stannique dans l’acide azotique concentré, qui l’abandonne en lamelles soyeuses. Si l’on chauffe la solution, l’acide stannique se sépare de nouveau.
1401. Phosphates d’étain. — Le phosphate stanneux
(PO^)^SnMP + est un précipité blanc obtenu par l’addition
de phosphate disodique en excès à une solution de chlorure stanneux.
Le phosphate stannique^ insoluble dans l’eau et dans l’acide azotique concentré, se produit, mélangé d’acide métastannique, lorsqu’on traite l’étain par l’acide azotique en présence d’acide pliosphorique ou de phosphates. Cette réaction est utilisée pour séparer l’acide phosphorique de ses sels (Alv. Reynoso).
L’anhydride stannique se dissout dans l’acide orthophosphorique concentré et chaud et l’on obtient ainsi des cubo-octaèdres très réfringents qui constiuent le pyrophosphate stannique P-O^Sn (Hautefeuille et Margottet).
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1402. Sulfure stanneux SnS. — Il se forme lorsqu’on fond l’étain avec du soufre ou si l’on projette des feuilles d’étain dans du soufre en ébullition ; la combinaison a lieu avec incandescence. On l’obtient cristallisé en introduisant du sulfure précipité et sec dans du chlorure stanneux anhydre en fusion. Il se présente alors en lamelles douces au toucher, d’un gris de plomb, de 4,973 de densité. Il se dissout dans l’acide chlorhydrique concentré et bouillant, avec dégagement d’hydrogène sulfuré. L’acide azotique le transforme en acide stannique, mais difficilement.
Le sulfure stanneux se produit à l’état d’un précipité brun, amorphe, hydraté, lorsqu’on fait passer un courant d’hydrogène sulfuré à travers une solution de chlorure stanneux. Après dessiccation, il est noir. Il est presque insoluble dans le sulfure ammonique incolore, mais il se dissout facilement dans les polysulfures alcalins, par exemple le sulfure ammonique jaune. En se dissolvant ainsi, il est transformé en bisulfure qui se dissout à l’état de sulfostannate et qui se précipite lorsqu’on sature la solution par un acide.
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1403. Sulfure stannique {hisidfiire) SnS'. — Obtenu par voie sèche, il porte le nom iVor miif>sif. Pour le])i'éparer, on broie de 1 amalgame d’étain, obtenu par 12 parties d’étain et G parties de mercure, avec 7 parties de soufre et G parties de sel ammoniac et l’on cbauffe le mélange lentement au bain de sable jusqu’au rouge sombre dans un ballon à fond plat, en verre peu fusible. On maintient la cbaleur jusqu’à ce que la masse n’émette plus de vapeurs blanches. Ces vapeurs sont produites par les chlorures de mercure et d’étain qui se subliment en même temps que le sel ammoniac. La présence de celui-ci a pour but d’empêcher par sa volatilisation que la température ne s’élève assez pour décomposer le bisulfure ' il favorise en outre la volatilisation des autres produits.
L’or mussif qui occupe le fond du ballon est une masse composée de lamelles hexagonales translucides, d’un jaune d’or, très douces au toucher, dé 4,425 de densité.
On obtient encore le sulfure stannique cristallisé en dirigeant à travers un tube chaude au rouge des vapeurs de chlorure stannique mélangées d’hydrogène sulfuré.
L’hydrogène sulfuré donne dans une solution acide de chlorure stannique un précipité jaune de sulfure stannique, mélangé d’hydrate stannique, soluble très facilement dans les monosulfures alcalins d’où l’acide chlorhydrique précipite le sulfure stannique.
L’acide chlorhydrique bouillant est sans action sur l’or mussif et attaque faiblement le sulfure précipité. Ce dernier se dissout dans les alcalis en donnant un mélange de stannate et de sulfostannate. Il agit de même sur les carbonates alcalins à l’ébullition en déplaçant l’acide carbonique. Il est transformé en hydrate stannique lorsqu’on le fait bouillir avec les sels ammoniacaux (de Clermont).
Chauffé au rouge, le bisulfure d’étain se sublime en petite quantité, mais la majeure partie est décomposée en soufre et monosulfure ou sulfure intermédiaire Sn^Sh
L’or mussif sert à bronzer le bois, le plâtre, etc. On l’emploie aussi pour les coussins des machines électriques.
SuLFOSTANXATcs ALCALINS. — Oii obtient facilement ces composés en dissolution. Le sel de sodium a été obtenu cristallisé. Pour le préparer on ajoute de l’étain à dupentasulfure de sodium en fusion, qui le dissout avec une vive réaction. On épuise la masse refroidie
PIIOSPHURES ET ARSÉNIURES D’ÉTAIN.
par Veau, et on évapore la solution à une douce chaleur. Il se dépose alors des octaèdres réguliers, jaunes et brillants qui ont pour composition SnS^Na“-|-2IPO. On obtient un autre sel SnS^'Na''-)- 1 21PO en cristaux clinorbombiques incolores en fondant un mélange de sulfure de sodium, de sulfure stanneux et de soufre, reprenant la masse par Veau et concentrant la solution brune à basse température.
lodosulfure stannique SnS^P = SnSP.SP. — On le prépare en cbauffant dans un courant de gaz carbonique un mélange de 1 molécule d’or mussif et de^ atomes d’iode. Le mélange fond en un liquide brun qui cristallise par le refroidissement. En chauffant plus fort, Viodosulfure se sublime. Ce composé est soluble dans le chloroforme et dans le sulfure de carbone, d’où il se dépose en cristaux rbomboïdaux d’un rouge orange. Il est décomposé par Veau.
PHOSPHURES ET ARSÉNIURES D’ÉTAIN.
1404. Chauffé dans la vapeur de phosphore, l’étain s’y combine et donne une masse de cristaux enchevêtrés (Vigier). En fondant un mélange d’étain et de phosphore en excès, on obtient un phospbure d’un blanc d’argent Sn^P^, moins fusible que l’étain, mou, malléable et à texture lamelleuse (Pelletier). Chauffé un instant avec de l’acide azotique, puis avec de l’acide chlorhydrique pour dissoudre l’hydrate stannique formé, ce composé laisse des lamelles métalliques brillantes, difficilement attaquées par l’acide azotique, en partie solubles dans Vacide chlorhydrique et dans la potasse. Le résidu de cette attaque renferme SnP (Natanson et Vortmann).
Une température élevée ramène tous ces phospbures à la composition Sn“P ; il ressemble à du zinc fondu, et fond à 370°. Ce phospbure est employé pour la préparation du bronze pbospboré.
1405. Arséniüres. — L’étain et l’arsenic s’unissent en toutes proportions, donnant des alliages plus durs et plus sonores que Vétain. Celui qui renferme 6 p. 100 d’arsenic cristallise en grandes lames; il est moins fusible que Vétain. Ces arséniures perdent tout leur arsenic par grillage ou par distillation. L’acide chlorhydrique les dissout en laissant une partie de l’arsenic; une autre portion se transforme en hydrogène arsénié.
RECHERCHE ET DOSAGE DE L’ÉTAIN
1406. Chaiillés au chalumeau sur le charbon, dans la flamme réductrice, avec du carbonate de sodium et un peu de cyanure de potassium, ils donnent un globule d’étain métallique sans formation d’enduit sur le charbon. On caractérise le métal en le dissolvant dans l’acide chlorhydrique et en examinant la solution.
Avec le borax ou le sel de phosphore, on obtient une perle incolore dans les deux flammes.
Nous rappellerons ici, en les complétant, les réactions que présentent les solutions stanneuses et stanniques, représentées principalement par les chlorures :
Potasse
Ammoniaque
Hjjdrogêne sulfurd
Carbonates alcalins
Suif hydrate ammonique. .
Chlorure mercurique
Chlorure d'or
Cyanure jaune
Cyanure rouge
Zinc métallique
Sels stanueux.
Précipité blanc d’hydrate soluble dans un excès de potasse.
Précipité d’hydrate devenant anhydre par l’ébullition, sans se dissoudre.
Précipité brun (SnS) soluble dans les sulfures alcalins chargés de soufre.
Précipité d’hydrate, insoluble dans un excès de carbonate.
Sels stanniques.
Précipité blanc soluble dans les alcalis et dans les acides.
Précipité blanc soluble dans un excès d’ammoniaque.
Précipité jaune (SnS-) facilement soluble dans les monosulfures alcalins.
Précipité d’hydrate stannique difficilement soluble.
Précipité de sulfure, mais seulement dans les solutions maintenues acides.
Précipité de calomel, puis Rien,
de mercure.
Formation de pourpre de Cassius dans un mélange des deux; si le chlorure stanneuxest seul, il faut y ajouter une goutte d’acide azotique.
Précip. gélatineux brun. Précip. gélatineux blanc.
Précipité blanc. Rien.
L’étain est précipité à l’état métallique; le précipité se dissout aisément dans l’acide chlorhydrique. Le plomb précipite aussi l’étain.
Les sels d’étain ne communiquent pas de coloration à la flamme Le spectre électrique du chlorure présente des raies brillantes caractéristiques, X = 452,6 et 563,1 (Lecoq de Boisbaudran).
RECHERCHE ET DOSAGE DE L’ÉTAIN
1407. Dosage et séparation. — On dose généralement l’étain à l’état d'oxyde stanniqiie. S’il est en solution à l’état de chlorure, on le précipite par riiydrogène sulfuré. S’il se trouvait en solution alcaline (stannates), il faudrait d’abord sursaturer la solution par l’acide chlorhydrique. Le précipité de sulfure recueilli sur un fdtre et lavé est ensuite converti en oxyde par calcination au conctact de l’air.
Lorsque l’étain ^st à l’état d’alliage, on traite celui-ci par l’acide azotique de 1,3 de densité, qui transforme l’étain en acide métastannique ; l’attaque terminée, on étend d’eau, on recueille l’acide métastannique sur un fdtre, on le lave à l’eau bouillante, 011 le sèche et on le calcine. C’est ainsi qu’on procède à l’analyse du bronze; le cuivre qui est dissous à l’état d’azotate est précipité ensuite à chaud par la potasse. Lorsque l’alliage renferme à la fois de l’étain et de l’antimoine, l’attaque par l’acide azotique donne un mélange d’acides métastannique et antimonique. Ce mélange étant fondu avec de la soude, au creuset d’argent, fournit du stannate de sodium soluble dans l’eau et de l’antimoniate à peu près insoluble et qui le devient tout à fait par l’addition d’un peu d’alcool.
La séparation de l’étain des autres métaux repose sur la formation de son sulfure en solution acide par l’hydrogène sulfuré et sur la solubilité de ce sulfure dans le sulfure ammonique jaune. Le sulfure d’étain peut dans ce cas être accompagné des sulfures d’arsenic et d’antimoine, ainsi que des sulfures d’or et de platine. Nous avons déjà exposé les principes sur lesquels on se fonde pour séparer l’étain de l’arsenic et de l’antimoine (557^
Pour séparer l’étain de l’or, on redissout les sulfures dans l’eau régale, on étend d’eau et on précipite l’or par le sulfate ferreux, puis l’étain de nouveau à l’état de sulfure. Enfin, pour séparer l’étain du platine, on transforme leurs chlorures en chlorures doubles potassiques, on évapore à sec et on reprend par petite quantité d’eau additionnée d’alcool, qui laisse le chloroplatinate de potassium. Enfin on peut séparer l’étain de l’or et du platine, en chauffant leurs sulfures dans un courant de chlore. L’or et le platine restent, tandis que le chlorure stannique distille et peut être recueilli dans de l’eau.
PLOMB
PLOMJi. — Pb =.200,4.
1408. Historique. État naturel. — Le plomb était connu des anciens. Les llomains le tiraient des Gaules et de l’Espagne et n’ignoraient pas qu’il renferme en général de l’argent. Ils l’utilisaient pour les conduites d’eau. Parmi les composés de ce métal qui étaient connus et utilisés, Pline en signale deux, le minium et la céntse (cerussa); celle-ci produite par l’action du vinaigre sur le plomb, celle-là, par la calcination de la céruse.
Le plomb se rencontre le plus souvent dans la nature à l’état de sulfure, ou galène^ et à 1 état de carbonate, associés à des gangues siliceuses ou calcaires. On a signalé la présence du plomb natif, disséminé dans une galène de la Vera-Gruz et dans un fer météo-
rique trouvé au Chili. On rencontre bien rarement les oxydes PbO et Pb^Oh Le sulfure de plomb est quelquefois associé aux sulfures d’arsenic et d’antimoine, tels sont la boulangérite SPbS.Sb^S^le zinkénite PbS.Sb^S^ le dufrénoisite 2PbS.As'^Sb etc. On trouve encore le plomb à l’état de chlorure et d’oxycblorures, de chloropbospbate, de cblorocarbonate, de sulfate, de cbromate, etc.
1409. Métallurgie du plomb. — Le principal minerai de plomb est la galène PbS. Ce corps fond au rouge cerise en se volatilisant en partie et en perdant du soufre pour laisser un soussulfure qui, par le refroidissement, se dédouble en plomb et monosulfure. Calcinée à l’air, la galène éprouve un grillage plus ou moins complet suivant la température et suivant que l’atmosplière est plus ou moins oxydante.
Si la température est relativement basse et l’atmosphère peu oxydante, il peut se faire que le soufre seul soit brûlé et que le plomb soit mis en liberté.
Un grillage plus complet au rouge sombre fournit simultanément de l’oxyde de plomb et du sulfate de plomb.
PbS 4-03 = 80^-1- PbO et PbS-t-0^ = S0vPb.
Les produits de ce grillage réagissent à une température plus élevée sur le sulfure de plomb restant, pour fournir du plomb métallique :
PbS4-2Pb0 = S02H-3Pb et PbS4-S0q^b = 2S03 4-2Pb.
Si toute la galène n’est pas ainsi convertie en plomb, le reste
MÉTALLURGIE DU PLOMB
donne du sous-sulfure, d’où une partie, du plomb se sépare par le refroidissement.
Ces réactions importantes sont la base du traitement dit par grillage et réaction. Une autre méthode, celle par grillage et réduction consiste à fondre le minerai grillé avec du charbon. Elle s’applique principalement aux minerais à gangue siliceuse. Celleci donne naissance à une scorie plombeuse qui serait sans action sur la galène en excès, mais qui est aisément réduite par le charbon; la silice en outre décompose, à la température de l’opération, le sulfate de plomb contenu dans le minerai grillé. Si dans cette opération le grillage n’étaît pas poussé assez loin, il se formerait une matte plombeuse, ce qu’on recherche lorsque la galène est cuprifère, puisqu’alors le cuivre s’accumule dans la matte; mais celle-ci retient aussi l’argent du minerai. Cette circonstance est importante à considérer, l’argent se rencontrant dans presque toutes les galènes et se retirant du plomb éioeuvre par les procédés que nous avons fait connaître (1005 et suiv.).
Une autre méthode de traitement de la galène, la méthode par précipitation, repose sur l’action du fer sur la galène fondue ; le fer s’empare du soufre et met le plomb en liberté.
PbS-f-Fe = FeS-f-Pb.
Quel que soit le procédé suivi, le minerai est d’abord concassé et séparé en partie de la gangue ; celle-ci est alors bocardée et lavée et fournit un minerai moins riche, qu’on nomme schlich.
U Méthode au bas [procédé américain ou écossais). — Elle utilise, en partie au moins, la première des réactions que nous avons indiquées : grillage de la galène limité à la combustion du soufre. Le foyer, adossé à un mur en maçonnerie que traverse latuyère, est une cuvette en fonte de 0“,6 de côté, sur une profondeur de 0”,2; la partie antérieure du four porte une plaque de fonte inclinée dans laquelle est creusée une rigole. La cuvette étant remplie de plomb fondu, on dispose sur celui-ci un combustible développant peu de chaleur, tel que du bois vert ou de la tourbe. Le minerai en grenaille est jeté sur le combustible par doses de 10 à 15 kilogrammes, puis on donne le vent en recouvrant le minerai de combustible. Le plomb est réduit et s’écoule parla rigole. On continue l’addition de minerai et de combustible jusqu’à ce que les résidus deviennent trop abondants dans le
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foyer; on arrête alors le vent et l’on amène la masse pâteuse sur la plaque de fonte. Cette masse, qui renferme du sous-sulfure de plomb, se scinde par le refroidissement en plomb qui s’écoule et en sullure qu’on ajoute aux nouvelles charges.
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Cette méthode, qui ne s’applique qu’aux minerais riches et à gangue non siliceuse, entraîne un déchet de 15 p. 100 environ du plomb contenu dans le minerai, mais elle exige peu de combustible. C’est la plus simple de toutes et elle paraît être aussi la plus ancienne. Ajoutons qu’elle est très insalubre par suite des fumées et vapeurs entraînées.
2° Méthode par grillage et réaction. — Le four le plus usuel est le four gallois; c’est un four à réverbère (lig. 231 et 232) à voûte
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surbaissée et à sole légèrement inclinée vers la porte de coulée.
Il est chaulîé par le foyer A. Chaque face du four est munie de trois portes de travail ; la voûte est surmontée d’une trémie T. Les gaz et fumées de grillage s’échappent par le carneau F qui les conduit à la cheminée, après leur avoir fait traverser des chambres de condensation. La sole est en maçonnerie avec un revêtement en scories riches du four, concassées et fondues; ce revêtement n’est traversé que difficilement par les produits plombeux.
La charge est d’environ une tonne et n’occupe sur la sole qu’une hauteur de 5 à 6 centimètres. Le grillage est mené rapidement an rouge sombre ; après quelques heures, on ferme toutes les ouvertures et on donne un coup de feu; les réactions entre le sulfure restant et les produits d’oxydation s’établissent et le plomb réduit s’écoule dans le bassin de réception en fonte G. On ouvre alors toutes les portes de manière à produire un refroidissement rapide, et le plomb provenant de la liquation de la matte plombeuse (sous-sulfure) s’écoule à son tour.
3° Méthode par grillage et réduction. — Le grillage s’effectue au four à réverbère. Le minerai est mélangé de toutes les matières plombeuses à traiter. Lorsque le grillage est terminé, on donne un coup de feu pour détruire le sulfate de plomb, qui régénérerait du sulfure par sa réduction, puis on mélange le minerai grillé avec du charbon et on opère la réduction dans un four à cuve.
4° Méthode par précipitation, — Celte méthode, qui est surtout applicable aux galènes accompagnées d’autres sulfures, repose, comme nous l’avons vu, sur la réduction de la galène par le fer. L’opération peut s’effectuer au four à réverbère, mais se fait le plus souvent dans un four à cuve. Elle donne du plomb et une matte qui, outre le sulfure de fer, renferme les sulfures des autres métaux, le cuivre principalement et un reste deplomb. On traite cette matte suivant la nature des métaux qu’elle renferme.
On remplace aujourd’hui le fer métallique par des matières ferrugineuses oxydées, telles que minerais de fer ou scories de forges. L’oxyde de fer est réduit dans le four même et le fer produit réagit alors sur la galène. Le four employé (four Raschette) est un four à base de parallélogramme ; les grandes parois sont iraversées chacune par cinq tuyères refroidies par un courant d’eau, et leur écartement à la base est de 0“,90 et au gueulard de 1“,40. La sole du four forme un toit surbaissé qui s’abaisse vers
II. — Chimie minérale
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les deux parois étroites munies cliacune d’un bassin de coulée.
Pour 1000 parties de minerai ou scliicli, on prend 1050 parties de scories ferrugineuses fi 70 p. 100 d’oxyde de fer, 870 parties de scories d’opérations antérieures, 05 parties de mattes plombeuses, 50 j)arties de chaux et 495 parties do coke.
Quelle que soit la méthode employée, le traitement des minerais de plomb donne, outre les gaz des réactions, des vapeurs et fumées plombifères qu’il falit retenir soigneusement, par mesure hygiénique surtout. On y arrive en faisant circuler les vapeurs dans une série de carneaux de condensation avant de les faire arriver dans la cheminée.
Raffinage du plomb. — Le plomb se raffine généralement par une simple fusion sur la sole inclinée d’un petit four à réverbère, à peu près comme on raffine l’étain. Quand il renferme de l’arsenic, du zinc ou de l’antimoine, cette fusion ne suffit pas et il faut lui faire subir une oxydation partielle en enlevant les crasses jusqu’à ce que la litharge produite soit suffisamment pure; on coule alors le plomb fondu. Les crasses sont traitées elles-mêmes soit pour le plomb, soit pour le métal qui y prédomine.
Quant à la désargentation du plomb d’œuvre, nous nous en sommes déjà occupés.
1410. Plomb pur. — Pour obtenir le plomb chimiquement pur, il faut le retirer d’une de ses combinaisons, par exemple par la réduction de l’oxyde de plomb obtenu en calcinant l’azotate de plomb, sel facile à purifier par cristallisation.
Voici comment M. Stas a purifié ce métal en vue de la détermination de son poids atomique. Une solution d’acétate de plomb a été mise en digestion avec des lames de plomb à 40 ou 50“ pour précipiter les sels d’argent et de cuivre, puis versée dans de l’acide sulfurique pur très dilué; le sulfate précipité et lavé a été ensuite transformé en carbonate par digestion avec du carbonate ammonique. Une partie de ce carbonate a été calcinée modérément dans une capsule de platine pour le convertir en oxyde ; l’autre partie a été traitée par une quantité d’acide azotique insuffisante pour sa dissolution totale. La solution nitrique portée à l’ébullition avec l’oxyde provenant de la décomposition du carbonate, pour précipiter le fer, fut ensuite versée après filtration dans une solution de carbonate ammonique. Enfin le carbonate de plomb précipité fut réduit par le cyanure de potassium dans un creuset de porcelaine.
PROPRIÉTÉS
1411. Propriétés. — Propriétés physiques. — Le plomb est d'un opis bleuâtre ; sa surface fraîche est brillante, mais se ternit rapidement à l’air. Il est très mou et se laisse rayer par l’ongle ; il laisse sur le papier une trace grise. 11 répand une odeur spéciale mais faible lorsqu’on le frotte.
Le plomb est très malléable et ductile, mais peu tenace et sans élasticité. Après plusieurs fusions à l’air, il devient plus dur et cassant parce qu’il renferme alors un peu d’oxyde. Sa densité est égale à 11,363 lorsqu’il a été refroidi brusquement, et seulement 11,234 quand il s’est solidifié lentement (H. Deville).
Le martelage élève sa densité à 11,388 s’il ne peut s’épancher en aucun sens. Le plomb cristallise par fusion en octaèdres bien définis ou en amas dendritiques ou étoilés, de 11,254 de densité. Le zinc le précipite de ses solutions en lamelles cristallines. En électrolysant une solution d’azotate de plomb, Wœhler a obtenu au pôle négatif des lames cristallines d’un rouge de cuivre.
Le plomb fond à 334°. Il se volatilise notablement au rouge vif et bout au rouge blanc. Cette volatilité entraîne toujours des pertes dans la métallurgie du plomb ; dans un four à porcelainela perte est de 9 p. 100 par heure.
Propriétés chimiques. — Le plomb se ternit à l’air, mais l’oxydation n’est que superficielle. Le plomb en fusion s’oxyde plus rapidement et complètement si l’on enlève la couche d’oxyde à mesure qu’elle se forme. L’eau distillée exempte d’air est sans action sur le plomb ; mais si elle est aérée, il s’y produit des paillettes brillantes, blanches, qui sont un hydrocarbonate de plomb, mais il n’entre pas de métal en dissolution, comme on peut s’en assurer par filtration ; l’eau de pluie agit comme l’eau distillée aérée. L’action des eaux telluriques varie avec la nature des principes tenus en dissolution. Le plomb étant un métal très usuel, et utilisé pour la conduite des eaux, et donnant d’autre part des composés très toxiques, cette action est importante à considérer au point de vue hygiénique.
En général les eaux telluriques sont moins actives sur le plomb que l’eau de pluie. De toute façon, pour que l’action s’exerce, il faut l’intervention de l’air. La présence des carbonates et des sulfates dans une eau diminue son action sur le plomb. La présence des azotates au contraire et surtout celle de l’azotate d’ammonium la favorise en donnant naissance à de l’azotate basique de
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])lomb, que racide carbonique ou les carbonates décomposent ensuite, mais qui ne tarde pas à se reproduire aux dépens d’une nouvelle quantité de plomb, au contact de l’air.
On peut, en résumé, admettre que l’emploi des tuyaux de plomb est sans danger pour la distribution des eaux, si l’on considère que ces eaux sont généralement calcaires et qu’on les fait toujours circuler à tuyau plein, c’est-à-dire à l’abri de l’air; il se forme en outre sur le métal une patine protectrice. L’emploi de réservoirs en plomb n’offre pas la même innocuité.
L’acide chlorhydrique concentré est sans action notable sur le plomb à froid ; cette action est lente à l’ébullition. L’acide sulfurique concentré n’attaque le plomb qu’à chaud, à une température variant avec la concentration (t. p. 400). L’action de l’acide azotique est très énergique^ mais elle est faible si cet acide est mélangé d’acide sulfurique, parce qu’il se forme dans ce cas une couche protectrice de sulfate de plomb.
Les acides faibles pouvant donner des sels de plomb solubles agissent sur ce métal, mais seulement avec le concours de l’air.
Le plomb du commerce n’est jamais pur, il renferme généralement des traces de cuivre, de fer et d’argent; quelquefois du soufre, de l’arsenic, de l’antimoine. Ces derniers éléments augmentent la dureté du plomb ; la présence du zinc et de l’étain le rend plus blanc.
1412. Usages. — Le plomb métallique est employé pour les tuyaux de conduite des eaux et du gaz ; la souplesse du métal et la facilité avec laquelle on le travaille le rendent très précieux pour cet usage.
Pour obtenir ces tuyaux de plomb, on comprime, à l’aide d’un piston, du plomb fondu contenu dans un espace cylindrique, à travers une ouverture annulaire d’où il sort à l’état solide sous forme d’un tube qui s’enroule autour d’un tambour et auquel on peut donner une longueur quelconque. On obtient d’une manière analogue des fils de plomb de tout diamètre, utilisés dans le jardinage, la galvanoplastie, etc.
Pour raccorder entre eux deux tubes de plomb, on enlève avec un couteau la surface oxydée des extrémités à souder et on élargit au besoin à l’aide d’un mandrin l’un des tubes pour y faire pénétrer l’autre; on enduit les surfaces de graisse, puis on les soude au moyen d’une lampe éolipyle en entretenant constamment une
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couche de graisse à la surface, pour empêcher l’oxydation du métal, et en déposant sur les parties à réunir de la soudure des plombiers, alliage d’étain et de plomb plus fusible que le plomb lui-même.
Le plomb est employé en feuilles pour l’établissement des chambres de plomb des fabriques d’acide sulfurique (t. P'', 260) et poulies chaudières de concentration de cet acide, ainsi que pour des auges et caisses pour la préparation d’un grand nombre de produits ebimiques. Le plomb est aussi utilisé pour la fabrication et la conservation de l’acide Iluorbydrique.
Le 'plomb de chasse est obtenu en laissant tomber le plomb fondu dans de l’eau d’une hauteur de 50 à 60 mètres à travers une passoire en tôle ou en cuivre percée de trous. Le plomb, pour donner des grains parfaitement sphériques^ doit être additionné de quelques millièmes d’arsenic.
Le plomb entre dans la composition de divers alliages et sert à la préparation d’un certain nombre de produits dont les plus importants sont les oxydes, le carbonate et l’acétate de plomb.
Poids atomique et atomicité. — Le plomb forme des combinaisons dans lesquelles il fonctionne le plus souvent comme diatomique. Mais l’existence d’un tétrachlorure, instable il est vrai, et de composés organo-métalliques, PbEP;PbEt^Cl, etc., montre qu’il peut être aussi tétravalent; il peut aussi être envisagé comme tel dans le bioxyde PbO^.
M. Stas, en transformant le plomb pur en azotate, a trouvé pour le poids atomique du plomb le nombre 206,40 et en transformant l’azotate en sulfate le nombre 206,41 (O = 15,96).
ALLIAGES DU PLOMB
1413. Le plomb s’allie facilement à la plupart des métaux. Ses alliages avec le cuivre sont peu stables et se liquatent facilement. Le plomb et le zinc ne se dissolvent mutuellement qu’en petite quantité (t. II, p. 18). Le plomb et l’argent s’allient à peu près en toutes proportions, mais les alliages riches en plomb abandonnent du plomb cristallisé, exempt d’argent, lorsqu’on les fond et qu’on les laisse refroidir lentement (Pattinson).
Le mercure dissout le plomb à froid et peut en prendre la moitié de son poids sans cesser d’être liquide. L’amalgame à parties égales, Pbllg, est cristallisable; il se fait avec contraction.
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Ou obtient un amalgame de plomb en faisant digérer une solution de sublimé corrosif avec des lames de plomb.
Allié à l’antimoine, le plomb fournit les caractères d’imprimerie (t. I. p. (124). Il entre dans la composition de divers autres alliages complexes. Son introduction en petite quantité dans les alli âges du cuivre leur communique quelques propriétés spéciales; le laiton contenant 2 à 3 centièmes de plomb se travaille beaucoup mieux au tour, mais est moins malléable que le laiton ordinaire. Le plomb a été rencontré à la dose de 5 p. 100 dans le bronze de quelques statues romaines et les bronzes du Japon contiennent de 10 à 20 p. 100 de ce métal. Ces bronzes se recouvrent d’une belle patine brune lorsqu’on les chauffe (Morin).
Plomb et étain. — Cesontles alliageslesplusimportantsquenous ayons à considérer ici. Ces deux métaux s’allient à peu près en toutes proportions. La densité de ces alliages est un peu inférieure à la densité moyenne, sauf pour les alliages Sn'Tb à Sn^Pb. Ces alliages sont plus durs que l’étain; le plus dur et le plus tenace est SiPPb. Quant à la fusibilité, elle est plus grande que celle de l’étain tant que le plomb ne prédomine point. Voici les points de fusion pour quelques-uns de ces alliages (Kuppfer) :
Sn^Pb SiPPb Sn^Pb SnSPb SnPb SnPb^
Les alliages de plomb et d’étain s’oxydent très facilement par la calcination à l’air ; un alliage de 4 à 5 parties de plomb pour 1 partie d’étain brûle comme de l’amadou, ce qui paraît dû à l’affinité réciproque des oxydes formés. Le produit de cette combustion est la potée d'étain. L’alliage employé pour la soudure du plomb renferme 66,6 p. 100 de plomb et 33,3 p. 100 d’étain; la soudure des ferblantiers est composée de parties égales des deux métaux. L’alliage pour vaisselle et robinets ne renferme que 8 p. 100 de plomb.
PLOMB ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1414. Fluorure de plomb PbFP. — Poudre blanche, amorphe, à peu près insoluble dans l’eau, même en présence d’un excès d’acide fluorhydrique, soluble dans les acides azotique et chlorhydrique. Il fond facilement. Il est décomposé au rouge par l’oxygène, l’hydrogène, le chlore, le soufre (Fremy). Traité par
CHLORURE DE PLOMB
l’ammoniaque aqueuse, il se dissout en petite quantité à 1 état d’oxyfluorure.
Lorsqu’on précipite une solution de chlorure de plomb par un Iluorure alcalin, on obtient le chloro fluorure peu soluble PbClFl.
1415. Chlorure de plomb PbCP. — On le rencontre en petites aiguilles blanches et brillantes dans les laves du Vésuve ; il porte alors le nom de cotunnite. Il se forme par l’action du chlore sur le plomb au rouge ou par l’action de l’acide chlorhydrique concentré, avec dégagement d’hydrogène. On l’obtient plus facilement par l’acide chlorhydrique et l’oxyde de plomb, ou en traitant la solution d’un sel de plomb par l’acide chlorhydrique ou par un chlorure soluble. Le chlorure de plomb se précipite alors à l’état cristallin. On l’obtient en cristaux plus nets, du type orthorhombique, par le refroidissement de la solution aqueuse ou chlorhydrique bouillante. 11 se dépose alors en aiguilles ou en lamelles blanches et soyeuses de 5,8 de densité'.
Le chlorure de plomb se dissout dans 135 parties d’eau à 12°, 5 et dans 30 parties d’eau à 100°. Il est plus soluble dans l’acide chlorhydrique concentré, mais il l’est au contraire moins dans l’acide chlorhydrique dilué, de sorte qu’il se précipite par l’addition d’acide chlorhydrique à sa solution aqueuse aussi bien que par l’addition d’eau à sa solution saturée dans l’acide chlorhydrique. Le chlorure de plomb est soluble dans les hyposulfites et dans les acétates alcalins.
Le chlorure de plomb fond au-dessous du rouge et se prend par le refroidissement en une masse cornée, blanche et translucide, assez molle. Il bout entre 860° et 1000°; sa densité de vapeur est égale à 138,6 conformément à la formule PbCF (Roscoe).
La fusion au contact de l’air transforme le chlorure de plomb en oxychlorure O(PbCl)^, composé qu’on rencontre dans la nature et que l’on nomme matlockite. La mendipite est un autre oxychlorure naturel PbCP, 2PbO, soit PbCl' obtient des
oxychlorures de composition variable en fondant des mélanges d’oxyde et de chlorure de plomb; quelques-unes de ces combinaisons sont employées comme couleurs, le jaune de Cassef par exemple, PbCP, 7PbO. Le jaune de Turner est un oxychlorure obtenu par voie humide en faisant digérer 7 parties de litharge avec 1 partie de sel marin et un peu d’eau : le précipité est blanc,
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mais devient jaune par la calcination. Le jaune de Cassel cristallise en cubes par voie de fusion.
En ajoutant de l’eau de chaux à une solution bouillante de chlorure de plomb, il se précipite un chlorure basique blanc, aussi employé comme couleur, qui renferme ClPb(Oll).
Le chlorure de plomb peut absorber 9,31 p. lÜO de gaz ammoniac; le composé produit 2PbCP, 3AzlP est pulvérulent.
Il forme des chlorures doubles avec le sel ammoniac. La composition de ces chlorures varie avec les conditions de leur production. Lorsqu’on laisse refroidir une solution de sel ammoniac saturée à froid, dans laquelle on a dissous du chlorure de plomb à l’ébullition, il se dépose une poudre cristalline qui renferme PbCP, 9AzH''Cl-[“ 1/2IPO. Si l’on dissout à chaud l’oxyde de plomb dans une solution de sel ammoniac, le produit qui se dépose par le refroidissement a pour composition PbCP. iSAzlLCl-]- 4tPO (André).
Le chlorure de plomb se combine aussi aux chlorures de sodium et de baryum (Becquerel).
1416. Tétrachlorure de plomb PbClh — Il n’est connu qu’en solution et se produit lorsqu’on fait passer un courant de chlore à travers du chlorure de plomb délayé dans une solution de chlorure de sodium, de chlorure de calcium ou dans l’acide chlorhydrique. Le chlorure de plomb se dissout, donnant une solution jaune qui perd peu à peu du chlore par son exposition à l’air. Cette solution est un chlorurant ou un oxydant énerg-ique, qui décompose l’acide oxalique avec une vive effervescence ; ajoutée à une solution de chlorure manganeux, elle en précipite du peroxyde de manganèse. On obtient une solution douée des mêmes propriétés en dissolvant le peroxyde de plomb dans l’acide chlorhydrique concentré et refroidi.
La solution de perchlorure de plomb donne avec les alcalis et les sels à caractère alcalin un précipité de peroxyde de plomb. L’addition d’une grande quantité d’eau produit la même décomposition :
PbCl^ -P 2H2Q = 4HCI -h PbO^.
Dans les actions oxydantes produites parla solution jaune, il se sépare en même temps du chlorure PbCff bien cristallisé (Sobrero et Selmi, Nicklès, Ditte).
1417. Bromure de plomb PbBrh — Il se forme dans les
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mêmes circonstances que le chlorure, auquel il ressemble. G est une poudre cristalline blanche qui cristallise en aiguilles orthorhombiques brillantes par le refroidissement de sa solution bouillante. Densité = 6,63. Il fond à l’abri de l’air en un liquide rouge qui se prend par le refroidissement en une masse cornée jaune. Chauffé au contact de l’air, il se convertit en oxybronmre.
L’eau à 10“ dissout 0,6 p. 100 de bromure de plomb; l’addition d’acide bromhydrique diminue cette solubilité, mais l’acide bromhydrique concentré en dissout la moitié de son poids ; si la solution est faite à chaud, il se dépose par le refroidissement des aiguilles soyeuses renfermant 2PbBr^-|-3IFO. Si l’on sature complètement la solution de gaz bromhydrique, il se dépose un sel acide SPbBrS 2HBr-flOH^O (Ditte).
1418. lodure de plomb PbP. — C’est un précipité jaune à peine soluble dans l’eau froide, soluble dans 194 parties d’eau bouillante, d’où il se dépose en lamelles hexagonales d’un jaune d’or, de 6,1 de densité. Sa solubilité dans l’acide iodhydrique offre les mêmes particularités que celle du chlorure dans l’acide chlorhydrique. La solution dans l’acide iodhydrique concentré et chaud abandonne des cristaux d’iodure acide PbP. Hl-j-SIPO (Berthelot).
L’iodure de plomb est soluble dans les hyposulfites et les iodures alcalins.
L’iodure de plomb fond à l’abri de l’air en un liquide rougebrun qui se prend en une masse jaune par le refroidissement. Il se volatilise au rouge vif. Fondu à l’air, il perd de l’iode et se convertit en oxyiodure. On obtient divers oxyiodures dans les mêmes circonstances que les oxychlorures.
L’iodure de plomb absorbe à froid 2 molécules de gaz ammoniac. Il forme un grand nombre de combinaisons doubles avec les iodures alcalins.
CuLORO-iODURE DE PLOMB. — L’acidc clilorliydriquc bouillant dissout l’iodure de plomb en donnant une solution orangée d’où se déposent des aiguilles quadrangulaires d’un jaune pâle qui constituent sans doute le chloro-iodure PbClI.
Oxyiodures de plomb. — On obtient divers oxyiodures en précipitant l’acétate ou le sous-acétate de plomb par l’iodure de potassium. A ces composés se rattache un produit bleu qui se produit dans diverses circonstances, par exemple en triturant I hydrate de plomb avec de l’iode précipité et de l’eau, puis fai-
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sant bouillir pour chasser Toxcès d’iode. Ce produit bleu se forme aussi lorsqu’on précipite le sous-acétate de plomb par l’iodure ioduré de potassium additionné d’un excès de carbonate de sodium. Ce corps paraît être un liypoiodite mélangé d’iodiirc de plomb et de carbonate de plomb Pbl^.PbOP-f 4CO'Pb (Filliol). Ce composé bleu, comparable par conséquent au chlorure de chaux, perd de l’iode par l’action de l’acide carbonique.
OXYDES DE PLOMB
1419. Le plomb forme deux oxydes, le protoxyde PbO et le peroxyde PbO% ainsi que des oxydes intermédiaires Pb^O^ [minium) et Pb^O^ Enfin on admet l’existence d’un sous-oxyde PIPO.
Sous-oxYDE DE PLOMB Pb^O. — C’est sans doute la couche d’oxyde
qui se forme à la surface du plomb tant qu’on n’atteint pas le point de fusion du métal (Berzelius). Dulong l’a obtenu par la calcination à 300° de l’oxalate de plomb :
2G20Tb = Pb2Q -h CO + 3C02.
C’est une poudre noire, tantôt mate, tantôt veloutée et brillante. Il se transforme à une température plus élevée en protoxyde et plomb métallique. Le même dédoublement est produit par les acides.
1420. Protoxyde de plomb PbO. — Il se rencontre quelquefois dans la nature à l’état de masses écailleuses jaunes. lise produit par l’oxydation du plomb fondu à l’air. L’oxyde non fondu porte le nom de massicot; celui qui a été fondu constitue la litharge. Le protoxyde de plomb se produit aussi par la calcination de l’hydrate, du carbonate ou de l’azotate.
Dans l’industrie, on prépare le massicot en grillant le plomb sur des soles horizontales ; on enlève l’oxyde à mesure qu’il se forme, on le broie et on le sépare par lévigation du plomb qui l’accompagne. Le massicot est d’un jaune sale; il est sans usage.
• La litharge qui se produit dans la coupellation du plomb d’œuvre est jaune ou rouge. La litharge rouge se produit par un refroidissement lent. Elle est jaune si on la refroidit brusquement en la coulant dans l’eau. Elle se présente en écailles brillantes, n’ayant de cristallin que l’aspect. On avait pensé que sa couleur rouge accidentelle est due à une petite quantité de minium; elle ne paraît résulter que d’une modification allotropique.
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Fondue, elle absorbe un peu d’oxygène qu’elle abandonne de nouveau en se solidifiant.
Lorsqu’on fond l’oxyde de plomb avec de la potasse au creuset d’argent et qu’on reprend la masse par l’eau, il reste en tables quadratiques (Becquerel) ou en cristaux rliombiques (Nordenskjœld). La soude à 40° Baumé dissout beaucoup d’oxyde de plomb à l’ébullition et l’abandonne par refroidissement en petits cubes roses (Calvert). Si l’on fait bouillir l’hydrate de plomb avec une quantité de soude insuffisante pour le dissoudre en totalité, il se transforme de même en oxyde anhydre cristallin (Fremy). L’addition d’ammoniaque à une solution bouillante d’acétate ou de sous-acétate de plomb en précipite de l’oxyde anhydre en lamelles rhomboïdales jaunes.
L’oxyde de plomb fond un peu au-dessous du rouge en devenant plus foncé et se dilate par la solidification; il se volatilise au rouge blanc. Densité = 9,2 à 9,5 suivant les auteurs. Maintenu à 300° à l’air, il se convertit en minium. Il s’oxyde également sous l’influence de la lumière (Levol).
La litharge attaque les creusets de terre, qu’elle perce rapidement en donnant un silicate de plomb très fusible.
L’oxyde de plomb est un peu soluble dans l’eau, qui en prend ~ environ. Sa solution est alcaline. La présence de certains sels (sulfates, phosphates, carbonates) empêche cette dissolution, les sels ammoniacaux la favorisent.
L’oxyde de plomb est facilement réduit au rouge par le charbon, l’hydrogène, etc. Le chlore en déplace l’oxygène.
Hydrate de plomb. — C’est un précipité volumineux, blanc et cristallin, obtenu par l’addition d’un excès d’ammoniaque à la solution froide d’un sel de plomb. Les alcalis fixes donnent le même précipité, qui est soluble dans un grand excès d’alcali, Séché à l’air, il a pour composition Pb(OH)hPbO et se déshydrate complètement à 145°. On a vu plus haut que l’ébullition avec les alcalis le convertit en oxyde cristallin.
L’hydrate de plomb absorbe le gaz ammoniac en donnant la combinaison Pb(OH)^2AzIP (Calvert).
Plombites. — Les alcalis dissolvent l’hydrate de plomb, celui-ci fonctionne donc comme un acide faible. On obtient le plombite de calcium en faisant bouillir l’hydrate de plomb avec de l’eau de chaux; il est cristallin. Le plombite d’argent Pb^O^Ag^ est un
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précipité jaiiiic produit par la potasse dans une solution renfermant a la fois un sel de plomb et un sel d 'argent; la potasse ne lui enlève pas d’oxyde de plomb (Wœlilèr).
1421. Oxyde rouge ou minium. — Sa composition n’est pas absolument constante; elle se rapproche généralement de la lormule Pb'‘0'’ et représente un plombate de plomb PbO^Pb^ = PbO\2PbO. Mais il renferme souvent plus de protoxyde. 11 se forme par l’action de l’air sur la litliarge vers 300°; une température plus élevée le ramène à l’état de litliarge.
La fabrication du minium s’effectue dans un four à réverbère à deux étages. Sur la sole inférieure, où la température est la plus élevée, on transforme le plomb en massicot en évitant d’atteindre son point de fusion, puis on broie ce massicot, on le délaye dans l’eau et on le tamise; on le débarrasse ainsi du plomb métallique. Après qu’il a été desséché, on l’introduit dans des caisses plates en tôle qu’on place sur l’étage supérieur où le massicot s’oxyde lentement. On passe souvent le massicot plusieurs fois au feu et l’on obtient ainsi des miniums de différentes qualités.
Le meilleur minium est obtenu en Angleterre par le grillage de la céruse; il porte alors le nom de miné orange.
Quand le minium renferme un excès de protoxyde de plomb, on l’en débarrasse par une digestion avec de l’acétate de plomb ou avec un alcali.
Le minium est une poudre rouge brillante ; on en a trouvé des cristaux isolés dans les fours à minium. Calciné, il perd 2,4 p. 100 d’oxygène et se transforme en litharge. Les agents réducteurs le transforment de même en protoxyde ou en un composé de plomb correspondant. Les acides le dédoublent en peroxyde de plomb et protoxyde qui se dissout.
Inversement, M. Fremy a obtenu le minium par voie humide en mélangeant les solutions alcalines de plombite et de plombate de potassium.
L’acide chlorhydrique transforme le minium en chlorure de plomb, avec dégagement de chlore.
Usages du minium. — Le minium est employé dans la fabrication des papiers peints, pour colorer la cire à cacheter, pour la préparation du mastic employé dans les machines à vapeur.
Il sert comme couleur protectrice pour les métaux. Mais son principal usage est la fabrication du cristal et des émaux (V. t. 11,
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[.). 197). Pour cel usage le minium doit être complètement exempt de cuivre.
Le minium est souvent falsifié par du colcotliar ou des briques pilées. On reconnaît aisément cette fraude en le chauffant au rouge ; il doit laisser un résidu jaune, tandis que la couleur rouge du colcotliar ou de la brique persiste.
1422. Peroxyde de plomb (oxyde puce) PbO^ — On le rencontre dans la nature (plattnéritc) en prismes à 6 pans, pyramidés; densité = 9,4.
Il se dépose en lamelles cristallines au pôle positif lorsqu’on électrolyse par un courant faible une solution alcaline de plomb. C’est alors ï’iiydrate ou acide plombique PbOW.
Il se produit par l’action du chlore sur l’hydrate de plomb ou sur le carbonate de plomb délayé dans l’eau (solution d’un sel de plomb additionné de potasse ou d’un carbonate alcalin). On lave à l’acide azotique la poudre brune qui s’est précipitée. Mais on prépare le plus souvent le peroxyde de plomb en traitant le minium par l’acide azotique étendu de son volume d’eau; il se forme de l’azotate de plomb et le résidu, lavé à l’eau bouillante, constitue le peroxyde pur qu’on sèche à 100°.
Le peroxyde de plomb est une poudre brune, couleur puce^ quelquefois cristalline. La chaleur le décompose et le transforme successivement en minium et en protoxyde do plomb. C’est un oxydant énergique. Son mélange avec du soufre prend feu lorsqu’on le broie dans un mortier chaud. Il fixe l’anhydride sulfureux pour donner du sulfate de plomb ; le peroxyde d’azote, pour donner de l’azotate de plomb.
Il appartient à la même classe de peroxydes que le peroxyde de manganèse et se dissout dans l’acide chlorhydrique avec dégagement de chlore; cependant il peut se dissoudre sans dégagement de gaz dans l’acide chlorhydrique refroidi.
Le peroxyde de plomb peut former des combinaisons avec les acides; on obtient ces combinaisons, très instables, en dissolution, en traitant le minium par certains acides, notamment l’acide acétique concentré et froid ou l’acide phosphorique moyennement concentré. L’addition d’acide sulfurique étendu et pur à ces solutions en précipite du sulfate de plomb elle peroxyde reste seul dissous. Il se précipite si l’on étend d’eau ou si l’on chaiifie.
SELS OXYGÉNÉS DU DLOMU.
Plombâtes. — Le peroxyde de plomb esL un anhydride acide. Cliaullé avec une solution concentrée de potasse dans un creuset d’argent, il se dissout à mesure que l’eau se dégag’e; en reprenant la masse alcaline fondue par un peu d’eau chaude, on obtient une liqueur qui, décantée, laisse déposer par le refroidissement des cristaux cubiques de plombate de potassium Pb04v^ -|- 31P0. L’eau mère n’en renferme plus trace. Ce sel est soluble dans la potasse bouillante, mais l’eau le décompose, comme les acides, en précipitant le peroxyde de plomb (Fremy).
SELS OXYGÉNÉS DU PLOMIL
Les sels do plomb sont incolores par eux-mêmes. Les sels solubles possèdent une saveur douceâtre et astring-ente ; ils sont très vénéneux. Le plomb donne facilement naissance à des sels basiques.
1423. Le CHLORiTE est en lamelles jaunes peu solubles (177). Le CHLORATE (ClO^)'^Pb -j- IPO cristallise en prismes rhomboïdaux tronqués se déshydratant à 130° et se décomposant brusquement à 230°. Il est soluble dans l’eau et dans l’alcool (Marig-nac). Le PERCHLORATE (C10’")Tb -f- 3IPO (Roscoc) cst déliquescent.
Le BROMATE est un précipité cristallin soluble dans 75 parties d’eau froide. L’iodate et le periodate sont des précipités à peu près insolubles.
SULFATE DE PLOMB. — SO^Pb.
1424. Il se forme par l’action du plomb sur l’acide sulfurique avec dégagement d’acide sulfureux, mais seulement à chaud et si l’acide est concentré. A froid la formation du sulfate de plomb est lente et exige l’intervention de l’air.
Insoluble dans l’eau, le sulfate de plomb se produit toutes les fois que l’on ajoute de l’acide sulfurique ou un sulfate soluble à la solution d’un sel de plomb ; aussi l’obtient-on comme produit secondaire dans beaucoup de préparations; par exemple dans celle de l’acétate d’aluminium employé en teinture et obtenu par l’acétate de plomb et l’alun.
Le sulfate de plomb ainsi obtenu est une poudre dense, blanche, amorphe et anhydre. On l’obtient en lamelles brillantes par le refroidissement de la solution dans l’acide sulfurique concentré et
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on le rencontre en aiguilles on en lamelles sur les parois des chambres de plomb (Kiiblmann). La nature nous l’offre également cristallisé (anglésite).
L’eau ne dissout que 3 cent-millièmes de sulfate de plomb (Rodwel), mais ce sel est soluble dans les acides et dans certaines solutions salines.
L’acide sulfurique concentré dissout facilement le sulfate de plomb, surtout à chaud; il s’en dépose une partie par refroidissement en lamelles cristallines. La solution est à peu près entièrement précipitée par l’addition d’eau. Mais si on 1 abandonne à l’air humide elle laisse déposer un sel acide (SO'')^PbIF-j-tPO (Scbultz).
100 p. d acide de 1,724 de dens. dissolvent à froid 0p,21 de sulfate de plomb.
L’acide chlorhydrique en dissout d’autant plus qu’il est plus concentré. L’acide de 1,11 de densité en dissout 1/106; celui de 1,157 de densité, 1 /35 ; l’addition d’eau à la solution en précipite du chlorure de plomb. L’acide azotique au contraire dissout d’autant moins de sulfate de plomb qu’il est plus concentré, ce qui tient à l’insolubilité de l’azotate de plomb dans l’acide concentré.
Le sulfate de plomb se dissout dans l’ammoniaque bouillante et s’en dépose par le refroidissement à l’état de sel basique. Il se dissout dans les sels ammoniacaux, surtout dans l’acétate et dans le tartrate. Il est soluble aussi dans l’acétate de calcium en solution étendue et dans l’iiyposulfite de sodium; cette dernière solution abandonne du sulfure de plomb, lentement à froid, rapidement à chaud. Le carbonate de sodium décompose le sulfate de plomb, par voie sèche ou par voie humide.
Calciné, le sulfate de plomb fond sans se décomposer et cristallise par le refroidissement. En présence de matières siliceuses il se décompose en partie en donnant du silicate de plomb.
Le charbon au rouge réduit le sulfate de plomb principalement à l’état de sulfure. Le fer, le zinc le réduisent à l’état métallique, par voie sèche ou par voie humide. On régénère facilement le plomb en traitant le sulfate, additionné de 1 dixième de chlorure de sodium, par le zinc.
Le sulfate de plomb est à peu près sans emploi ; il remplace quelquefois la céruse dans ses applications.
SEI.S OXYGÉNÉS DU PLOMR.
Hyposulfate de plomb -f — Cristaux volumineux
solubles dans l’eau.
Le SULFITE est insoluble, ainsi que riivrosuLFiiE S'O'Pb. Ce dernier sel se dissout dans les liyposulfites alcalins pour donner des sels doubles solubles et cristallisables, par exemple (S'0^)TbK‘ -|-2IPO qui forme des aip-uilles soyeuses; ces solutions ne sont pas précipitées immédiatement parles sulfates.
AZOTATES ET AZOTITES DE PLOMB
1425. Azotate neutre de plomb (AzO^j^Pb. — On l’obtient en dissolvant le plomb, son oxyde ou son carbonate dans l’acide azotique étendu et bouillant. L’acide restant en excès, le sel cristallise par le refroidissement en octaèdres réguliers, opaques, durs et brillants. Les cristaux sont anhydres et ont pour densité 4,4 (Sclirœder), 4,233 (H. Schifî).
L’azotate de plomb se dissout dans 2 parties d’eau à 17°, 5 ; dans 1P,6 à 25° et dans 0^7 à 100°. L’acide azotique le précipite de sa solution aqueuse et il est tout à fait insoluble dans l’acide concentré. Il est insoluble aussi dans l’alcool fort.
La calcination décompose l’azotate de plomb en peroxyde d’azote, oxj^de de plomb et oxygène. C'est donc un comburant énergique, qui facilite notamment la combustion de l’amadou et des mèches.
1426. Azotates basiques. — En faisant bouillir une solution de 1 partie d’azotate neutre avec 1 partie d’oxyde de plomb, ou mieux avec du carbonate de plomb, on obtient par le refroidissement de la liqueur filtrée des lamelles nacrées ou des aiguilles, solubles dans 20 parties d’eau froide et constituant le sel basique (AzO='fPb.PbO-f IPO, soit AzO'^PbOH ou AzOTb'lI (orthoazotate). Il se déshydrate à 160°- 190". Ce sel se forme aussi par précipitation en ajoutant de l’acétate diplomhique à une solution d’azotate de potassium. En remplaçant cet acétate par l’acétate triplombique, on obtient le sous-acétate (AzO®/Pb.2PbO.IPO ou ortho-azotate triplomhique (AzO^)^Ph^-f- 11^0 qui se produit aussi par addition d’un faihle excès d’ammoniaque au sel neutre. Ce sel est soluble dans un excès de sous-acétate de plomb ; l’alcool l’en précipite à l’état cristallin. Il est soluble dans 10 parties d’eau bouillante, mais exige 119 parties d’eau froide.
On a encore décrit des azotates plus basiques. L’acide carboni-
AZOTATES ET AZOTITES DE PLOMB
que les décompose tous pour les ramener à l’état d’azotate neutre.
1427. Azotites de plomb. — Le selneulre (AzO^)^Pb cristallise par l'évaporation dans le vide en aiguilles jaunes. Sa solution s’obtient en traitant les azotites basiques par l’acide carbonique. Il forme avec l’azotite de potassium plusieurs sels doubles solubles et cristallisables.
Azotites basiques et hypo-azotates ou nitroso-nitrates. — En faisant bouillir une solution d’azotate de plomb avec du plomb métallique, on obtient des azotites basiques ou le plus souvent des sels mixtes basiques, azotites et azotates, qu’on avait regardés comme des sels de l’acide liypo-azotique. Ces sels ont surtout été étudiés par M. Clievreul, M. Peligot et par Bromeis.
NiTROSONITRATE DIPLOMBIQUE ( AzO^) Pb~ O ~ Pb( AzO^) -j- tPO ou Az^0^.2Pb0-|-tP0. — Il se dépose en lamelles jaunes par le refroidissement d’une solution d’azotate de plomb maintenue quelques heures vers 75“ avec du plomb, dans les rapports indiqués par l’équation :
(Az03)2pb -f- Pb = (Az02)(A20^)Pb.Pb0.
Ce sel perd son eau à 100°. Il est soluble dans 10^,6 d’eau bouillante et dansSOpartiesd’eau froide. L’ébullilionledécompose.
Diis'itrosoxitrate heptaplombique 2Az^O'Pb.5PbO -|- 3rPO. — (3n l’obtient en faisant bouillir le sel précédent avec de l’oxyde de plomb, ou directement en faisant bouillir 166 parties d’azotate de plomb avec 157 parties de plomb; il se dégage du bioxyde d’azote. 11 se dépose en prismes orangés solubles dans 34 parties d’eau bouillante et dans 1250 parties d’eau froide. Ilj ne se déshydrate qu’au delà de 100°.
D’après Bromeis, on obtient en même temps des sels du même ordre mais renfermant l’un AzO^ pour 3AzO^ l’autre 3AzO^ poui* AzO^ l’un et l’autre bien cristallisés.
Le sel heptaplombique, étant maintenu en ébullition avec un excès de plomb, fournit Vazotite triplombique (xAzO^)'^Pb 2PbO
ou
AzO^-Pb-0
AzO^-Pb-O
Pb qui se dépose en lamelles rouge brique.
Entin, l’ébullition d’une solution concentrée de 1 partie d’azotate de plomb avec 1,5 à 2 parties de plomb fournit des aiguilles soyeuses, couleur de chair, qui constituent Vazotite tétraplombique (AzO^-Pb-O-Pb)^O formé d’après l’équation.
[5(AzO^)2Pb -f HPb = 4[(Az02)2pb.3Pb0] -f 2AzO.
II. — Chimie luiuérale
SELS OXYGÉNÉS DU PLOMB
1428. Phosphates de plomb. PnospiiATt: TiuPLo.MitiQui: (P(y)2pb\ — [1 se précipite avec mise en liberté d’acide acétique lorsqu’on ajoute du phosphate disodique à une solution d’acétate neutre de plomb; le précipité est hydraté.
Phosphate monagide POThll. — Précipité blanc produit en faisant bouillir une solution de chlorure de plomb avec du phosphate disodique. Il est facilement fusible et cristallise par le refroidissement. Ce même sel se dépose en petites aiguilles lorsqu’on chauffe à 200° sous pression le pyrophosphate de plomb avec de l’eau (Debray).
Pyrophosphate de plomb P^O’^Ph^. — Précipité blanc, amorphe, soluble dans un excès de pyropliosphate de sodium en donnant un sel double P^O’PbNa^ Il retient 1 molécule IPO à 100°.
Le métaphos'pliate de plomb (PO^)^Pb est un précipité insoluble.
Ghloro-et nitrophosphates de plomb. — En faisant bouillir une solution d’azotate de plomb, maintenu en excès, avec du phosphate de sodium, Gerhardt a obtenu le sel mixte (PO^)^Pb^(AzO^)^Pb-)-2H^O
soit PO
Pb-AzO^
-f-IPO. Ce sel cristallise dans l’acide azotique
étendu en tables hexagonales clinorhombiques.
En traitant de même le chlorure de plomb en excès, on donne naissance au sel
(PO^pbH)2.pbci2 soit
On obtient encore un nitrophospliate de plomb en chauffant à 200° sous pression le pyrophosphate de plomb avec une solution d’azotate de plomb (II. Debray).
Quant aux chlorophosphates, on en rencontre un dans la nature
qui correspond à l’apatite; \b. pyromorphite
(Pb’
IPb.Cl
qu’on a pu reproduire artificiellement. W. Heintz a obtenu ce sel, avec 1/2 IPO en plus en versant une solution bouillante de chlorure de plomb dans un excès de phosphate disodique également bouillant. En opérant inversement avec le chlorure de plomb en excès, il a obtenu le composé (PO’')'Tb'^(Pb.Cl)^.
1429. Arséniates de plomb. — Ils correspondent aux phosphates et s’obtiennent de même. La nature nous offre un chlorarséniate cristallisé en prismes hexagonaux comme la pyromorphite; c’est le mimétèse (AsO'^)4^b^(Pb.Cl).
CARBONATE DE PLOMB
1430. Borates de plomb. — Ces sels sont très nombreux et quelquefois fort complexes, comme les borates en général. On en obtient par voie sèche en fondant l’oxyde de plomb avec l’anhydride borique. Celui obtenu par 1 molécule PbO et 1 molécules Bo^O^ forme un verre jaune, de 6,4 de densité, se ramollissant dans riiLiile bouillante. Avec 2Bo^O^ le verre est moins coloré et plus dur ; avec 3Bo^0^ il est presque incolore, a la dureté du flint et est plus réfringent que lui (Faraday).
Tous ces sels sont très fusibles, à peu près insolubles dans l’eau. Parmi ceux qui on tété obtenus par voie humide, nous ne citerons que les suivants. Ils ont surtout été étudiés par H. Rose. En précipitant à froid l’azotate de plomb par le métaborate de sodium, le précipité renferme Bo^OTb^H-j-21PO. Il perd de l’acide borique par des lavages à l’eau froide et se transforme en diborate diplom bique Bo^OTb^--|-2H^O qui est le sel qui se produit lorsqu’on opère à l’ébullition.
L’eau bouillante lui enlève encore plus d’acide borique.
En précipitant l’azotate de plomb en solution concentrée et froide par le borax, on obtient un précipité qui, après lavage à l’eau froide, est le diborate acide (Bo^O®)PbIP. A l’ébullition, le précipité produit est, après lavage à l’eau bouillante, V hexaborate Bo<’0‘W+4tP0.
Ilerapatli a fait connaître un nitroborate 2(BoO^Pb. AzO^)-)-HH) et un cldoroborate 2(BoO^-Pb-Cl)-|-H^O. Le premier se dépose en cristaux brillants lorsqu’on concentre la dissolution d’un des borates de plomb dans l’acide azotique; il se déshydrate à 120“. Le second s’obtient en mélangeant des solutions concentrées et bouillantes de borate et de chlorure de plomb.
1431. Carbonate de plomb COTb. — La eérusite ou plomb carbonaté naturel est en cristaux brillants isomorphes avec l’arragonite ou bien en masses fibreuses, compactes ou terreuses, accompagnant la galène; densité — 6,5.
Le carbonate obtenu par précipitation d’un sel de plomb par le carbonate de sodium est une poudre amorphe blanche. C’est un des composés les plus importants du plomb et il porte dans l’industrie le nom de céruse mais il est à remarquer que la céruse dont nous indiquons plus loin la fabrication, les caractères et les usages, n’est pas le carbonate neutre, mais un hydrocarbonate ou carbonate basique, de composition variable.
SELS OXYGÈNES DU PLOMD.
Le carbonate neutre de plomb est décomposé par la chaleur en laissant un résidu d’oxyde de plomb. Il est insoluble dans l’eau, très peu soluble dans l’eau chargée d’acide carbonique. La soude bouillante le transforme en oxyde cristallin rouge. Los liydrocarbonates se comportent comme le sel neutre.
Uydrocauuonates. — Ils se forment par l’action de l’acide carbonique sur l’hydrate de plomb ou sur le plomb en présence de l’eau (1421). Les précipités produits par les carbonates alcalins dans les sels de plomb ne sont pour ainsi dire jamais du carbonate tout à fait neutre. Voici, d’après IL Rose, la composition des hydrocarbonates de plomb formés dans des conditions déterminées ;
ôGO^Pb-f-PblPO^-f-IPO. Par azotate de plomb et carbonate de sodium, molécule pour molécule, en solutions concentrées et froides.
5GO^Pb-f-PbH^O^. Mêmes solutions étendues et froides.
3GO^Pb-l-PbtPO-. Mêmes solutions étendues et bouillantes.
2G03Pb-l-PbH202. Gomme le précédent, mais avec excès de
carbonate alcalin.
La composition de la céruse est généralement comprise entre ces deux dernières formules.
1432. Céruse. — Les procédés de fabrication de la céruse reposent sur l’action de l’acide carbonique, soit sur le plomb en présence de l’acide acétique et de l’air, soit sur le sous-acétate de plomb. Théoriquement les réactions sont les mêmes. La première méthode comprend le procédé hollandais et le procédé autrichien^ qui ne diffèrent l’un de l’autre que par le mode de production de l’acide carbonique.
A la seconde méthode, appartiennent procédé de Clicliy et le procédé anglais.
Procédé hollandais. — Le plomb est coulé en lames minces de 0“,12 de largeur qu’on enroule en spirales; celles-ci sont placées de champ dans des pots en terre cuite; elles reposent sur un rebord placé à quelque distance du fond du pot, dans lequel on verse du vinaigre (fig. 233). On donne quelquefois au plomb la forme de grillages pour offrir une plus grande surface. Les pots sont rangés par étages (fig. 234) entre des couches de fumier de cheval ou de lan dans une fosse en maçonnerie ouverte d’un côté et souvent enfoncée dans le sol ; la surface de la fosse est telle que chaque couche reçoit 1000 à 1200 pots ayant 30 centimètres de diamètre supé-
CÉRUSE
rieur; une partie des pots ne reçoit que du vinaigre. Chaque pot est recouvert d’une lame de plomb et chaque couche de pots est séparée de la suivante par un plancher en bois qu’on recouvre
d’une couche de fumier.
Le fumier dégage par sa fermentation l’acide carbonique nécessaire à la réaction, en même temps qu’elle développe une quantité de chaleur suffisante pour faciliter l’évaporation de l’acide acétique du vinaigre; celui-ci au contact de l’air transforme le plomb en acétate basique, que l’acide carbonique décompose au fur et à mesure. La durée de la fermentation est de cinq à six semaines. Après ce temps, le plomb est recouvert d’une couche épaisse de carbonate qu’on détache du métal et qu’on réduit
Fig. 234.
en poudre. Cette opération mécanique était autrefois très insalubre; elle se faisait à la main et au marteau. Le maniement du plomb carbonaté se fait maintenant avec des gants de peau et le broyage s’effectue entre des cylindres cannelés enfermés dans des espaces parfaitement clos ne permettant pas aux poussières de se répandre dans l’atelier.
SELS OXYGÉNÉS DU PLOMB
Procédé autriciuen. — Les lames de plomb sont pliées en deux et suspendues par leur arête sur des traverses en bois dans des caisses à parois goudronnées, au fond desquelles on place un mélange de vinaigre et de marc de raisin. Ces caisses, au nombre de quatre-vingt-dix ou de cent, sont réunies dans une cbambre chauffée artiüciellement et dont on élève d’une semaine à l’autre la température à 25°, à 38”, à 45° et à 50°. La chaleur volatilise l’acide
acétique et favorise la fermentation du marc de raisin qui fournit l’acide carbonique nécessaire.
Procédé de Clichy. — Il fut inventé en 1801 par Thénard et mis en pratique par Roard à Clichy. On commence par préparer l’acétate de plomb tribasique en faisant dissoudre de la litliarge dans de l’acide acétique étendu jusqu’à ce que la solution marque 17 à 18° Baumé, puis on traite cette solution par un courant d’acide carbonique qui précipite les deux tiers du plomb à l’état de carbonate, le reste demeurant dissous à l’état d’acétate neutre, apte à dissoudre de nouveau deux molécules de litharge. L’acide carbonique était primitivement fourni par la combustion du charbon, mais plus tard, sur les indications de Dumas, on a utilisé celui fourni par la calcination du calcaire. Le carbonate de plomb naturel peut à l’occasion remplacer avantageusement le calcaire, l’oxyde de plomb qui reste comme résidu servant à régénérer l’acétate basique de plomb (Phillips).
Procédé anglais. — On fait passer le courant d’acide carbonique dans une auge munie d’un agitateur, à travers une bouillie de 100 parties de litharge en poudre et d’une solution de 1 partie d’acétate de plomb. De cette manière, le sous-acétate est décomposé au fur et à mesure de sa production, et la fabrication de la céruse a lieu en une seule phase.
La céruse obtenue par le sous-acétate est généralement plus blanche que celle fournie par le procédé hollandais et qui est quelquefois grisâtre, l’acide carbonique de la putréfaction du fumier pouvant être accompagné d’hydrogène sulfuré.
Usages de la céruse. — La céruse est employée dans la peinture à l’huile parce qu’elle donne une couleur d’un blanc pur et opaque même sous une faible épaisseur, ce qu’on exprime en disant qu’elle couvre bien; elle est préférable sous ce rapport au blanc de zinc et au blanc fixe (sulfate de baryum). Mais à cet avantage se joignent des inconvénients. Elle noircit presque instantanément sous Tin-
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lluence des émanations sulfl.ydriques et est douee de propriétés
toxiques qui exigent de grandes précautions pour samanipulatio .
1433 Silicates de plomb. - Le silicate de p oinb en re dans la composition du cristal, du strass, des émaux et couvertes nour poteriel Les silicates de plomb riches en plomb sont colorés Li iauiies et sont très fusibles. Cette fusibilité dimmue avec la teneur en plomb en même temps que le verre tend a devenir
incolore et plus dur.
PLiOMB ET SOUFRE, etc.
1434. Sulfure de plomb. - H existe probablement des sous-sulfures de plomb, par exemple Pb^S; mais ces sulfures qui constituent les mattes plombeuses, sont instables et se de blent par un refroidissement lent en plomb et protosulfure.
Le protosulfure PbS se rencontre dans la nature constituant a (talène, ou associé à d’autres sulfures. La galène est souvent en cristaux volumineux, du système cubique ; elle est d un gris bleu, à éclat métallique. Densité = 7,5. On a vu comment elle se comporte sous l’influence de la chaleur et du grillage.
La galène a été reproduite dans sa forme naturelle par di erentes réactions ; action de l’hydrogène sulfuré sur les vapeurs de chlorure de plomb (Durocherl ; en chauffant les silicates de plom dans la vapeur de soufre (SidotJ; en chauffant l’oxyde de plomb dans la vapeur de sulfure de carbone (Schlagdenhauffen). Bec querel l’a obtenue en octaèdres en faisant agir pendant quelques semaines le plomb métallique sur le cinabre arrosé de chlorure de
Le sulfure de plomb obtenu par l’action de l’hydrogene sulfure sur un sel de plomb est un précipité noir, insoluble dans les sulfures alcalins. L’acide chlorhydrique concentré ne l’attaque que lentement à l’ébullition. L’acide sulfurique concentré le transforme à l’ébullition en sulfate, avec dégagement d’acide sulfureux. L acide azotique fumant le transforme en sulfate ; avec l’acide moins concentré, une partie se dissout à l’état d’azotate, avec séparation
de soufre.
Le sulfure de plomb fondu est réduit à l’état métallique par le fer, l’étain et le zinc.
Usages du sulfure de plomb. — Le sulfure de plomb est em ployé sous le nom alquifoux pour le vernissage des poteries.
PLOMD.
Pour cela on le délaye dans de l’eau avec de la bouse de vache el on 1 applique sur les poteries crues. A la cuisson, ces poteries se recouvrent d’une couche noire de sulfure fondu dont l’oxydation est empêchée par la bouse de vache ; néanmoins il se forme toujours une certaine quantité d’oxyde qui rend ces poteries insalubres.
CiiLOROSULFURE DE PLOMB. — Lorsqu’on traite par l’hydrogène sulfuré une solution de chlorure de plomb maintenue en excès, on obtient un précipité jaune rougeâtre de chlorosulfure Ph'*S^CP qu un excès d’hydrogène sulfuré convertit entièrement en sulfure et que l’eau bouillante dédouble en chlorure et sulfure. Les solutions de chlorure de plomb dans l’acide chlorhydrique concentré ne sont pas précipitées par l’hydrogène sulfuré.
Séléniure et tellurures de plomb. — Ils n’ont quelque importance qu’au point de vue minéralogique. La clausthalite est du séléniure de plomb; la lehrbacliite, un séléniure de plomb et de mercure. alta/ile est le tellurure TePb ; le nagyagile^ un tellurure d’or et de plomb.
PLOMB ET ÉLÉMENTS TRIATOMIQUES
1435. Phosphure de plomb. — On obtient un pliosphure à 15 p. 100 de phosphore en faisant agir ce métalloïde sur le plomb fondu. Il est mou comme le plomb, dont il possède l’aspect ; il se casse sous le marteau (Pelletier). On obtient un autre phosphure de plomb en faisant agir le phosphore sur un sel de plomb ou l’hydrogène pliosphoré sur une solution d’acétate de plomb; dans ce cas c’est un précipité brun (H. Rose).
Arséniure de plomb. — Le plomb fondu se combine à l’arsenic. Le produit renferme 20 p. 100 d’arsenic. Il est lamelleux et cassant. La grenaille de plomb renferme 1 à 2 millièmes d’arsenic. La réduction de l’arséniate de plomb par le charbon donne un arséniure blanc semi-ductile.
RÉACTIONS ET DOSAGE DU PLOMB
1436. Chauffés sur le charbon avec du carbonate de sodium, dans la flamme réductrice, les sels de plomb donnent un globule de plomb métallique s’aplatissant sous le marteau ; le charbon se recouvre en outre d’un enduit jaune ou rouge d’oxyde de plomb. Avec le borax, on obtient une perle incolore, ou jaunâtre s’il y a beaucoup de plomb.
RÉACTIONS ET DOSAGE DU PLOMB
Les composés plombiques donnent dans la flamme non éclairante line couleur bleu pâle ; leur spectre olTre des raies caractéristiques dans le vert. Le spectre électrique du plomb présente une série de raies entre l’orangé et le violet; les plus caractéristiques sont une raie violette 405,6) et une raie verte (X = 500,3) ; une raie moins brillante est située un peu à gauche de la raie D (X--= 600,1).
Les sels de plomb insolubles dans l’eau sont en général solubles dans l’acide azotique et dans certains sels ammoniacaux (chlorhydrate, acétate, tartrate). Ils sont tous décomposés par l’hydrogène sulfuré et les sulfures alcalins, qu’ils soient solides ou en dissolution. Le précipité de sulfure est insoluble dans les sulfures alcalins.
Les solutions de plomb fournissent de même du sulfure de plomb parleur digestion avec les sulfures de manganèse, de zinc, de fer, de nickel et de cobalt.
L’acide chlorhydrique et les chlorures donnent dans les sels de plomb, si la solution n’est pas trop étendue, un précipité blanc de chlorure de plomb, soluble à l’ébullition et que l’ammoniaque ne modifie pas. L’acide iodhydrique et les iodures solubles donnent un précipité jaune d’iodure de plomb.
xVvec l’acide sulfurique et les sulfates solubles on obtient un précipité blanc, insoluble dans l’eau, soluble dans le tartrate ammonique.
L’ammoniaque fournit un précipité blanc d’hydrate de plomb insoluble dans un excès d’ammoniaque. Les alcalis fournissent le même précipité, soluble dans un fort excès dépotasse; la solution donne un précipité d’oxyde puce par l’action du chlore.
Chromate de potassium : précipité jaune, même dans une solution ne renfermant que de plomb; le précipité est soluble dans la potasse. Acide oxalique : précipité blanc; cyanure de potassium : précipité blanc insoluble dans un excès de cyanure; cyanure jaune, précipité blanc; cyanure rouge, rien.
Le fer, le zinc, le cadmium, mais non l’étain, précipitent le plomb de ses solutions.
1437. Dosage et séparation du plomb. — La précipitation du plomb par l’hydrogène sulfuré en solution acide et l’insolubilité de son sulfure dans les sulfures alcalins permettent de séparer ce métal de tous les autres, sauf le bismuth, le cuivre. Je
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cadmium, le mercure, l’argeuL En précipilanl la solution de ces métaux par 1 acide sulturi(|ue étendu et en excès on ne précipite que le plomh. 11 est à remarquer que la solution nitrique de ces sulfures ne renferme qu’une partie duploml) à l’étatde dissolution, le surplus se transformant en sulfate qui reste mélangé au sulfure de mercure. On peut séparer ce dernier en attaquant le résidu par 1 eau régale, étendant d’eau et ajoutant un peu d’acide sulfurique à la solution.
Pour doser le plomb, on peut le précipiter par le carbonate arnmonique, recueillir le précipité et le calciner légèrement ; le résidu est de l’oxyde qu’on pèse. On peut aussi le doser en calcinant le précipité de sulfure avec un peu de soufre; le résidu est du sulfure de plfttmb pur. Enfin on peut peser le plomb à l’état de sulfate ou de chromate, dont on rend la précipitation plus complète en ajoutant un peu d’alcool. On pèse le précipité dans un filtre taré, en le séchant à 1 00“.
ACTION TOXIQUE DU PLOMB
1438. Le plomb est un poison d’autant plus redoutable que c’est un métal très usuel ainsi que beaucoup de ses combinaisons et qu’il empoisonne à petites doses répétées,, ses composés n’étant que très lentement éliminés de l’organisme. Les sels de plomb solubles peuvent, à la dose de quelques grammes, déterminer l’inflammation de l’estomac et entraîner la mort. Mais ce sont là des cas assez rares et c’est surtout l’intoxication lente qu’il est important de considérer. De très petites doses de plomb souvent répétées exercent sur l’économie des accidents toxiques graves. Le métal est absorbé et s’accumule dans les organes, il altère alors profondément la nutrition et agit consécutivement sur le système nerveux. Il est absorbé par les voies digestives et par les muqueuses pulmonaires, plus difficilement par la peau.
Les accidents entraînés par l’intoxication saturnine sont la colique de plomb, des douleurs dans les membres, la paralysie saturnine (accidents cérébraux). Les symptômes sont un amaigrissement plus ou moins rapide, la décoloration de la peau qui devient d’un jaune pâle, une coloration bleuâtre des gencives ; il se forme autour des dents un liséré bleu dû à la formation de sulfure de plomb.
Les causes qui peuvent déterminer ces accidents sont la pré-
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sence constante de traces de plomb dans l’eau ou dans les aliments; les poteries vernissées au plomb produisent souvent cette intoxication. Les personnes les plus exposées sont les ouvriers qui respirent babituellement dans une atmosphère chargée de poussières saturnines, par exemple les ateliers de céruse et de minium, et ceux qui, comme les peintres, les plombiers, manient habituellement le plomb, ses alliages ou ses combinaisons.
TITANE — Tir= 50,25.
1439. Historique. État naturel. — Le titane a été découvert en 1789 par Gregor dans un sable noir de Cornouailles, la ménaccanite (titanate de fer) et quelques années plus tard dans le rutile par Klaprotb, qui lui donna son nom et en fit connaître quelques propriétés. H. Rose publia sur ce sujet un travail plus étendu en 1821 .
Le titane entre dans la composition d’un grand nombre de minéraux, dont les plus importants sont les oxydes TiOb le rutile^ Xanatase et la brookite, puis différentes variétés de titanates de fer ou /cr titane accompagnés de plus ou moins d’oxyde
ferrique. Le sphène est un silicotitanate de calcium. Le titane entre aussi dans la composition d’un certain nombre de minéraux niobifères, notamment Veuxénite (page 593 note). Il est en outre contenu en petite quantité dans beaucoup de minerais de fer, dans les fers météoriques, dans les basaltes, letrapp, dans beaucoup de terres arables, etc.
1440. Titane métallique. — L’affinité toute spéciale du titane pour l’azote a empêché jusqu’à présent de l’obtenir à l’état métallique proprement dit. La réduction de l’oxyde de titane par le charbon dans un creuset brasqué fournit un métal ayant l’aspect du laiton (Laugier, Berthier); maisWœhler a montré qu’il constitue un azoture de titane, dont la formation est due au passage de l’azote à travers les parois du creuset. On trouve quelquefois, dans les scories des hauts fourneaux, des cristaux cubiques qui sont un azoto-cyanure de titane (Wœliler) et non du titane comme on l’avait pensé.
Berzelius a isolé le titane, mais à l’état pulvérulent, par l’action du potassium sur le fluotitanate de potassium. Wœliler et Deville ont suivi la même méthode. Ils ont fait passer la vapeur de so-
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(lium surle fliiolilanalede polassium, le sodium elle nuoliLanatc se trouvant chacun dans une nacelle, dans un tube de porcelaine traversé par un courant d’hydrogène pur et sec. En reprenant la niasse fondue par l’eau, le titane est resté sous forme d’une poudre ressemblant au fer pyrophorique.
Le titane pulvérulent décompose lentement l’eau à 100®. Chauffé a l’air ou dans l’oxygène, il brûle avec un grand éclat. 11 se dissout facilement dans les acides étendus. Le chlore ne s’y combine qu’à chaud. L’azote s’y unit directement à une température élevée (Wœhler).
Atomicité et poids atomique. — Le titane appartient manifestement au groupe de l’étain et à celui du silicium ; l’existence d’une part du bichlorure de titane TiCl^ et la densité de vapeur de son chlorure TiCh* et d’autre part l’isomorphisme des fluotitanates avec les fluosilicates et les fluostannates justifient ces rapprochements. Mais il s’écarte de ces éléments par l’existence d’un sesquioxyde bien caractérisé.
Les déterminations du poids atomique du titane offrent de grandes divergences. Rose était arrivé , en 1829, au nombre 48, lo. M. Thorpe est arrivé depuis au même résultat, soit 48,01, pail’analyse du chlorure, tandis que la même méthode a fourni à Is. Pierre, en 1847, le nombre 50,23 et à Demoly le nombre 56,3, qui se rapproche de celui déduit par Dumas de la densité de vapeur de ce chlorure. Les résultats obtenus par Is. Pierre paraissent se rapprocher le plus de la vérité, quoique le nombre de IL Rose concorde avec la classification de M. Mendeléeff.
TITANE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1441. Tétrafluorure de titane TiFP. — Il se produit lorsqu’on chauffe dans une cornue de plomb un mélange d’oxyde titanique, de fluorure de calcium et d’acide sulfurique. Il distille des gouttelettes jaunes qui sont décomposées par l’eau.
Acide fluotitanique et fluotitanates. — Le fluorure de titane se comporte avec l’eau comme le fluorure de silicium : il se précipite de l’acide titanique (ou un oxyfluorure de titane) et il reste en dissolution un composé présenlant les rapports TiFP.2HFl, composé qu’on obtient aussi en dissolvant l’acide titanique dans l’acide fluorhydrique; c’est l’acide fluotitanique TiFI4I^ auquel
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correspondent les fluotitanates, sels découverts par Berzelius, mais décrits avec précision par M. Marignac.
Fluotitanate de potassium TiFF’K'^-j-IPO. — Il cristallise par le refroidissement en paillettes ressemblant à Tacide borique. On le prépare en ajoutant de la potasse en excès à l’acide fluotitanique, ou en dissolvant le titanate de potassium dans l’acide fluorhydrique étendu et chaud. Il est très peu soluble dans l’eau froide. Le sel de sodium TiFPNa^ est au contraire très soluble et cristallise difficilement. M. Marignac a aussi obtenu, avec un excès de fluorure de sodium, des prismes ortliorhombiques renfermant TiFPNa^ NalIFP.
Fluotitanate d’ammonium TiFP(AzH^)^ — Lamelles rliomboédriques isomorphes avec le fluostannate. En présence d’un excès de fluorure d’ammonium’, on obtient de petits prismes quadratiques renfermant TiFP(AzIL)® et perdant du fluorure d’ammonium par leur exposition à l’air.
Fluotitanate de calcium TiFPCa-j-3H^O. — Cristaux mamelonnés décomposables par l’eau.
Fluotitanate de strontium TiFPSr-[-2H^O. — Petits prismes clinorhombiques brillants. Le sel de magnésium renferme 611^0 et cristallise en prismes hexagonaux très solubles dans l’eau froide. Le sel de cuivre est en beaux cristaux bleus. Le.se/ d'argent cristallise en prismes quadratiques déliquescents.
1442. Sesquifluorure de titane Ti^FP. — Poudre violette produite en chauffant le fluotitanate de potassium dans un courant d’hydrogène et faisant bouillir le résidu avec de l’eau (R. Weber). Le sesquifluorure de titane se combine aux fluorures de potassium et d’ammonium; on obtient le composé TiTP®(AztP)^ en ajoutant le sesquifluorure de titane à une solution concentrée de fluorure d’ammonium (Piccini).
1443. Bichlorure de titane TiCP. — Il se forme lorsqu’on chauffe le sesquicblorure dans un courant d’hydrogène. C’est un corps noir qui se volatilise au rouge sans fondre. Il se dissout dans l’eau avec élévation de température et dégagement d’hydrogène (Friedel et Guérin).
1444. Sesquichlorure de titane Ti^CP. — Il a été découvert par Ebelmen, qui l’obtenait par l’action de l’hydrogène sur la vapeur de tétrachlorure de titane dans un tube de porcelaine dont l’air avait été expulsé d’abord par l’hydrogène. Il se dépose dans
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les parties froides du lu])e en lamelles hexagonales hrillantes, d’un violet foncé, attirant riuimidité de l’air. 11 se dissout dans l’eau avec une couleur violette; la solution donne par la potasse un précipité brun de sesquioxyde qui ne tarde pas à se décomjjoser.
Le sesquichlorure de titane se produit aussi lorsqu’on cliaulfe à 180“, en tubes scellés, le chlorure de titane avec de l’argent. 2 liCl''-|- Ag'“ = 2AgCl-|-Ti^Cl''’; la réaction inverse se produit à une température plus élevée (Friedel et Guérin).
Le sesquichlorure de titane n’est pas volatil. Chaulfé à l’air, il émet des vapeurs de tétrachlorure, et laisse un résidu d’oxyde titaniqiie.
La solution du titane métallique dans l’acide chlorhydrique est violette, elle se colore peu à peu en rouge, et abandonne par l’évaporation des cristaux verts de sesquichlorure hydraté TFGP+8IPO.
1445. Tétrachlorure de titane TiCL. — On le prépare par l’action du chlore sur un mélange intime de charbon et d’oxyde titanique chaulfé au rouge. On prive le liquide distillé de l’excès de chlore en l’agitant avec du mercure et le rectifiant par distillation.
C’est un liquide bouillant à 13S°, de 1,7609 de densité à 0“, fumant à l’air; densité de vapeurs 98,8 (Dumas). Il se dissout entièrement dans l’eau froide si l’on empêche toute élévation de température; la solution, identique à celle de l’acide titanique dans l’acide chlorhydrique, se trouble par l’ébullition ou à la longue, et laisse séparer de l’oxychlorure de titane, corps qui se forme aussi par l’action de l’air humide.
Le tétrachlorure de titane s’unit énergiquement au gaz ammoniac en donnant un composé hygrométrique d’un jaune pâle renfermant TiCL,4AztP. Chauffée dans un tube, cette combinaison donne un sublimé jaunâtre de chlorotitanate d’ammonium TiCh.3AzirPl, tandis que le résidu est de l’azoture de titane.
Il se combine de même à l’hydrogène phosphoré; le produit brun formé, étant chauffé, laisse un phosphure de titane et donne un sublimé de chlorotitanate de phosphonium 3TiCh.2PIPCl (II. Rose).
Le tétrachlorure de titane se combine à une foule de chlorures métalloïdiques. Il absorbe le chlorure d’azotyle en donnant une combinaison jaune, volatile et cristallisable, TiCh.2AzOCl. 11 forme avec le trichlorure de phosphore une combinaison cristal-
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lisée, fusible à 85“ (A. J3ertrand). La combinaison avec POCP est en cristaux fusibles à 110° et bouillant à 140° (Wœlirlin et Giraud). Il se combine également à Tétlier et au chlorure d’acétyle (Bertrand), au chlorure de cyanogène, etc.
Oxychlorure de titane. — On en a décrit plusieurs. Le composé Ti^O'CP se sublime en lamelles d’iiii jaune d’or en faisant passer des vapeurs de tétrachlorure mélangées d’hydrogène sur de l’oxyde titanique chauffé au rouge (Friedel et Guérin).
Les oxychlorures formés par voie humide aux dépens du tétrachlorure sont de composition très variable.
D’après MM. Th. Kœnig et O. v. der Pfordten l’action de l’eau, ou plutôt de l’acide chlorhydrique concentré, donne successivement les chlorhydrines :
TiCP(OHj TiC12(OH)2 TiCl(OH)^
Les deux premières sont solubles dans l’alcool et décomposables par l’eau. La dernière,, qui se forme par l’action lente de l’humidité sur les précédentes ou sur le chlorure de titane, se dessèche à la longue sur l’anhydride phosphorique en une masse confusément cristalline, contenant 2H^O.
1446. Tétrabromure de titane Ti Br' . — On le prépare par la même voie que le chlorure. C’est une masse cristalline ambrée, fusible à 39° et distillant à 230°; densité =2,6 (Duppa).
1447. Tétra-iodure de titane TiP. — Il se forme par l’action de la vapeur d’iode sur le titane au rouge (R. Weber). M. Hautefeuille l’a préparé en faisant passer du gaz iodhydrique dans le tétra-chlorure bouillant ou en dirigeant à travers un tube de porcelaine chauffé au rouge les vapeurs de tétrachlorure mélangées de vapeur d’iode et d’hydrogène. C’est une masse cassante, d’un brun rouge, fusible à 150° et cristallisant vers 100° en octaèdres volumineux. Il bout à 360° ; sa densité de vapeur prise à 440° a été trouvée égale à 260 (théorie, 278,2). Il fume à l’air et est soluble dans l’eau; sa solution est instable.
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Le titane forme un sesquioxyde et un bioxyde ou anhydride titanique TiO^. On a aussi décrit autrefois un protoxyde, mais ce corps a du être confondu avec le sesquioxyde.
1448. Sesquioxyde de titane Ti^O^ — Il se forme, mais
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lonlemciit, par l’acliori de l’hydrog-èno scc sur le bioxyde (Ebelincii). Si la réduction a lieu eu présence du tétrachlorure de titane, le sesquioxyde produit est en petits cristaux cuivrés, isomorphes avec le fer oligiste ; il est accompagné d’oxychlorure (Friedel et Guérin).
On obtient cet oxyde hydraté sous forme d’un précipité brun foncé lorsqu’on ajoute de la potasse à la solution violette du sesquichlorure ; mais le précipité devient peu à peu bleu, en dégageant de l’hydrogène ; la coloration bleue paraît due à l’bydratc d’un OxXyde intermédiaire (Ebelmen). On obtient encore cet hydrate bleu par l’action du zinc sur une solution titanique acide. Le précipité violet qui se forme peu à peu dans la solution, qui a pris cette même couleur, est très oxydable et décompose l’eau avec dégagement d’hydrogène.
Le sulfate correspondant au sesquioxyde de titane a été obtenu par Ebelmen en dissolvant le sesquichlorure dans l’acide sulfurique et évaporant la solution dans le vide; c’est une masse violette mamelonnée, déliquescente. Ce sel se produit aussi par dissolution du titane pulvérulent dans l’acide sulfurique; par évaporation il se dépose en amas de cristaux feuilletés solubles dans l’eau et renfermant (SO'^)^Ti^-h8bPO(Glatzel).La solution est très altérable.
1449. Anhydride titanique TiOb — Il se rencontre dans la nature sous plusieurs formes. La plus fréquente est le rutile^ minéral généralement coloré en rouge ou en brun par les oxydes de fer ou de manganèse. Il est en prismes quadratiques isomorphes avec la cassitérite, de 4, 2 de densité. On le rencontre dans le granité, les schistes micacés, les dépôts aurifères, etc. Les autres modifications ^Çiï\iV anatase , qui est cristallisée dans le même type que le rutile, mais en octaèdres, densité = 3,9, et la hrookite, dont les cristaux 'appartiennent au type ortborbombique, densité = 4,16. Ces formes ont été reproduites artificiellement.
Pour préparer l’anhydride titanique pur, on part du rutile ou du fer titané. En traitant ce dernier par l’acide chlorhydrique, on lui enlève la majeure partie du fer et on opère ensuite comme poulie rutile,* qui renferme en général de la silice, de l’oxyde stannique, du fer et du manganèse.
Le rutile pulvérisé est fondu avec 3 parties de carbonate potassique ; la masse fondue est épuisée par l’eau qui dissout dilîé-
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j rents sels potassiques (silicate, slannate, manganate) et laisse du J titauate acide de potassium, qu’on dissout dans l’acide clilorj hydrique. La solution chlorhydrique abandonne la majeure partie j de Facide titanique par l’ébullition. On le purifie en le redissolvant dans l’acide chlorhydrique et le précipitant de nouveau par l’ébullition. On peut aussi précipiter la solution chlorhydrique par l’ammoniaque et faire digérer le précipité avec du sulfure ammonique, qui redissout l’acide stannique à l’état de sulfure et qui transforme également en sulfure les hydrates de fer et de manganèse, qu’on élimine alors facilement par l’acide chlorhydrique ; l’anhydride titanique n’est pas modifié (H. Rose).
Parmi les nombreux procédés qui ont encore été proposés pour obtenir l’acide titanique pur, nous ne citerons que le suivant, utilisable surtout pour l’analyse des minéraux titanifères. On fond ceux-ci avec cinq à six fois leur poids de bisulfate de potassium, dans un creuset de platine. Après dissolution complète du minéral, on pulvérise la masse fondue et on la reprend par l’eau froide. Celle-ci dissout le sulfate titanique et abandonne la totalité de l’acide titanique par l’ébullition.
L’anhydride titanique produit par la calcination de l’acide ainsi précipité est une poudre blanche infusible, devenant jaune à chaud. Il est insoluble dans l’eau, soluble dans Facide fluorhydrique et dans Facide sulfurique concentre et bouillant. Densité = 3,97.
En fondant l’anhydride titanique avec du sel de phosphore ou du borax, à la température du four à porcelaine, il se dissout et cristallise en cristaux jaunes ayant la forme du rutile (Ebelmen). On obtient le même résultat en le calcinant dans un courant de gaz chlorhydrique.
Il se jirésente au contraire avec la forme de Fanatase lorsqu’on chauffe le fluorure de titane dans un courant d’air humide ou lorsqu’on chauffe l’anhydride à une température modérée dans un courant d’acide fluorhydrique ; à une température plus élevée, il se produit des cristaux de brookite, et en chauffant encore plus fort, de rutile (Hautefeuille). La brookite se forme encore lorsqu on dirige un courant d’acide chlorhydrique sur un mélange calciné d’anhydride titanique avec 5 parties de silice et 12 parties de spath fluor.
Hydrates titaniques. — Le précipité produit par un acide dans la solution d’un titanate ou par un alcali dans celle d’un sel tita-
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nique est toujours de riiydratc. Celui-ci afrecte deux modifications | comme l’avait déjà constaté II, Itose. Ces modifications, aux- *• quelles ne correspondent pas des sels déterminés, sont Vacide I titanique et Vacide métatitanique. (
L’acide titanique se précipite par l’addition d’ammoniaque à ii une solution titanique acide. C’est un précipité soluble dans les acides étendus; cette solution n’est pas troublée lorsqu’on l’étend d’eau. La composition de cet hydrate séché à l’air est Ti(OII)\ et’ à 100° Ti^O^(OH)^ (Merz). Calciné, il se transforme en anhydride en produisant un phénomène d’incandescence. L’acide titanique précipité se dépose très lentement et passe à travers les filtres; on évite cet inconvénient en le lavant avec une solution de sel ammoniac.
\j acide métatitanique est l’hydrate qui se précipite par l’ébullition des solutions titaniques acides ou par une calcination ménagée de l’acide titanique ; sa composition élémentaire ne paraît pas différer de celle de l’acide titanique. Il se produit aussi par l’action i de l’acide azotique moyennement concentré sur le titane. Il est insoluble dans les acides, sauf dans l’acide sulfurique concentré et chaud. Il se transforme sans incandescence par la calcination en | anhydride.
La solution de chlorure de titane faite à froid paraît correspondre à l’acide titanique ; elle n’est pas précipitée par les acides, ce qui a lieu après qu’on l’a soumise à l’ébullition ; elle renferme alors, d’après M. R. Weber, du chlorhydrate métatitanique.
Graham a obtenu un acide titanique soluble dans l’eau en dialysant la solution du tétrachlorure faite à froid.
1450. Titanates. — Ces sels, qui correspondent pour la plupart aux métasilicates et aux orthosilicates, sont presque tous insolubles dans l’eau, solubles dans l’acide chlorhydrique concentré; décomposables par l’acide étendu et chaud. La nature nous offre divers titanates, notamment des titanates ferreux.
Titanate de potassium. — Il se forme par la fusion de l’anhydride titanique avec le carbonate de potassium ou par dissolution de l’acide titanique dans la potasse bouillante. Obtenu par voie sèche, c’est une masse fibreuse, jaunâtre, très fusible, soluble dans une petite quantité d'eau et cristallisable eu prismes TiO^K^ + 4TPO; une plus grande quantité d’eau le dédouble en donnant le trititanate insoluble Ti^O’K^ -I-3IPO sous
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forme crime poudre cristalline. 11 existe des sels encore plus acides.
Titanate de calcium TiCVCa. — En faisant réagir l’acide titanique au rouge vif sur le chlorure de calcium, dans un courant d’air chargé de vapeur d’eau et d’acide chlorhydrique, M. Ilautefeuille a obtenu des cristaux identiques avec ceux du titanate naturel ou pérowskite. Il a préparé par un procédé analogue les titanates de magnésium TiO^Mg et Ti()''Mg% ce dernier, en octaèdres brillants, plus durs que le verre.
Il a également reproduit le sphène ou silico titanate TiSiO^Ca, correspondant à un dititanate ou à un disilicate Ti^O'^Ca ou Si^O^Ca, en fondant à une température élevée un mélange de silice, d’anhydride titanique et de chlorure de calcium : ce sont des prismes clinorhombiques. En fondant l’anhydride titanique avec de la baryte dans un excès de chlorure de baryum, M. Bourgeois a obtenu le titanate TiO^Ba isomorphe avec la pérowskite.
Titanates DE fer. — Le fer titanéTiO'^YQ ou ménaccanite (aussi nommé cidchtonite , üménite^ etc.), dans lequel le titane a été découvert, est assez répandu et se présente sous la forme d’un sable cristallin. Ses cristaux sont isomorphes avec le fer oligiste auquel il est souvent associé, aussi peut-on l’envisager non comme du titanate ferreux, mais comme un mélange isomorphe de Fe^O^ et de Ti“0^ ; en effet sa solution dans l’acide chlorhydrique a la couleur du sesquichlorure de titane.
M. Hautefeuille a obtenu le titanate TiO^Fe^ en cristaux orthorhombiqiies rouges en fondant un mélange d’anhydride titanique, de fluorure ferreux et de chlorure de sodium ; il a préparé de même les titanate smanganeux TiO^Mn et TiO^Mn^.
SELS DE TITANE
1451. L’acide titanique forme avec les acides des sels très instables, dont la solution est décomposée par l’ébullition ou la dilution, qui en précipitent de l’acide métatitanique. Ces solutions, qu on obtient en dissolvant dans les acides l’hydrate titanique précipité par, l’ammoniaque, sont jaunes ou incolores, à saveur acre et amère; elles laissent par l’évaporation à froid un résidu amorphe. L’étain, le fer et le zinc colorent ces solutions en bleu et y occasionnent ensuite un précipité violet (sesquioxyde). Les alcalis caustiques y produisent un précipité qui se redissout dans un excès d’alcali; les carbonates et sulfures alcalins y o.cca-
CI
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sionnent le même précipité d’acide Lilanique. Le ferrocyanure de potassium y produit un précipité rouge brun, soluble dans un excès de réactif.
Les solutions titaniques sont colorées en jaune ou en orange par le peroxyde d’hydrogène; la réaction est très sensible. Si l’on ajoute du peroxyde de baryum à la solution d’acide titanique dans l’acide sulfurique étendu, on obtient de môme une coloration jaune, et l’ammoniaque donne dans la solution un précipité qui, d’après M. Weller, est m\ peroxyde TiO^; l’acide chlorhydrique le dissout avec dégagement de chlore.
1452. Sulfate titanique (SO^)^ïi -|-31PO. — Masse résineuse jaunâtre, déliquescente, qui reste après évaporation de la solution de sulfate sesquititanique oxydée par l’acide azotique (Glatzel). La solution de ce sel, additionnée d’une proportion convenable de sulfate de potassium, fournit par l’évaporation dans le vide de petits cristaux peu solubles du sel double (SO*)^ïiK^ -t-3H^O. On obtient le même sel en fondant l’anhydride titanique avec le bisulfate de potassium, traitant le produit fondu par l’acide sulfurique et chassant l’excès de cet acide à une température modérée.
Sulfate basique (SO^)(TiO)". — C’est la composition du résidu obtenu en évaporant la solution sulfurique d’acide titanique et chauffant à 180° pour chasser l’excès d’acide. Ce résidu est soluble dans l’acide chlorhydrique, mais complètement décomposé par l’eau (Merz).
On a décrit aussi un azotate et un phosphate basiques.
SULFURE DE TITANE. — TiS2.
1453. Il se forme par fusion de l’anhydride titanique avec du soufre, du carbonate de sodium et un peu de charbon dans un creuset brasqué; le produit lavé à l’acide sulfurique laisse le sulfure en lamelles jaunes. Ebelmen l’a obtenu par l’action de l’hydrogène sulfuré sur le chlorure de titane en vapeur. Ce sulfure ressemble à l’or mussif; il s’altère à l’air humide; il est décomposé par la potasse, mais est insoluble dans l’acide cliorhydrique. L’action de l’hydrogène sulfuré sur le chlorure bouillant fournit un chlorosulfure TiSCP brun et amorphe.
Calciné dans un courant d’hydrogène pur et sec, il fournit un protosulfurc rouge-brun TiS. La calcination dans un courant de
AZOTURES DE TITANE.
gaz carbonique produit un sesquisulfure g-ris noir Ti^S^ (v. cler Pfordten).
AZOTURES DE TITANE.
1454. Nous avons déjà signalé l’affinité du titane pour l’azote à une température élevée. On obtient des azotures de titane par raclion du gaz ammoniac sur l’anhydride titanique et par l’action du sel ammoniac sur le chlorure de titane. Wœhler admettait l’existence des azotures TiAz^ TPAz'^ etTPAz®; mais, d’après les recherches de MM. Friedel et Guérin, le premier et le dernier sont des mélanges d’azoture Ti^Az'^ et d’anhydride titanique, et il n’existe que deux azotures, l’un Ti^Az^ correspondant au ses- . quioxyde, et Ti^A.z^ correspondant au dioxyde.
\j'azoiure TPAz^, qui se produit par l’action du gaz ammoniac ! sur l’anhydride titanique, est un sublimé pulvérulent d’un jaune d’or; le composé décrit par Wœhler comme l’azoture TiAz^ ressemblait à l’indigo sublimé.
Uazoture Ti’’Az^ se produit lorsqu’on chauffe le chlorure de thane ammoniacal dans un courant de gaz ammoniac ou, plus facilement, en faisant arriver des vapeurs de tétrachlorure de titane sur du sel ammoniac à la température de sa volatilisation :
3TiCli + 4AzH*Cl = 1 6HC1 + Ti3Az\
L’azoture forme sur les parois du tube un enduit métallique de la couleur du cuivre (Wœhler et Deville). Chauffé dans un courant d’hydrogène, -il est converti en lamelles d’un jaune d’or auxquelles Wœhler avait assigné la formule Ti'^Az®. Maintenu longtemps à une température élevée, il perd le quart de son azote et se convertit en Ti^Az^ (Friedel et Guérin).
Les azotures de titane sont difficilement attaqués par l’acide azotique concentré, mais bien par l’eau régale. Ils sont décomposés par la potasse en fusion avec dégagement d’ammoniaque. La vapeur d’eau agit de même à une température élevée.
Azoto-cyanure de titane Ti(GAz)^3TFAz^ — C’est le composé qu’on avait pris pour le titane métallique et qu’on rencontre quelquefois en cristaux dans les scories des hauts fourneaux alimentés par des minerais titanifères. Wœhler, qui a reconnu sa nature, l’a reproduit en calcinant un mélange d’anhydride titanique et de ferrocyanure de potassium desséché. Il prend aussi
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.naissance lorsqu’on fait passer un courant d’azote sur un mélange d’anhydride Litanique et de charbon à la température de fusion du platine (AVœhler et Deville).
Ce sont des cristaux cubiques brillants, à reflets cuivrés, de 5,28 de densité. Il n’est attaqué que par un mélange d’acides azotique et fluorhydrique. Chaufle au rouge dans un courant de vapeur d’eau, il est décomposé d’après l’équation :
Ti(GAz)2.3Ti3Az2 + 20H2O =2CÀzH + 1 OTiO^ -j- OAzIF -|- lOU^.
RECHERCHE ET DOSAGE DU TITANE
1455. Les composés du titane sont irréductibles au chalumeau sur le charbon. Ils donnent avec le borax une perle incolore dans la flamme oxydante, une perle jaune, devenant violette à froid dans la flamme réductrice. Ils ne communiquent aucune coloration aux flammes. Leur spectre électrique présente des raies extrêmement nombreuses, surtout dans le vert et le bleu.
Nous ne reviendrons pas sur les caractères des solutions titaniques (1449).
Le dosage du titane se fait à l’état d’anhydride titanique. La précipitation a lieu par l’ammoniaque; le précipité doit être lavé avec une solution de sel ammoniac pour qu’il ne traverse pas le filtre; l’hydrate est ensuite calciné.
La séparation du titane des autres métaux repose essentiellement sur la non-formation d’un sulfure par voie humide, puis sur la précipitation des solutions titaniques acides par une ébullition prolongée et sur quelques autres des réactions que nous avons signalées.
GERMANIUM. — Ge = 72,32.
1456. L’analyse du minerai d’argent sulfuré de Freiberg, Vargyrodite, avait toujours conduit à un déchet de 6 à7 p. 100. M. Winkler reconnut que ce déficit est dû à la présence d’un nouvel élément, voisin de l’antimoine, sous certains rapports, et qui paraît devoir être rangé parmi les métalloïdes. Lorsqu’on calcine l’argyrodite à l’abri de l’air, elle fournit un sublimé cristallin noir de sulfure de germanium.
Yoici le procédé auquel s’est arrêté M. Winkler pour l’extraction du germanium. Le minerai finement pulvérisé est fondu
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au rouge sombre avec parties égales de soucie et de soufre. Le produit, pulvérisé après refroidissement, est épuisé par l’eau bouillante, et le résidu, qui renferme encore du germanium, est de nouveau traité de même. La solution sulfurée, qui renferme du germanium à côté de l’arsenic et de l’antimoine, est neutralisée exactementpar l’acide sulfurique et abandonnée à elle-même. Après vingt-quatre heures, le soufre se dépose avec les sulfures d’arsenic et d’antimoine, et le germanium reste dissous. On sursature la solution par l’acide chlorhydrique et on la traite par l’hydrogène sulfuré qui y produit après vingt-quatre heures un précipité blanc de sulfure de germanium. Il faut, pour éviter qu’il se redissolve, le laver avec de l’acide chlorhydrique saturé d’hydrogène sulfuré, puis avec de l’alcool également saturé de ce gaz. Le sulfure de germanium est grillé, traité par l’acide azotique, et le mélange est évaporé et calciné. On a ainsi l’oxyde de germanium, qu’on purifie en le transformant en fluogermanate de potassium peu soluble.
On peut obtenir plus directement ce sel à l’aide du minerai en projetant dans un creuset porté au rouge un mélange d’argyrodite avec 0^,6 de salpêtre et 0^,8 de carbonate potassique. Il se sépare de l’argent métallique et le germanium se trouve dans la scorie. On épuise celle-ci par l’eau bouillante, on sursature la solution par l’acide sulfurique, on évapore et on calcine. L’oxyde de germanium qui reste est alors dissous dans l’acide fluorhydrique et additionnné de fluorure de potassium. On décompose ensuite de nouveau le fluogermanate par l’acide sulfurique et on calcine le sulfate.
L’oxyde de germanium fournit le germanium libre par réduction dans un courant d’hydrogène.
Le germanium fond vers 900“ en un globule métallique. Par un refroidissement lent il cristallise en octaèdres réguliers, grisâtres et brillants, de 5,469 de densité à 20°. D’après M. V. Meyer, il ne se volatilise pas à 1350°; à cette température il attaque le platine en donnant un alliage fusible.
L’acide chlorhydrique ne l’attaque pas; l’eau régale et l’acide azotique le convertissent en oxyde. L’acide sulfurique concentré et chaud le dissout en donnant un sulfate double. La potasse ne l’attaque qu’en fusion.
L’analyse du chlorure a conduit au poids atomique 72,32, con-
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lirrné par la chaleur spécifique, parla densité de vapeur du chlorure et par celle de l’iodiire (Nilsoii et Petterson).
Le spectre électrique du germanium présente des raies très brillantes dans l’orangé et des raies larges et diffuses dans diverses autres parties du spectre.
GERMANIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1457. Fluorures. — L’action de l’hydrogène sur le fluogermanate de potassium paraît donner un fluorure GeFP. Le fluo- UURE GERMANIQUE GcFL, ohtenu en dissolvant l’oxyde dans l’acide fluorhydrique, se prend à la longue, si la solution est concentrée, en une masse cristalline hydratée qui se décompose par la dessiccation. Il forme un acide GeFPIP qui paraît pouvoir être distillé sous pression réduite dans un appareil de platine. Il a été question plus haut du fluogermanate de potassium GeFPK^; ce composé fournit du germanium lorsqu’on le chauffe avec du sodium.
1458. Chlorures. — Le chlorure germaneux GeCP se produit par l’action du gaz chlorhydrique sur le germanium ou sur son sulfure. C’est un liquide incolore, bouillant vers 72°, décomposable par l’eau avec production d’un oxychlorure ou même d’oxyde germaneux. D’après les indications les plus récentes, le produit de l’action du gaz chlorhydrique sur le germanium est le germanichloro forme GeHCP.
Le chlorure germanigue GeCP s’obtient par l’action du chlore sur le germanium. C’est un liquide incolore, bouillant à 86°, de 1,887 de densité. Il fume à l’air humide et paraît donner liii hydrate cristallisé. L’eau froide le décompose lentement. Sa vapeur est complètement réduite au rouge par l'hydrogène.
Bromure germanique GeBrh — Liquide incolore fumant, cristallisable à 0°.
\Jiodure GeP forme des cristaux orangés fusibles 144° et distillant à 350-400°; il se dissocie vers 650°. Il est très hygrométrique.
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DU GERMANIUM.
1459. Oxydes. — Il en existe deux ; Xoxyde germaneux GeO et V oxyde germanique GeO^ Le premier prend naissance à l’état d’hydrate orangé Ge(OII)^ lorsqu’on précipite la solution du chlorure germaneux par la potasse; il est peu soluble dans l’acide sulfurique étendu, soluble dans l’acide chlorhydrique. La
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solution réduit l’acide chromique, le permanganate de potassium, le chlorure mercurique et le chlorure d’or. Elle donne avec l’hydrogène sulfuré un précipité rouge-brun. Desséché dans un courant de gaz carbonique, l’hydrate se transforme en oxyde anhydre, qui est une poudre grisâtre.
L’oxyde germanique GeO" se forme par la combustion du germanium ou par le grillage du sulfure. On l’obtient sous la forme d’une poudre blanche en décomposant le tétrachlorure par l’eau ou par l’ammoniaque. Densité = 4,7 à 18“. Il est soluble dans 247 parties d’eau à 20“.
Ses solutions l’abandonnent par évaporation en cristaux biréfringents. L’hydrogène et le charbon le réduisent au rouge sombre à l’état métallique. Le borax fondu le dissout sans coloration au feu d’oxydation comme au feu de réduction.
Peu soluble dans les acides, il est très soluble dans les alcalis.
1460. Sulfures. — Sulfure germaneux GeS. Il se sublime en cristaux ressemblant à l’iode lorsqu’on calcine le sulfure GeS^ dans un courant d’hydrogène. Au rouge vif, la réduction va jusqu'à mettre le germanium en liberté.
Ge sulfure est soluble dans la potasse, d’où l’acide chlorhydrique en léger excès le précipite avec l’aspect du sulfure d’antimoine. L’acide chlorhydrique concentré le dissout à chaud et la solution est de nouveau précipitée par l’hydrogène sulfuré. Le sulfure précipité est soluble dans le sulfure ammonique, mais non le sulfure cristallisé. Il se dissout dans 400 parties d’eau en donnant une solution colloïdale.
Sulfure germanique GeS^ — Les solutions germaniques acides sont précipitées par l’hydrogène sulfuré. Le précipité ne peut être lavé à l’eau qui le dissout ; il faut le laver avec de l’alcool chargé d’hydrogène sulfuré. Sec, c’est une poudre blanche fusible au rouge clair.
Il est soluble dans 22D,9 d’eau. La solution donne un précipité orangé, puis noir, avec les sels de plomb, un précipité noir-brun avec les sels de mercure; des précipités bruns, puis noirs avec les sels de cuivre et de bismuth ; un précipité blanc avec les sels de cadmium; un précipité jaune avec les solutions d’arsenic et d’antimoine. Cette solution se décompose peu à peu en perdant de l’hydrogène sulfuré. Le sulfure germanique est soluble dans les alcalis.
ZIRCONIUM.
ZIRCONIUM.
Zr = 90.
L’oxyde de ce mêlai, la zircone^ a été découvert par Klaproth eu 1789 dans un minéral assez rare, le zircon^ puis dans \' hyacinthe de Ceylan, minéraux qui constituent l’iin et l’autre le silicate de zirconium SiO^Zr. On rencontre encore le zirconium dans différents minéraux niobifères et cérifères. Le métal lui-même a été isolé et étudié par Berzelius en 1824.
1461. Zirconium métallique. — Berzelius a obtenu le zirconium à l’état d’une poudre amorphe noire en réduisant le fluozirconate de potassium parle potassium. M. Troost l’a aussi obtenu à cet état en faisant passer les vapeurs de chlorure de zirconium sur du sodium chauffé dans un tube de porcelaine. Mais il l’a préparé en outre à l’état cristallisé en chauffant à la température de fusion du fer le fluozirconate de potassium avec 1/2 fois son poids d’aluminium dans un creuset de plombagine. Après refroidissement, on reprend le produit par l’acide chlorhydrique qui dissout l’aluminium et laisse le zirconium en amas de lamelles cristallines; celles-ci renferment environ 1 p. 100 d’aluminium et un peu de silicium.
Le zirconium amorphe est une poudre noire très ténue, qui devient brunâtre sous le brunissoir. Il brûle avec éclat au rouge. Le zirconium cristallisé est en lamelles dures, brillantes, paraissant appartenir au type clinorhombique. Densité = 4,15. Il est moins fusible que le silicium et ne brûle qu’à la température du chalumeau oxyliydrique. Le zirconium n’est attaqué facilement que par l’eau régale, Tacide fluorhydrique ou la potasse en fusion.
Atomicité. Poids atomique. — On ne connaît qu’un degré de combinaison du zirconium, il est représenté par le tétrachlorure ZrCP et l’oxyde ZrO^, combinaisons qui correspondent à celles du silicium. La formule du tétrachlorure est confirmée par la densité de vapeur. Le poids atomique du zirconium, déduit de la composition de son sulfate, a été fixé par Berzelius au nombre 89,4. D’après MM. Marignac et Deville, ce nombre doit se rapprocher de 90. Récemment, M. AVeibull est arrivé au nombre 89,53. La chaleur spécifique confirme ces valeurs approchées.
ZIRCONIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1462. Fluorure de zirconium ZrFl'\ — On l’obtient en
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cliaiifTant le zirconium avec du fluorliydrate acide d’ammonium jusqu’à expulsion de l’excès de ce sel, ou bien en faisant ag-ir le gaz chlorhydrique au rouge sur un mélange de fluorure de calcium et de zircone. 11 est en petits cristaux brillants, à facettes courbes, du type anorthique. Il est soluble dans l’eau en se transformant en oxyfluorure.
Il se combine à l’acide fluorbydrique en donnant un fluorhydrate cristallisé auquel correspondent des fluozirconates, combinaisons décrites par M. Marignac et correspondant aux fluosilicates.
Les fluozirconates sont solubles et cristallisables, sauf ceux de calcium, debaryumet de strontium; ils correspondent au typeZrFPM^; cependant quelques-uns renferment le zirconium et l’autre métal dans des rapports différents.
Le fluozirconate de potassium ZrFFK^ s’obtient èn mélangeant les solutions des fluorures ou en calcinant la zircone avec du fluorliydrate de fluorure de potassium. Il cristallise dans l’eau bouillante en prismes ortborhombiques. Il exige pour se dissoudre 128 parties d’eau froide et seulement 4 parties d’eau bouillante. On obtient un autre sel ZrFl'K^ en versant une solution fluorhydrique de zircone dans une solution concentrée de fluorure de potassium ; il se dépose en petits cubo-octaèdres. Enfin si le fluorure de zirconium est en grand excès, on obtient des prismes clinorhombiques du sel ZrFffK-|-H’^0, qui se décompose lorsqu’on le redissout dans l’eau.
Les fluozirconates d’ammonium correspondent à ceux de potassium. Le fluozirconate de sodium renferme 4 (ZrFPNa^). NaFl et cristallise en petites tables rbomboïdales solubles dans 2S8 parties d’eau froide et dans 60 parties d’eau bouillante.
1463. Chlorure de zirconium ZrCP. — On le prépare par l’action du chlore sec sur un mélange de zircone et de charbon, et on le purifie par sublimation. C’est un sublimé blanc dont la densité de vapeur est égale à 117 (H = l); dens. tbéor. = 115,75. Il peut fixer 4 molécules AzIP et se combiner à 2NaCl.
Le chlorure de zirconium se dissout dans l’eau avec élévation de température ; on obtient la même solution en traitant la zircone hydratée par l’acide chlorhydrique; ces solutions abandonnent par l’évaporation des aiguilles soyeuses qui constituent un oxychlorure ZrOCP -j- 8IPO. Ces cristaux se décomposent quand on les chauffe en laissant un chlorure plus basique 2ZrOCP-(- ZrO^
ZmCONIUM.
Le tétrachlorure de zirconium cliaufle dans un courant d’oxygène donne un oxychlorure sublimable Zr-'OCP (Troost et Hautefeuille),
1464. Bromure de zirconium ZrBrh — Poudre cristalline blanche, volatile et déliquescente, que l’eau convertit en oxybromure ZrOBi‘% cristallisé en aiguilles transparentes (Melliss),
On ne connaît pas Viodure de zirconium.
OXYDE DE ZIRCONIUM. — ZrQ2.
1465. On l’obtient en traitant le zircon ou l’hyacinthe (ce minéral se trouve en abondance dans le ruisseau d’Espaly (Haute- Loire) par le carbonate de sodium ou par le fluorure acide de potassium. Le premier procédé est celui suivi par Berzelius et par Berthier. Le minéral étonné et pulvérisé est chauffé au rouge blanc avec quatre parties de carbonate de sodium dans un creuset en terre réfractaire recouvert d’une brasque de charbon et d’amidon, Après refroidissement, on pulvérise le produit et on l’épuise par l’eau froide qui laisse le zirconate de sodium. On lave ce sel à l’eau bouillante, puis on le dissout dans l’acide sulfurique étendu de son poids d’eau; on étend la solution, on l’additionne d’ammoniaque et on la fait bouillir. Le précipité est redissous dans l’acide chlorhydrique ; on précipite la solution bouillante par l’hyposulfite de sodium et on soumet le précipité à de nouvelles dissolutions dans l’acide chlorhydrique et précipitations par l’ammoniaque (Weibull).
L’attaque par le fluorure acide de potassium, recommandée par H. Rose, se fait dans une capsule de platine ; le minéral étonné et pulvérisé est traité par trois à quatre parties de fluorure acide. Le mélange fond, puis se prend en une masse sèche et dure qu’on pulvérise et qu’on porte au rouge dans un creuset de platine. Après fusion, on pulvérise le produit et on fait cristalliser le fluozirconate de potassium dans l’eau bouillante. Ce sel est ensuite décomposé par l’acide sulfurique, et les sulfates soumis à la calcination. La zircone ainsi obtenue est presque inattaquable par les acides, aussi vaut-il mieux la précipiter par l’ammoniaque à l’état d’hydrate que l’on calcine ensuite.
La zircone forme une poudre blanche ou des fragments durs, rayant le verre. Elle est infusible; densilé = 4,35 à 4,9 suivant le degré de calcination. La zircone rendue insoluble dans les acides
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par une forte calcination ne peut être attaquée que lentement par l’acide sulfurique concentré et chaud ou par fusion avec le bisulfate de potassium.
Deville et Caron l’ont obtenue cristallisée en amas dendritiques en cbautfant dans un creuset brasqué du fluorure de zirconium avec de l’anhydride borique. Densité des cristaux =5,71 .
Hydrate de zirconium Zr(OH)b — C’est le précipité gélatineux, produit par l’ammoniaque dans la solution du chlorure ou du sulfate; précipité par la potasse, il entraîne de l’alcali. Il est insoluble dans la potasse. Séché à la température ordinaire, il renferme Zr(OH)^ et forme une masse gommeuse jaunâtre. A 100° il perd la moitié de son eau et devient ZrO(OH)^. Il est un peu soluble dans l’eau et colore le curcuma en brun.
Précipité à froid, l’hydrate de zircone se dissout facilement dans les acides étendus; sa transformation en oxyde anhydre par la calcination est accompagnée d’une vive incandescence. Précipité à chaud, il ne se dissout que dans les acides concentrés.
La zircone peut fonctionner comme acide et comme base.
1466. Zirconates. — On ne connaît que des zirconates de sodium, de calcium et de magnésium. Ils sont tous insolubles dans l’eau ou décomposables. Lorsqu’on calcine la zircone avec un excès de carbonate de sodium, il se produit de l’orthozirconate Zr(ONa)\ mais ce sel est décomposé par l’eau en zirconate acide. On obtient le composé ZrO^Na^ en employant la quantité théorique de carbonate sodique ; c’est une masse cristalline décomposable en partie par l’eau. Le sel acide qui résulte de cette décomposition renferme ZrO®Na^7ZrO^-)“
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1467. Sulfates de zirconium. — Sulfate neutre (SO^)^Zr. — Pour le préparer, on évapore à sec la solution sulfurique de la zircone et on calcine légèrement le résidu. Le sel anhydre est soluble dans l’eau; la solution abandonne par l’évaporation une masse gommeuse. S’il reste un peu d’acide libre, on obtient des cristaux du sel hydraté (avec 4H^O dont 3 se dégagent à 100°; Paijkull). Chauffés, ces cristaux fondent et se boursouflent comme l’alun. Au rouge ils laissent un résidu de zircone.
On obtient le sel basique SO^'(ZrO)'' en saturant d’hydrate de zirconium la solution concentrée du sel neutre, puis évaporant.
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C’est une masse gommeuse soluble dans une petite quantité d’eau et décomposable par une grande quantité d’eau eu donnant le 5e/ tribasique insoluble (SO'*)-Zr. 2ZrO“ qui se précipHe aussi lorsqu on ajoute de l’alcool à la solution du sel neutre.
Lorsqu’on ajoute du sulfate de potassium ou d’ammonium (mais non de sodium) à la solution jaune d’un sel de zirconium, il se produit un précipité floconneux blanc du sel basique (SO')'^Zr.bZrOrenfermant un peu de potasse.
Il parait exister djvers sulfates doubles de zirconium et de potassium, de composition assez complexe.
Sulfite de zirconium. — Poudre blanche insoluble dans l’eau, obtenue par double décomposition et renfermant SO^(ZrO.OII)--|nWO.
Hyposulfite. — Précipité blanc produit par l’hyposiilfite de sodium. La précipitation est complète. C’est là une réaction caractéristique.
1468. Azotate de zirconium (AzO^)"Zr-[-oH-0. — Lamelles très solubles, fumant à l’air, obtenues en évaporant dans le vide la solution nitrique d’hydrate de zirconium.
L’évapora tion à 75° fournit une poudre blanche (AzO^)'^ZrO -h 2H-0 soluble dans l’eau et dans l’alcool. La masse gommeuse qui reste après évaporation complète renferme AzO^(ZrO.OII) (Paijkull et Weibull).
1469. Silicates de zirconium. — Le zircon représente l’orthosilicate SiO^Zr. Quand il est coloré en rouge, il porte le nom de hyacinthe ; le jargon est un zircon incolore. Le zircon se rencontre à Ceylan, dans les sables granitiques des côtes de Bretagne, dans les sables d’Espaly (Haute-Loire), au Puy-en-Velay, aux enAurons d’Ax (Ariège), etc. Il est cristallisé en prismes ou en pyramides quadratiques et a été reproduit artificiellement par l’action du fluorure ou du chlorure de silicium sur la zircone (Deville et Caron ; Daubrée).
RECHERCHE ET DOSAGE DU ZIRCONIUM
1470. La zircone ne donne pas de réaction colorée au chalumeau. Son spectre électrique présente quelques raies caractéristiques dans le rouge (X = 612,7) et dans le bleu (487,5 ; 477 ; 474 ; 468,6) (Thalén).
Les sels de zirconium ont une réaction acide et une saveur
THORIUM MÉTALLIQUE.
astringente. On a vu leurs réactions avec les alcalis. Les carbonates et sulfures alcalins précipitent l’hydrate de zircone comme les alcalis eux-mêmes. L’hydrogène sulfuré est sans action. Les réactions caractéristiques sont celles produites par le sulfate de potassium et par l’hyposulüte de sodium. Cette dernière surtout distingue la zircone de la cérite, de l’yttria, etc., et permet de l’en séparer. Pour la séparation du titane, précipité comme elle et la thorine à l’état d’hyposulhte, on redissout le précipité dans l’acide chlorhydrique, on évapore à consistance sirupeuse, on reprend le résidu par l’eau et on précipite la thorine par un grand excès d’oxalate ammonique; on filtre et on ajoute du carbonate ammonique qui, en présence de l’oxalate, ne précipite que le titane (R. Hermann).
THORIUM (l). — ïh = 232,4.
1471. Le nom de thorine avait d’abord été donné par Ber-
zelius, en 1825, à un oxyde qu’il avait cru trouver dans un minéral de Fahlun et qu’il reconnut ensuite être du phosphate d’yttrium. Ayant, quelques années plus tard, trouvé un nouvel oxyde dans un minéral de Brewig, il lui assigna ce nom, et le minéral lui-même, qui en est le silicate, fut nommé thorite. La thorine se rencontre en outre dans le pyrochlore (niobate complexe), la (phos-
phate de cérium), l’euxénite et autres minéraux cérifères.
La thorite renferme 59 p. 100 de thorine avec 19 p. 100 de silice et 9,7 p. 100 d’eau; le reste est formé par les oxydes de fer, de manganèse, d’urane et de cuivre et de quelques autres en faible quantité. Uorcmgite, qui est une variété de thorite, renferme 73,8 p. 100 de thorine; la monazite de l’Ilmengebirge en contient 18 p. 100. M. Chydenius en a trouvé 6,3 p. 100 dans l’euxénite.
1472. Thorium métallique. — Berzelius l’a obtenu en réduisant le chlorure de thorium par le potassium. M. Chydenius a opéré de même en remplaçant le potassium par le sodium, et M. Nilson a fait agir ce métal sur le chlorure double de thorium et de potassium dans un cylindre de métal hermétiquement clos. Il a obtenu ainsi une poudre foncée, composée de cubo-octaèdres brillants de 10,92 de densité. 11 est inaltérable à l’air à 120°, mais
(I) De lho)\ le (lieu du tonnerre chez les Scandinaves.
THORIUM.
brûle avec un vit éclat quand ou le cliaiiHe au rouge. Il est sans action sur l'eau.
11 brûle dans le chlore, la vapeur de brome, la vapeur d’iode. Il se dissout dans l’acide sulfurique étendu et surtout dans l’acide clilorbydrique, en dégageant de l’bydrogène. L’acide azotique ne l’attaque que difficilement; les alcalis sont sans action.
Poids atomique. — Les récentes déterminations de M. Nilson (calcination du sulfate) fixent ce poids à 232,4 (M. Cleve avait trouvé 234). La chaleur spécifique (0,02787) confirme ce poids atomique.
Le thorium ne forme comme le zirconium qu’une seule série de combinaisons, dans lesquelles il est tétratomique.
THORIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1473. Fluorure de thorium TbFP-|- 4H^O. — Précipité gélatineux, devenant pulvérulent à la longue, insoluble dans l’eau et dans l’acide chlorhydrique. Il ne perd 2H^O qu’à 200°; calciné, il se décompose ensuite en thorine et acide fluorhydrique.
En faisant bouillir l’hydrate de thorine avec une solution de fluorure acide de potassium, il se transforme en une poudre pesante, très peu soluble, qui est le fluorure double ThFPK^-f-4H^O. On obtient en outre le sel (TbFFK)Mr^O sous forme d’un précipité volumineux lorsqu’on ajoute une solution de chlorure de thorium à du fluorure acide de potassium (Chydenius).
1474. Chlorure de thorium ThCP. — Il se sublime en prismes courts, sans doute orthorhombiques, lorsqu’on fait passer un courant de chlore sur un mélange intime de thorine et de charbon. Il n’est pas volatil à 440° et ne fond que difficilement. Sa densité de vapeur observée à 1057° a été trouvée égale à 181,4 (théories 186,7) (Kruss et Nilson). Il est déliquescent. Sa solution évaporée à consistance sirupeuse cristallise par le refroidissement, en masses arrondies, déliquescentes, renfermant ThCP-f-8tPO (Cleve). Il forme des chlorures doubles ThCP.KCl -|-l8tPO, cristallisable en petits cristaux de sa solution très concentrée et ThCP.8AzIPCl-f-8rPO (Chydenius).
1475. Oxyde de thorium ou thorine ThO^ — Pour la retirer de la thorite, on traite celle-ci par l’acide chlorhydrique, on évapore à sec, on reprend par l’eau pour séparer la silice, puis
OXYDE DE THORIUM.
et le plomb. En ajoutant ensuite de l’ammoniaque à la solution filtrée, on précipite les hydrates de thorium, cérium, etc. On les redissout dans l’acide chlorhydrique et on traite la solution par un excès de sulfate de sodium qui précipite, à l’état de sulfates doubles, le cérium, lelantliane et le didyme. L’hydrate précipité ensuite par l’ammoniaque est dissous dans l’acide sulfurique; la solution des sulfates laisse déposer, quand on la chauffe à 60°, le sulfate de thorium en un amas floconneux d’aiguilles incolores. On sépare le sel de la solution chaude, on le redissoiit dans l’eau froide et on le sépare de nouveau par l’action de la chaleur. Les eaux mères de ce sulfate contiennent encore de la thorine qu’on précipite par l’acide oxalique.
Lorsque la thorine se trouve mélangée aux bases de la gadolinite, M. Cleve dissout les hydrates dans l’acide azotique et chauffe les azotates jusqu’à production de vapeurs nitreuses. Les azotates de cérium et de thorium se transforment en azotates basiques solubles dans l’eau, mais insolubles dans les solutions salines. On transforme ces sous-azotates en sulfates qu’on dissout dans l’eau froide; en ajoutant de l’eau bouillante à cette solution, le sulfate cérique se précipite, celui de thorium reste dissous.
M. de Boisbaudran sépare le cérium du thorium en traitant leur solution par l’oxyde de cuivre, qui ne précipite que la thorine.
L’oxyde de thorium obtenu par la calcination de l’hydrate, du sulfate ou de l’oxalate, est en fragments durs ou en poudre fine, de 9,23 de densité (Chydenius; 10,22, Nilson). Il est infusible, irréductible par le charbon, inattaquable par la potasse en fusion. L’acide sulfurique concentré et bouillant est le seul acide qui le dissolve. L’oxyde provenant de la calcination diffère du reste un peu de celui provenant de l’hydrate.
Hydrates de thorium. — L’hydrate normal ïh (OH)'^ est un précipité gélatineux formé par la potasse dans un sel de thorium. Il est insoluble dans la potasse, attire l’acide carbonique de l’air et se dessèche en fragments translucides ; il se dissout aisément dans les acides étendus (Cleve).
L’oxyde provenant de l’oxalate, étant chauffé avec de l’acide chlorhydrique, laisse un résidu amorphe, translucide, donnant avec l’eau une solution opaline qui renferme un chlorure très basique, a 1 état colloïdal, d’où l’ammoniaque précipite l’hydrate ThHj^{OH)2, insoluble dans les acides concentrés (Bahr, Cleve).
TllOlUUM.
SELS DE THORIUM.
1476. Sulfate de thorium. — Le sulfate neutre (SO‘)^Th se dépose par Tévaporatioii de sa solution légèrement acide en cristaux volumineux renfermant 9IPO ; si la solution est neutre, les cristaux contiennent 8IPO (Cleve). Si l’on fait bouillir la solution, il s’en sépare sous forme de flocons cristallins contenant 2 ou 311^0 (Cliydenius, ou 2S0'Tli -|- 91P0, Delafontaine).
Le sulfate à 9IP0 est en cristaux clinorliombiques. Il se dissout dans 88 parties d’eau à 6°, tandis que le sel anhydre n’en exige que 20 parties.
Lorsqu’on maintient longtemps à 100° le sel üoconneux déposé par la chaleur, il se transforme en sulfate basique 3SO^Th.SO^Th(OH)^-f7tPO (Demarçay).
Sulfate thorico-potassique (SO'^y^ThK^-f-21:PO. — Poudre cristalline blanche un peu soluble dans l’eau pure, insoluble en présence du sulfate de potassium. En évaporant la solution, on obtient des cristaux minces contenant (SO^)®ThK®-[-21:PO.
1477. Azotate de thorium (AzOYTli+ 12H^O. — Sel très soluble, cristallisant dans le vide de sa solution sirupeuse en grandes tables transparentes, perdant 8H^O sur l’acide sulfurique (Cleve).
Les phosphates Qi pyrophosphates sont des précipités insolubles.
1478. Carbonate. — L’hydrate de thorium absorbe l’acide carbonique de l’air. Le précipité produit parles carbonates alcalins dans un sel de thorium est blanc et amorphe; c’est un sel basique (Chydenius).
Si l’on ajoute de l’azotate de thorium à une solution bouillante de carbonate de sodium, il se produit un précipité qui se redissout dans un excès de carbonate ; l’addition d’alcool précipite alors, à l’état cristallin, le sel double (GO^)^Tli.3CO®Na^-j-12H^O (Cleve).
Silicates de thorium. — Abstraction faite des éléments accidentels, la thorite constitue l’orthosilicate Si0'*Tli-|-2H‘0.
RECHERCHE ET DOSAGE
1479. Les sels thoriques sont en général incolores, à saveur astringente. Les alcalis en précipitent l’hydrate, insoluble dans un excès; le précipité produit par l’ammoniaque est généralement
PLATINE. — HISTORIQUE
jii mélangé de sel basique. L’acide tartrique empêche la précipitation. Le sulfure ammonique en précipite de l’hydrate ; les carbonates alcalins et les bicarbonates, un carbonate basique soluble dans un excès de réactif. L’acide oxalique donne un précipité soluble dans les acides étendus. Le sulfate potassique précipite un sel double insoluble dans un excès de sulfate potassique ; le sulfate de sodium ne précipite pas les solutions étendues. L’byposulfite de sodium y produit un précipité d’hyposulfite qui se transforme en thorine par l'ébullition.
Quant au dosage du thorium, il a toujours lieu à l’état d’oxyde, obtenu par la calcination de l’hydrate ou de ses sels à acides volatils.
GROUPE DU PLATINE
Ce groupe comprend les métaux qui accompagnent naturellement le platine, c’est-à-dire l’iridium, l’osmium, le palladium, le rhodium et le ruthénium. Ces métaux fournissent en général un dichlorure et un tétrachlorure, un protoxyde et un dioxyde; pour quelques-uns on ne connaît pas de dichlorure, mais bien un sesquichlorure. Quant à leur affinité pour l’oxygène, le platine seul ne s’oxyde à aucune température. L’iridium, le palladium, le rhodium, fixent de l’oxygène aune certaine température (1000° environ), mais l’abandonnent de nouveau à une température plus élevée.
Quant à l’osmium et au ruthénium, ils forment des peroxydes très volatils.
Au point de vue de leur poids atomique et de leur densité, ces métaux se partagent en deux groupes. Le poids atomique du platine, de l’iridium et de l’osmium est de 192,5 à 198,5; pour les autres il est de 103,5 à 106,2. Les densités sont inversement proportionnelles à ces poids atomiques, de sorte que le volume atomique est le même. Nous ne suivrons pas absolument l’ordre de leurs poids atomiques dans l’étude de ces métaux, pour commencer par le plus important d’entre eux, le platine.
PLATINE. — Pt=rl94,4.
1480. Historique. — Le platine est mentionné pour la première fois en 1748 par Antonio de Ulloa, savant espagnol qui
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avait accompagné au Pérou la mission française envoyée dans ce pays pour déterminer la figure de la terre. En 17S0, il fut l’objet d’un mémoire de Watson, auquel il avait été remis en 1741 par le métallurgiste Ch. Wood comme venant de la Jamaïque. Mais les premières recherches précises sont dues à Sclietfer, chimiste suédois, qui les publia en 1752 dans les mémoires de l’Académie de Stockholm sous le titre « De Vor blanc ou septième métal nommé en Espagne ciel Pinto « (platina est le diminutif de plata, argent). Lewis, Marggraf, Macquer et Baumé s’en occupèrent également dans les années suivantes; mais ce n’est qu’à la fin du siècle qu’on parvint à le travailler de manière à obtenir des miroirs de télescopes, des lames, des fils, des creusets. Le Français Chahanon, professeur de chimie en Espagne, paraît avoir réussi l’un des premiers à travailler le platine. A Paris, Garrochez et surtout l’orfèvre Janetty ont également fabriqué ce métal à partir de 1787. Le procédé suivi par eux avait été indiqué par Achard en 1784 et consistait à fondre le platine par l’intermédiaire de l’arsenic et à calciner ensuite l’alliage. Mais ce n’est que depuis les recherches de Wollaston que le travail du platine est devenu facile.
État naturel. — Le platine est toujours natif; il est en pépites ou en grains disséminés dans les terrains de transport anciens qui contiennent l’or et le diamant. On l’a rencontré d’abord dans les sables aurifères de la Colombie, puis du Brésil, de Haïti, de Bornéo, de la Birmanie. Le platine a été découvert en 1823 dans les sables aurifères du versant oriental de l’Oural, puis sur le versant occidental, à Nischne-Tagilsk, qui est encore aujourd’hui le plus grand centre d’exploitation du platine en Europe; on y a trouvé, en 1831, une pépite de platine du poids de 9’"®^5. On a trouvé des sables platinifères en Californie, au Canada, en Australie. Boussingault en a signalé la présence dans les filons du Santa-Rosa de Osos (Colombie). On l’a aussi rencontré en Sibérie, associé au fer chromé et à la serpentine (G. Rose et Leplay).
Le platine natif est loin d’être pur ; il est associé à divers autres métaux, notamment l’or et le fer, et peut être classé en diverses catégories :
1° Le platine ferrifère, qui contient jusqu’à 12 ou 13 p. 100 de fer ; il est alors magnétique. Densité moyenne = 17. On le trouve à Nischne-Tagilsk.
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2° Le platine polyxène, qui est abondant dans TOiiral et dans la Colombie, et qui est du platine associé au palladium, à l’iridium, etc.
3° Platine natif presque pur, avec une trace d’or, de 20,0 de densité, trouvé par Wollaston dans un minerai du Brésil.
4° Platine allié surtout à l’iridium, variété très dure, quelquefois en petits cristaux cubiques ou en cubo-octaèdres. Swanberg a trouvé dans un semblable minerai 76,85 p. 100 d’iridium et 19,64 de platine, le reste étant principalement formé de cuivre et de palladium.
5“ Platine associé surtout à de l’osmiure d’iridium.
La grande densité de tous ces minerais permet de les isoler aisément des sables qui les contiennent ; le minerai lavé renferme en outre plus ou moins de quartz, de zircon, de fer chromé ou de fer titané.
Yoici, d’après les analyses de MM. Deville et Debray, la composition de quelques minerais de platine :
Platine
Or
Fer
Iridium
Rhodium
Palladium
Cuivre f
Osmiure d'iridium. . . .
Sable
I, Choco (Colombie); II, Californie; III, Australie; IV, Orégon; V, Oural.
1481. Préparation du platine. — Le procédé le plus ancien est celui de l’orfèvre Jannetty, publié en 1790. Le minerai du Brésil était introduit dans un creuset porté à une haute température avec deux fois son poids d’arsenic blanc et la moitié de son poids de potasse raffinée. Le fer et le cuivre s’oxydaient aux dépens de l’anhydride arsénieux et passaient dans la scorie, tandis que l’arsenic se combinait au platine en même temps que celui qui résulte de Faction du carbonate de potassium sur l’anhydride arsénieux. 11 se formait ainsi un arséniure de platine fusible, qu’on grillait ensuite ; ce grillage privait le platine de l’arsenic et de
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l’osmium, mais il reslail uni aux autres métaux précieux.
Le métal restant était spongieux et pouvait être forgé.
Procédé de Wollaston. — On traite le minerai par l’eau régale qui laisse 1 osmiure d’iridium, le quartz, le zircon, etc., et dissout le platine. L’attaque a lieu par l’acide chlorhydrique, auquel on ajoute peu à peu l’acide azotique à mesure que s’effectue la dissolution. Lorsque l’acide chlorhydrique est saturé, on décante la solution et on traite de nouveau de môme le résidu jusqu’à épuisement. La solution du minerai est ordinairement d’un rouge foncé ; onia concentre à consistance sirupeuse, de préférence dans un appareil distillatoire, pour recueillir une petite quantité d’anhydride osmique volatil. On étend d’un peu d’eau le résidu sirupeux et on fait bouillir la solution pour transformer en chlorure palladeux le chlorure palladique qu’elle peut contenir, ce qui se reconnaît à l’odeur de chlore que répand la solution.
On précipite ensuite la solution par une solution concentrée de chlorure d’ammonium en excès, qui donne un précipité plus ou moins rougeâtre, suivant sa richesse en iridium, de chloroplatinate d’ammonium. Le chlorure palladeux et le chlorure de rhodium restent dissous avec ceux de fer et de cuivre, et avec une petite quantité de platine (1).
La calcination du chloroplatinate d’ammonium laisse le platine sous forme d’une masse spongieuse grise [éponge de platine), qu’on peut agglomérer en une masse métallique, grâce à la propriété que possède le platine de se souder sur lui-même au-dessous de son point de fusion. Pour cela, on comprime l’éponge de platine dans un cylindre de fer à l’aide d’une presse à vis et l’on martèle à chaud le disque ainsi obtenu. C’est là le platine industriel, qui renferme de l’iridium, dont la présence est plutôt utile que nuisible, ce métal donnant au platine plus d’élasticité, de dureté et de résistance aux agents chimiques, notamment à l’action de l’acide sulfurique.
Le platine ainsi obtenu n’est pas toujours homogène, ce qui a pour résultat de provoquer des soufflures lorsqu’on le chauffe dans une flamme riche en hydrogène. Ce manque d’homogénéité est pù à ce que l’éponge de platine présente des parties trop agglo-
(1) Ea faisant digérer le liquide filtré avec du fer, on précipite, avec un peu de platine et plus ou moins d’iridium, tous les autres métaux du platine. Ce résidu sert à l’extraction du palladium et du rhodium.
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mérées et d’apparence métallique qui ne se soudent pas bien avec le métal spongieux; il en résulte des cavités imperceptibles, mais dont les parois se distendent par l’absorption d’hydrog-ène. Les moyens de compression que l’on possède aujourd’hui amènent une soudure plus complète. Pour arriver au même résultat, Wollaston réduisait le chloroplatinate à une température aussi basse que possible et divisait la mousse de platine en poussière avec les mains, la délayait dans l’eau et la passait à travers un tamis très fin qui retenait les parties à aspect métallique. La poussière était ensuite comprimée en une masse cohérente qu’il chauffait au rouge blanc dans un creuset, pour la forger ensuite en la recbauffant à diverses reprises, comme on le ferait pour le fer. Ce procédé tenu longtemps secret ne fut publié par Wollaston que quelques années avant sa mort.
jMM. Deville et Debray, qui ont si puissamment contribué à l’histoire des métaux de platine, ont montré qu’on peut traiter le minerai de platine ou le platine à l’état d’éponge par fusion directe dans un four à chaux à l’aide du chalumeau oxhydrique.
Le four, représenté dans la figure 235, est formé par une coupelle B taillée dans un bloc de chaux vive et fermé par un couvercle A qui reçoit par une ouverture centrale la buse du chalumeau EE'; l’oxygène y arrive par un tube O, l’hydrogène, qu’on peut remplacer par le gaz d’éclairage, par le tube à robinet H. La flamme s’échappe par une ouverture rectangulaire D, qui permet en outre de voir l’intérieur dü four et de couler le métal fondu. Le minerai ou le métal est introduit par petites portions par une autre ouverture pratiquée dans le couvercle et qu’on ferme avec un tampon de chaux. Si l’on opérait sur le minerai, on mélangerait celui-ci avec 5 p. 1 00 de chaux qui s’empare de l’oxyde de fer formé ; quant au cuivre, il est volatilisé par la haute température produite par le chalumeau ; il en est de même de l’or et du palladium. Le métal fondu renferme le rhodium et l’iridium du minerai.
Ce procédé permet de revivifier le métal des appareils hors d’usage au lieu de recourir à la voie humide, procédé long et pénible.
Fig. 235.
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1482. Préparation du platine pur. — Le platine du commerce renferme de l’iridium avec des traces des autres mé^taux entraînées dans la précipitation des chlorures doubles.
Pour séparer l’iridium, Berzelius fondait* lentement dans un creuset de platine le cliloroplatinate d’ammonium avec du carbonate potassique : il se forme du chlorure de potassium, du platine et de l’oxyde d’iridium; on lave le produit avec de l’eau, puis avec une eau régale faible qui ne dissout que le platine et laisse l’oxyde d’iridium, retenant une certaine quantité de platine.
Dœbereiner employait un procédé fondé sur une propriété curieuse découverte par John Ilerschel : la chaux ne précipite l’oxyde de platine ni dans l’obscurité ni à la lumière artificielle, mais bien sous l’influence des rayons solaires, tandis qu’elle précipite immédiatement les oxydes des autres métaux du platine. On ajoute donc de la chaux pure à la solution de platine du commerce jusqu’à réaction faiblement alcaline. On filtre dans l’obscurité, puis on expose la liqueur filtrée au soleil ; l’oxyde de platine se précipite alors peu à peu. Mais il est plus simple de précipiter le platine à l’état de cliloroplatinate d’ammonium après avoir neutralisé la solution filtrée par l’acide chlorhydrique. M. Stas a constaté que le platine ainsi obtenu ne renferme qu’une très faible quantité d’iridium, dont on peut le débarrasser en le redissolvant dans l’eau régale et recommençant le même traitement.
Procédé de MM. Deville et Debray. — On fond le platine avec 5 à 6 fois son poids de plomb dans un creuset de charbon de cornue, puis l’on attaque le culot par l’acide azotique étendu qui dissout la majeure partie du plomb, avec le cuivre et le palladium de l’alliage, ainsi qu’une très petite quantité de rhodium, de platine et de fer. Il reste comme résidu un alliage cristallisé de plomb, de platine et de rhodium, soluble dans l’eau régale faible, et de l’iridium en poudre cristalline, absolument inattaquable par l’eau régale, et retenant tout le ruthénium et la majeure partie du fer.
La dissolution de platine contient un peu de rhodium et de plomb, mais pas trace d’iridium. On précipite le plomb par une quantité convenable d’acide sulfurique, puis le platine à l’état de cliloroplatinate d’ammonium. Si le précipité renfermait un peu de rhodium, ce qui serait le cas si la solution était très colorée en rouge, on le calcinerait après lavage et l’on dissoudrait de nou-
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’veau le métal clans l’eaii régale, cjui laisse le rhodium, pour le précipiter une seconde fois par le sel ammoniac concentré.
1483. Propriétés. — Propriétés physiques. — Le platine est un métal ductile et malléable, dont la couleur est intermédiaire entre celles de l’étain et de l’argent. Il est très tenace et peut être étiré en fils d’une grande ténuité. Sa ténacité est voisine de celle du fer; elle lui est supérieure quand le métal est allié à un peu d’iridium qui lui donne aussi beaucoup plus de dureté. Le platine est, après l’iridium, le plus lourd des métaux. Densité du métal fondu = 21,50; du métal martelé = 21,7. Il est infusible dans les fourneaux ordinaires, mais fusible, comme on l’a vu, au chalu-r * meau à oxygène. MM. Deville et Debray ont pu fondre et couler avec cette disposition 300 kilogrammes de platine.
Le chalumeau oxhydrique permet aussi de souder le platine à lui-même, ce qu’on ne pouvait faire auparavant que par l’intermédiaire de l’or. Deville évalue à 2000° le point de fusion du platine. Le platine fondu dissout l’oxygène et l’abandonne par la solidification en rochant comme l’argent. Il possède plus que tout autre métal la propriété de condenser les gaz dans ses pores.
Le platine compacte absorbe 3,8 fois son volume d’hydrogène au rouge, et ce gaz traverse une paroi de platine portée à cette température (§ 28). Cette condensation dégage 14°'‘\200 par gramme d’hydrogène. Introduit dans l’oxygène, le platine hydrogéné devient incandescent et perd le tiers de son hydrogène par combustion (Berthelot).
Le platine décompose le gaz d’éclairage à une température élevée, sans doute par suite de son affinité pour l’hydrogène. Il devient boursouflé. IL Davy observa en 1817 que le platine préalablement chauffé devient incandescent dans un mélange d’oxygène ou d’air et d’hydrogène, d’oxyde de carbone, d’éthylène, de vapeurs d’éther, etc., et détermine la combustion lente ou brusque de ces gaz ou vapeurs combustibles. Si l’on suspend un fil de platine tourné en spirale et porté au rouge au-dessus d’une couche d’éther ou d’alcool éthéré contenu dans un verre à pied, ou au-dessus de la mèche d’une lampe à alcool contenant de l’éther, le métal reste incandescent et il se manifeste une vive odeur d’aldéhyde. De même, une lame de platine portée au rouge dans la flamme du gaz reste incandescente dans le gaz quand on éteint la flamme; elle peut même rallumer le gaz.
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Ces pliénomèiies qu’on ineUaiL autrefois avec Berzelius sur le compte d’une action catalytique ont pour cause la chaleur développée par la condensation des gaz et vapeurs à la surface du métal. Ils sont d’autant plus prononcés que le métal est plus divisé. Le métal compacte ne produit ces combustions que si on le porte préalablement à une température assez élevée, mais s’il est divisé, comme cela a lieu pour V éponge ou la mousse de platine ou pour le noir de platine, \vi condensation des gaz sera beaucoup plus abondante, le métal offrant sous une même masse une surface infiniment plus considérable, et par suite la chaleur dégagée sera suffisante pour le porter à l’incandescence; nous avons déjà signalé ces phénomènes à propos de l’hydrogène (t. I, p. 117).
Propriétés chimiques. — Le platine ne s’oxyde à aucune température. Le chlore ne l’attaque qu’à l’état naissant, ce qui a lieu quand on le traite par l’eau régale. Une solution concentrée de chlorure ferrique dissout aussi lentement le platine à chaud. L’acide chlorhydrique et l’acide azotique sont sans action; l’acide sulfurique dissout une petite quantité de platine quand il est concentré et voisin de son point d’ébullition (t. I, p. 392).
Le platine se combine facilement au phosphore, au silicium et indirectement au carbone. Le phosphore chauffé dans une capsule de platine la perce presque instantanément; une petite quantité de phosphore rend le métal aigre et cassant, aussi faut-il éviter de calciner dans un creuset de platine des phosphates accompagnés de matières réductrices.
Chauffé avec du silicium, dans un creuset brasqué, le platine s’y combine avec violence, donnant une masse cristalline blanche de siliciure Pt^Si (A. Guyard). Lorsqu’on chauffe le platine au feu de forge dans un creuset de terre avec du charbon, il absorbe 2 à 6 p. 100 de silicium (Boussingault). Chauffé à une température élevée dans un courant de cyanogène, le platine est converti en carbure PtC^ (Sebutzenberger). Chauffé dans une flamme fuligineuse, il se recouvre d’une suie qui contient un peu de platine. Ce métal devient cassant lorsqu’il est chauffé sur un feu de charbon, car il fixe et du carbone et du silicium provenant des cendres.
Le bore donne avec le platine un composé fusible.
Le platine ne se combine au soufre que s’il est divisé et chauffé dans la vapeur de ce métalloïde.
MOUSSE ET NOIR DE PLATINE
Lorsqu’on le chauffe dans un courant de chlore, il éprouve une volatilisation apparente et forme un sublimé cristallin (Troost et Ilautefeuille).
Le platine, même en lames, est facilement dissous avec dégagement d’hydrogène par le cyanure de potassium en solution concentrée; il se forme du platinocyanure de potassium (Deville).
Le platine est fortement attaqué par la lithine en fusion, moins fortement par la potasse, à peine par la soude. On ne doit pas fondre de potasse dans un vase de platine.
Il est attaqué aussi par le salpêtre en fusion.
La plupart des métaux en fusion, le zinc, l’étain, le plomb, l’argent se combinent au métal, donnant des alliages plus ou moins fusibles, et l’on doit éviter de chauffer dans un creuset de platine les oxydes de ces métaux accompagnés de matières réductrices, tel que le papier des filtres.
1484. Mousse et noir de platine. — La mousse ou éponge de platine, qui possède à un haut degré les propriétés dites catalytiques signalées plus haut, s’obtient par la calcination à une température ménagée du cbloroplatinate d’ammonium. C’est une masse grise, spongieuse, qui devient plus compacte à une température élevée ou lorsqu’on la frotte avec un corps dur.
Le noir de 'platine^ encore plus actif, est du métal très divisé, formant une poudre noire qu’on peut obtenir par plusieurs procédés. Le plus habituel, dû àLiebig, consiste à dissoudre le chlorure de platine dans une lessive chaude de potasse et à y verser peu à peu de l’alcool. Celui-ci est oxydé en partie à l’état d’aldéhyde, en partie à l’état d’acide carbonique, et le platine réduit se précipite ; on le lave successivement avec de l’eau, de l’alcool, de l’acide chlorhydrique, de la potasse et finalement avec de l’eau, puis on le sèche. C’est une poudre ténue, noire, tachant la peau en noir et ne prenant un caractère métallique qu’au rouge vif. 11 reste aussi comme résidu lorsqu’on traite par l’acide azotique un alliage de platine avec le cuivre ou le zinc.
On obtient un noir de platine très actif en versant goutte à goutte du chlorure de platine dans un mélange bouillant de 3 volumes de glycérine et de 2 volumes de potasse de 1,08 de densité (Zdrawkowilcb).
Poids atomique. — Berzelius est arrivé au nombre 196,7 par
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l’analyse du cliloroplatinate de potassium ; d’autres savants ont trouvé les nombres 197,4 et môme 199.
Ces résultats paraissent tous être trop élevés, comme l’ont montré des déterminations plus récentes, par exemple celles de M. Seubert qui, par l’analyse du cliloroplatinate d’ammonium, est arrivé au nombre 194,46 (0 = 15,96).
ALLIAGES DU PLATINE
1485. Le platine s’allie à la plupart des métaux, mais ces alliages rencontrent peu d’applications.
Platine et cuivre. — L’alliage a lieu au rouge blanc. A parties égales, il est ductile et possède la couleur de l’or. Le platine dur, employé par les dentistes et dans l’orfèvrerie, renferme environ 5 p. 100 de cuivre; il est beaucoup plus élastique que le platine pur. On le prépare en fondant les deux métaux dans un creuset de chaux, au chalumeau à oxygène, ce qui volatilise un peu de cuivre, ou bien en comprimant fortement et le forgeant ensuite un mélange des deux métaux à l’état de division.
Platine et argent. — Ces deux métaux s’allient en toutes proportions, mais les alliages se liquatent en partie parla fusion. Ces alliages, très blancs et très durs, ont été employés autrefois dans l’horlogerie. Lorsqu’on les traite par l’acide azotique^ le platine se dissout en partie avec l’argent.
Amalgames de platine. — Le mercure s’unit à la mousse de platine, mais non au métal compacte. On obtient des amalgames de platine en traitant une solution concentrée et neutre de chlorure de platine par l’amalgame de sodium, ou bien en décomposant par la pile une solution de chlorure platinique avec du mercure comme électrode négative. Comprimé, cet amalgame, qui est pâteux, laisse un corps gris foncé renfermant 48,2 p. 100 de platine (Joule).
Platine et zinc. — L’alliage s’effectue au-dessous du rouge, avec incandescence. Il est fusible, très dur, d’un blanc bleuâtre. En fondant le platine avec 6 fois son poids de zinc et traitant l’alliage par l’acide cblorhydrique, on obtient un résidu cristallisé qui a pour composition Pt“Zn=* (Deville et Debray). On obtient de même un alliage avec l’étain PPSn^ en cristaux cubiques ou en rhomboèdres voisins du cube.
Platine et iridium. — On a déjà vu que l’iridium, ainsi que le
PLATINE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
rhodium, communiquent au platine beaucoup plus de dureté et d’élasticité, sans lui enlever sa malléabilité, et le rendent beaucoup plus résistant aux agents chimiques. Les alliages à 15 et 20 p. 100 d’iridium, avec un peu de rhodium, peuvent être travaillés comme l’acier à la forge et à la tilière (Deville et Debray). L’alliage à
10 p. 100 d’iridium a été choisi par la Commission internationale du mètre pour l’établissement des étalons métriques ; cet alliage a poui\densité 21,615.
1486. Platinage. — On peut obtenir facilement un dépôt adhérent, brillant et inaltérable de platine sur le cuivre ou ses alliages. L’un des procédés employés est semblable au procédé de dorure par immersion. Le métal à platiner est plongé dans un bain de chlorure platinique, auquel on ajoute un peu de chlorure d’or, avec un mélange de carbonates de potassium et de sodium. On peut aussi recourir à la voie galvanique, en employant un bain de chlorure platinique additionné de cyanure de potassium et de potasse.
Un autre procédé consiste à introduire les métaux bien décapés dans une solution bouillante de 8 parties de sel ammoniac et de 1 partie de chloroplatinite d’ammonium dans 30 ou 40 parties d’eau.
M. Dodé a recommandé le procédé suivant pour le platinage du verre. On mélange le chlorure platinique, exempt d’acide, avec de l’essence de lavande ; d’un autre côté, on broie parties égales de litharge et de borate de plomb avec un peu d’essence de lavande et on ajoute ce second mélange au premier. On étend le tout sur la glace à platiner que l’on porte au four après dessiccation. Le platine adhère au verre par l’intermédiaire du fondant plombique. 1 gramme de platine suffit pour métalliser une surface de 1 mètre.
PLATINE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1487. Dichlorure de platine {chlorure plalineux^ PtCP. —
11 se prépare par la décomposition du tétrachlorure à 200° et forme une poudre d’un gris verdâtre insoluble dans l’eau, mais soluble en présence du tétrachlorure de platine avec une couleur brune, ou dans l’acide chlorhydrique avec une couleur pourpre; on peut admettre que cette solution renferme V acide chloroplatineux PtCl’bP correspondant aux chloroplatinites.
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Lca lumière décompose lenLemeiit le chlorure plalineux en plalinc et chlorure platiniqiie ; la chaleur le décompose en chlore et mousse de platine. En solution chlorhydrique, il se transforme à l’air en chlorure platinique.
Chloroplatinites. — Ces sels sont en général très solubles.
On obtient le chloroplatmite de potassium en délayant
le cliloroplatinate PtCEK^ dans un peu d’eau chaude et y ajoutant une quantité de chlorure cuivreux humide telle qu’une partie du cliloroplatinate échappe à la réduction. Le chloroplatinite cristallise en partie par le refroidissement; le reste se dépose par l’addition d’alcool. Purifié par cristallisation dans l’eau, il se présente en prismes anhydres à 4 pans, d’un rouge rubis; l’alcool le précipite en aiguilles déliées roses (Nilson).
L’addition de tétrachlorure acide de platine à la solution de ce sel en précipite le cliloroplatinate de potassium, tandis que l’acide chloroplatineux reste dissous. Évaporée dans le vide sec, la solution, qu’on obtient aussi par le sel de baryum et l’acide sulfurique, laisse cet acide à l’état solide, ayant pour composition Pt(OH)CPPP-fPPO, soit Pt(OH)C1.2HCl-f-PPO (Nilson).
Le sel d' ammonium PtCl^(AztP)2, obtenu en évaporant une solution chlorhydrique de chlorure platineux additionnée de sel ammoniac, cristallise en prismes quadrangulaires rouge-pourpre (Vauquelin).
Le chloroplatinite de sodium PtCPNa^-[-4tr^O est en petits prismes rouge foncé déliquescents, solubles dans l’alcool.
Le sel c/e PtCPBa-t-3H^O cristallise en prismes carrés
d’un rouge foncé, solubles dans l’eau, peu solubles dans l’alcool, perdant 2H^O à 100°.
La plupart des autres chloroplatinites, dont beaucoup ont été étudiés par M. Nilson, sont cristallisables, bruns ou rouges, souvent déliquescents. Ceux d’argent et de plomb sont des précipités rouges insolubles. Le sel de lithium est en longues aiguilles peu déliquescentes, renfermant,6H^O.
Traités parles sulfites, les chloroplatinites donnent des combinaisons mixtes, les chloroplatososul fîtes .
Le chlorure platineux forme des combinaisons avec le chlorure de phosphore et avec l’oxyde de carbone, ces combinaisons ont été découvertes par M. Schutzenberger.
1488. Composés phosphoplatiniques. — Ces combinai-
COMPOSÉS PHOSPIIOPLATINIQUES.
l 'Sons dérivent des deux composés PtCl^PCP et PtCP.2PCP, le i chlorure pliosplioplatinique et le chlorure diphosphoplatinique j qu’on peut écrire :
C12Pt = PC13
et
CPPi
PGP
Chlorure phosphoplatinique CPPt.PCP. — On chauffe la mousse de platine avec du perchlorure de phosphore dans un ballon, à . 2o0°. Il se produit un corps fondu brun-rouge, cristallisant par le refroidissement en aiguilles enchevêtrées. Ce corps est soluble dans la benzine et dans le chloroforme et s’en dépose en belles aiguilles brunes.
Le chlorure phosphoplatinique fond à 170°. Chauffé plus fort avec ménagement, il se dissocie en PtCl- et PCP, mais chauffé brusquement il se décompose en platine et perchlorure de phosphore en se sublimant en petite quantité sans altération.
Dans un courant de chlore sec, il fixe CP en donnant un corps jaune CPP t — PCP qu’une température de 200° dissocie en PCP et PtCP.
Acide phosphoplatinique CPPt = P(OH)^ — C’est le produit de l’action de l’eau sur le chlorure phosphoplatinique. La solution produite abandonne par évaporation dans le vide des cristaux prismatiques orangés, déliquescents, d’une saveur acide et métallique. L’azotate d’argent donne dans sa solution un précipité jaunâtre Cf^Pt = P(OH)(OAg)^ et avec l’acétate de plomb un précipité du sel normal (CPPt.PO^)^Pb^ -|- H^O. La neutralisation de l’acide par un carbonate alcalin le décompose profondément.
La dissolution du chlorure phosphoplatinique dans l’alcool fournit l’éther cristallisable CPPt.P(OC^fP)^
1489. Chlorure diphosphoplatinique CDPt.2PCP. — Il
se forme par combinaison du trichlorure de phosphore avec le chlorure phosphoplatinique et cristallise dans l’excès de trichlorure de phosphore ou dans la benzine en trémies volumineuses d’un jaune serin. Il fond à 160°.
Traité par l’eau, il fournit Vacide diphosphoplatinique CPPt = (P(OII)^)^ qu’on ne peut obtenir qu’à basse température et qui cristallise dans le vide en aiguilles jaunes très déliquescentes. A 10 ou 12°, il perd HCl et on obtient un acide incolore représenté par
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la formule 0( |l A 150°, cel acide se convertit en une
poudre iaune claire non déliquescente 0( 1
\P^O(OJIj^
1490. Chloroplatinites de carbonyle. — M. Scliutzenberger a décrit les trois combinaisons
Cl2pt = GO
CPPt = G202 et (G12Pli2G^03
qui prennent naissance par l’action simultanée ou successive du cblore et de l’oxyde de carbone sur le platine.
Ghloroplatinite de carbonyle GPPt=GO. — Gorps solide jaune, fusible à 195° et sublimable à 240°, dans un courant de gaz carbonique, en longues aiguilles jaune d’or. Il cristallise de même dans le chlorure de carbone bouillant. Entre 300 et 400°, il se décompose en platine et oxycblorure de carbone.
Ghloroplaïinite de dicarbonyle Gl'^Pt
GO
\co'
— Masse jaune clair
ou sublimé d’aiguilles incolores se produisant lorsqu’on cbaulîe à 150° le produit immédiat de la réaction. Il fond à 142° et cristallise par le refroidissement; il se sublime à 150°. L’eau le décompose d’après l’équation ;
P IGl- . G2 O 2 + R2 O = 2 H G1 4- GO 2 H- GO -f P t .
/(GPPt)— GO\
Sesquichloroplatinite de carbonyle GO'"^ . — G’est
\(CPPt)— GO/
le produit formé vers 250°, ou lorsqu’on sublime les composés précédents dans un courant d’oxyde de carbone. Il se transforme par contre en GPPt=GO par sublimation à 250°. G’est un corps solide jaune, fusible à 130°.
1491. Tétrachlorure de platine [chlorure platinique) PtGP. — On dissout le platine dans l’eau régale (mélange de 2 p. d’acide cblorbydrique avec 1 p. d’acide azotique), puis on évapore la solution en l’additionnant d’acide cblorbydrique pour détruire les composés azotés ; en achevant la dessiccation sous une cloche en présence de la chaux, on obtient une masse cristalline brune composée de cristaux prismatiques très déliquescents, qui constituent V acide chloroplatinique PtGlb2HGl ou PlGPIl" -|- 6IPO, corps qu’on ne peut priver de son acide cblorbydrique sans décomposer le chlorure de platine lui-même.
GIILOROPLATINATES.
l.a clissoliition du platine dans l’eau régale est assez lente; l’addition d’un azotate favorise l’attaque; il en est de meme lorsqu’on opère sous une certaine pression.
Si l’acide chlorhydrique n’est pas en excès dans l’eau régale ou si l’on traite le chlorure platinique par l’acide azotique, le produit de l’évaporation est une masse brune déliquescente, combinaison de chlorure platinique et de chlorure de nitrosyle PLCi\2i\.zOCl (R. Weber). M. Jœrgensen a obtenu ce composé anhydre en petits cubes orangés très déliquescents. Ce corps est décomposé par l’eau avec dégagement de bioxyde d’azote.
Quant au chlorure de platine neutre, on ne l’obtient que difficilement. M. Norton l’a préparé en traitant l’acide chloroplatinique par deux molécules d’azotate d’argent, séparant par le filtre le précipité de chlorure et de chloroplatinate d’argent et évaporant la solution sur l’acide sulfurique. Il a obtenu ainsi de beaux cristaux rouges non déliquescents, ayant pour composition PtCP -j-filPO.
Le tétrachlorure de platine, et c’est généralement le produit acide que l’on entend par ce nom, est soluble dans l’alcool absolu et crislallise dans cette solution en une masse jaune déliquescente renfermant PtClb2G^I;PO (Sebutzenberger). Mais cette solution s’altère peu à peu pour donner la eombinaison étbylénique du chlorure platineux GPPt = G^tP (Zeise). Les agents réducteurs transforment le chlorure platinique en chlorure platineux. Il en est de même d’une chaleur modérée.
Le mercure, le fer, le zinc séparent le platine de la solution de son chlorure. La même réduction est effectuée par l’hvdrogène, surtout vers 60 à 80°.
Chloroplatinates PtGfM^ ou PtGP.2MGl. — Les plus importants de ces sels, par leurs applications à l’analyse chimique, sont les chloroplatinates alcalins qui, sauf celui de sodium et de lithium sont très peu solubles dans l’eau. On les obtient par le mélange du chlorure alcalin ou d’un autre sel avec le chlorure de platine acide. Ges sels sont isomorphes avec les chlorostannates (Topsoë).
Ghloroplatinate de DiTiiiuM PtGf’Li^ -f- GtPO. — Grandes lames orangées efflorescentes solubles dans l’eau et dans l’alcool, mais non dans l’éther pur.
Ghloroplatinate de sodium PtGl^Na^-]- 611^0. — Très soluble dans l’eau et dans l’alcool, il cristallise en tables ou en prismes clinorhombiques rouges, perdant leur eau à 100°.
II. — Chimie minérale
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jaune, soluble dans 100 parties environ d’eau froide et dans 20 parties d’eau bouillante. Il cristallise par le refroidissement en petits octaèdres réguliers orangés. Il ne se dissout que dans 1200 parties d’alcool fort et est tout à fait insoluble dans l’alcool étliéré. Il est plus soluble dans l’acide cblorhydrique que dans l’eau. Il est soluble dans la potasse d’où les acides le reprécipitent.
Les chloroplatinates de césium et de rubidium ressemblent à celui de potassium, mais sont moins solubles (t. I, p. 133).
Chloroplatinate d’ammonium PtCl®(Azir'^)2, — Précipité cristallin isomorphe avec le sel de potassium, moins soluble que celui-ci, car il exige pour se dissoudre 130 parties d’eau froide et 80 parties d’eau bouillante; il est moins soluble encore en présence du sel ammoniac et peut être considéré comme tout à fait insoluble dans l’alcool. La chaleur le décompose en donnant un résidu de platine pur. Il est soluble à chaud dans l’ammoniaque.
Chloroplatinates alcalino-terreux. — Le sel de calcium PtCl®Ca-j-8IPO cristallise en lamelles déliquescentes. Ceux de baryum (avec 4H^O) et de strontium (avec 8H-0) sont en prismes orthorliombiqiies. Ils sont tous solubles.
Chloroplatinate de magnésium PtCl®Mg-|- 6H^0. — Sel soluble dans l’eau et dans l’alcool, cristallisé en rhomboèdres de 127° (Topsoë). Il en est de même des sels de zinc^ de cadmium^ de cuivre, de nickel, de cobalt, de fer et de manganèse qui renferment également 6I"PO.
Les chloroplatinates d'argent et de thallium sont insolubles.
1492. Bromure platineux PtBr^ — Poudre d’un vert brun insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide bromliydrique. On l’obtient en chauffant le tétrabromure acide à 200°. Il se dissout dans le bromure de potassium pour donner le bromoplatinite, cristallisable en pyramides presque noires ou en aiguilles d’un rouge brun.
1493. Bromure platinique PtBrb — On ne l’a obtenu qu’à l’état àé acide bromoplatinique PtBr®IP |- 9IPO en traitant le platine par un mélange d’acides bromliydrique et azotique. La solution abandonne par l’évaporation sur la chaux une masse cristalline brune très déliquescente, composée de cristaux clinorhombiques. Il forme des bromoplatinatcs correspondant aux chloroplatinates; ils sont plus rouges que ccs derniers.
OXYDES DE PLATINE
1494. lo dures de platine. — Uiochire platineiix Ptl-, obtenu eu cliaufîaiit le chlorure avec une solution cl’iodure de potassium, est une poudre noire insoluble, que l’acide iodliydrique ou l’iodure de potassium en excès dédoublent en platine et tétraiodure de platine.
Le tétraiodure PtP est une poudre amorphe d’un brun noir qu’on obtient par l’addition d’acide iodliydrique à la solution du chlorure. H se dissout dans l’acide iodliydrique et la solution, d’un rouge pourpre, abandonne par l’évaporation dans le vide des aiguilles plumeuses brunes, à éclat métallique, à! acide iodoplatinique PtPlP -[-dlPO auquel correspondent des iodoplatinates , sels perdant déjà de l’iode à 100°.
OXYDES DE PLATINE
1495. Protoxyde de platine PtO. — On l’obtient par la calcination ménagée de l’hydrate platineux ou du platinate de calcium. Dans ce dernier cas, on obtient une poudre violette qu’on lave à l’acide et à l’eau. Il détone lorsqu’on le dépose sur un charbon ardent.
\J hydrate PtO^lP s’obtient à l’état d’une poudre noire en faisant digérer le chlorure platineux avec de la potasse; l’excès d’alcali en dissout une partie avec une couleur verte. La potasse bouillante le dédouble en platine et bioxyde. Il est soluble dans les acides bromhydrique et chlorhydrique et dans l’acide sulfureux, mais non dans les autres acides.
1496. Bioxyde de platine PtOL — Poudre noire produite par la calcination ménagée de l’hydrate platinique.
Hydrate platinique Pt(OH)L — Lorsqu’on précipite un sel de [)latine par un alcali, on obtient un sel basique ou, si l’alcali est en excès, un platinate alcalin. Pour obtenir l’hydrate platinique pur, on fait bouillir le chlorure platinique avec un excès de potasse suffisant pour redissoudre le précipité, puis on décompose la solution du platinate alcalin par l’acide acétique (Fremy). L’hydrate platinique est jaune, soluble dans les alcalis et dans les acides minéraux.
Le platinate de potassium se produit par l’action du nitrc fondu sur le platine ou par celle de la potasse fondue au contact de l’air. Ce corps n’a pas été obtenu pur. On obtient le platinate de sodium PFOh\a^ q- 6IPO sous forme d’un dépôt cristallin jaune-
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rougeâtre lorsqu’on chauiïe à 100" ou qu’on expose au soleil une solution (le chlorure platinique additionnée de carbonate de sodium. La calcination décompose ce sel en soude et platine. L’acide acétique lui enlève la soude. L’acide formique le réduit avec effervescence. L’acide oxalique le dissout à chaud avec dégagement de gaz carbonique; la solution devient verte, puis bleue par le refroidissement, et laisse déposer de l’oxalate platineux. /
Le mélange de chlorure platinique et d’eau de chaux se trouble à la lumière solaire et laisse déposer un précipité pulvérulent blanc ou jaunâtre de platinate de calcium PtHj^Ca -f 7IPO (Dœbereiner).
SELS OXYGÉNÉS DU PLATINE
Les plus importants de ces sels sont les sulfites et les azotites avec différents composés complexes qui s’y rattachent.
1497. Sulfates de platine. — On obtient un sel qui paraît être le sulfate platineux en chauffant le chlorure plalineux avec de l’acide sulfurique jusqu’à expulsion complète de l’acide chlorhydrique. Le résidu est une masse amorphe noire, déliquescente et altérable (Yauquelin).
Sulfate platinique (SO^)^Pt. — Masse brune amorphe et déliquescente obtenue par l’action de l’acide sulfurique sur l’hydrate ou sur le chlorure platinique. Il est très soluble dans l’eau, dans les acides et dans l’alcool. Les alcalis en précipitent des sels basiques mal définis.
1498. Sulfite platineux. — La solution de l’hydrate platineux dans l’acide sulfureux laisse par l’évaporation à l’abri de l’air un résidu gommeux acide, soluble dans l’eau et dans l’alcool, décomposable par la chaleur en platine et acide sulfurique. Gmelin a envisagé ce corps comme le sulfite platineux SO^PP; peut-être est-ce le sulfite acide (SO^H)-Pt ou acide platososulfureux (S^O®Pt)H- que Birnbaum a obtenu en décomposant les sullites doubles correspondants par l’acide fluosilicique.
Sulfites doubles ou platososulfites. — Il en existe deux types représentés par les sels de sodium (SO®)^PtNa- et (S0'*)4^tNa®.
Sulfites platososodiques. — Peu soluble, le sel (SO^)*PtNa® -f- 7IPO s’obtient par double décomposition avec le sel potassique correspondant; il se précipite en aiguilles microscopiques. Les
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acides le dissolvent avec dégagement d’acide sulfureux. En évaporant ensuite la solution, il reste une poudre jaunâtre soluble qui est le sel disodique (SO^)“PtNa^.
Sulfite PLATOSOPOTASSiQUE (SO'7'’PtK'^ + 2rPO. — Il se dépose en aiguilles jaunâtres ou incolores lorsqu’on cliauffe une solution de cliloroplatinite de potassium avec du bisulfite de potassium, qui décolore la dissolution. Ce sel n’est précipité ni par la potasse ni par l’ammoniaque.
Sulfites platoso-ammoniques (SO^)Tt(Az^^')^ — Précipité cristallin produit par l’addition de sulfite d’ammonium â une solution concentrée de cliloroplatinite d’ammonium. En neutralisant le sulfite platineux acide par l’ammoniaque et précipitant par l’alcool, on obtient de longues aiguilles incolores du sel (SO^)^Pt(AzH^)^ -f-tPO.
Chloroplatososulfite. — A côté des combinaisons ci-dessus se
placent des sels mixtes obtenus par l’action des subites
alcalins sur les cliloroplatinites, mais il est à remarquer que ces composés sont toujours associés au chlorure ou au sulfite de l’autre métal (Birnbaum).
L’acide sulfureux en agissant sur le cliloroplatinite d’ammonium fournit un esolulion jaune qui abandonne par l’évaporation des aiguilles jaunes, déliquescentes, du sel PtClSO^H.2AzH'^Cl. En neutralisant ce sel acide, on obtient les sels neutres.
1499. Sulfite platinique. — L’acide sulfureux dissout l’acide platinique et la solution brune est exempte d’acide sulfurique; elle doit donc contenir du sulfite platinique; mais elle est très instable. L’addition de sulfites alcalins à cette solution récente donne des sels doubles. Celui de potassium (SO^f(PtO)K^-|-l-PO est un précipité cristallin brun très altérable (Birnbaum).
1500. Hyposulfite platososodique (S^0^)^Na®Pt-4- dOIPO. — Il se sépare à l’état d’un liquide oléagineux se concrétant en une masse cristalline lorsqu’on ajoute de l’alcool à la solution du cliloroplatinite d’ammonium dans l’iiyposulfite de sodium.
1501. Azotate de platine. — L’azotate platinique s’obtient par dissolution de l’hydrate platinique dans l’acide azotique ou par double décomposition entre le chlorure platinique et l’azotate de potassium. La solution étendue est jaune, elle devient brune par la concentration, qui laisse finalement un sel basique.
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1502. Azotite platineux. — Il n’a élé ohlonii qu’à l’élat rlo sel acitlo ou do sels doubles ou platoniirllcs, qui ont éL6 éludifis par M. Lang" et par M. Nilson et qu’on peut envisager comme les sels do V acide platosotètranilrenx Pl"(AzO^)'iI“, masse saline rouge obtenue en décomposant le sel de baryum par l’acide sulfurique et évaporant la solution.
Sel de potassium Pt(AzO')''K^ — 11 se dépose en fines aiguilles incolores et brillantes du mélange, incolore à froid, d’azolile do potassium et de chloroplatinite de potassium. Il est soluble dans 27 parties d’eau froide, plus soluble à chaud. Cristallisé par évaporation lente, il est en tables ortborbombiques efllorescentes, renfermant 2IP0.
Le sel de sodium est très soluble. Celui ammonium cristallise dans le vide en prismes brillants qui se décomposent violemment par la chaleur. Le sel cC argent Pt(AzO^)'Agb obtenu par double décomposition, cristallise dans Peau bouillante en prismes clinorhombiques brillants. Le sel de baryum Pt(AzO^)'Ba-l- 3IP0 est peu soluble et cristallise en octaèdres incolores.
lodo-platonitrites. — Lorsqu’on traite les platonitrites de potassium ou de baryum par l’iode en présence de l’alcool, on obtient des sels dans lesquels la moitié du groupe nitryle est remplacée par l’iode, par exemple PtP(AzO^)4^^ Ces sels sont généralement bien cristallisés. Celui de potassium est en prismes quadratiques brillants, d’un jaune d’ambre, contenant 2H-0 ; celui de baryum cristallise avec 4tP0 en petits prismes brillants.
L’hydrogène sulfuré ne précipite pas le platine de ces sels, non plus que des azotites ; l’iode n’en est pas précipité par Fazotate d’argent (Nilson).
SULFURES DE PLATINE
1503. Protosulfure de platine PtS. — Il se forme lorsqu’on chauffe de la mousse de platine avec du soufre à l’abri de l’air, ou bien par l’action du soufre (2 parties) au rouge sur le cbloroplatinate d’ammoiiiiim (1 partie). C’est une poudre noire brillante. Vauquelin l’a ainsi obtenu en petites aiguilles noires.
On l’obtient par voie humide en décomposant le chlorure platineux par l’hydrogène sulfuré ou par un sulfure alcalin.
Grillé à l’air, le protosulfure de platine laisse un résidu de pla-
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line mélallique. L’iiydrogène le réduit à froid, avec élévation de température.
1504. Bisulfure de platine PtS^ — On cliauffe au rouge sombre 3 parties de cliloroplatinate d’ammonium avec 2 parties de soufre. (7est une poudre d’un gris d’acier, infusible, douce au toucber. 11 s’obtient par voie humide en faisant passer de l’hydrogène sulfuré à travers une solution de chlorure platinique. C’est d’abord un précipité noir qui s’unit ensuite à un excès d’hydrogène sulfuré en devenant brun. Le précipité perd de nouveau de riiydrogène sulfuré à l’air. La précipitation est très lente.
Le sulfure platinique perd la moitié de son soufre par la chaleur et se transforme à l’abri de l’air en protosulfure.
Le sulfure de platine est soluble dans les sulfures alcalins avec une coloration brune, en donnant des sulfoplatinates.
En fondant de la mousse de platine avec un carbonate alcalin et du soufre, M. R. Schneider a obtenu des sulfosels complexes, par exemple Pt^S^Na^ ou (PlS)^PtS^2Na^S, cristaux rouges qu’on isole de la masse fondue par un lavage avec une petite quantité d’eau bouillie ; l’eau aérée les décompose ainsi que des lavages prolongés, qui laissent du sulfure platinique. Traité par les solutions métalliques, ce sulfosel forme les composés métalliques correspondants.
Le sulfoplatinate PPS®K% soit PtS^SPtS.K^S, forme de petites lamelles hexagonales que l’acide chlorhydrique décompose sans dégagement d’hydrogène sulfuré, en donnant sans doute le composé Pt^S®H“; celui-ci perd rapidement son hydrogène à l’air, par oxydation, laissant une poudre cristalline grise de sesquisulfure Pt^S^
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1505. Les combinaisons azotées du platine seront décrites dans le chapitre suivant. .
On a décrit divers phosphures de platine; l’un d’eux, PtP- se forme avec incandescence quand on chauffe le platine dans la vapeur de phosphore. Ce phosphure a un -aspect métallique, il est dissous par l’eau régale, mais non par l’acide chlorhydrique.
L’arséniure PtAs^ s’obtient dans les mômes conditions ; il abandonne tout son arsenic parla calcination à Tair et laisse du platine malléable.
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Nous avons déjà signalé (p. G34) la facilité avec laquelle le platine s’unit au carbone et surtout au silicium.
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1506. Les chlorures et autres composés du platine donnent avec l’ammoniaque plusieurs séries de dérivés doués de propriétés spéciales et qu’on désigne généralement par les noms des auteurs qui les ont découverts. Le premier de ces dérivés qu’on ait obtenu est le sel vert de Macjnus répondant à la formule PtCl2.2Azü^, mais ayant une constitution différente. En traitant ce sel par l’acide azotique, on produit un azotate chloré [sel de Gros) PtCP(AzH^)'‘(AzO'^f , auquel on ne peut enlever le chlore par l’azotate d’argent. Le sel vert de Magnus peut encore fixer deux autres molécules d’ammoniaque, comme l’a fait voir Reiset, qui découvrit en outre un isomère du sel de Magnus. Peyrone obtint des résultats analogues. D’autres savants, Gerhardt, Ræwsky et plus récemment M. Blomstrand et M. Cleve, ont beaucoup développé l’étude de ces composés. Dans les uns, le platine entre comme diatomique Pt", dans les autres comme tétratomique PP''; dans d’autres enfin, la molécule renferme plusieurs atomes de platine unis entre eux, comme (Pt"-Pt")" ; (Pk'^-Pt"')'''. La classification des radicaux de ces composés aujourd’hui très nombreux, repose à la fois sur l’état du platine dans la molécule et sur la manière dont y sont liés les restes (AzIP)" et Az^H® ou (AzIP-AztP)". Les radicaux renfermant les groupes AzH^ sont des monammoniums ; ceux renfermant le groupe AzLP.AztP, des diammoniums ou des semi-diammoniums ; ceux renfermant à la fois AzIP et AzHLAzIP des mono-diammoniums. Le tableau suivant indique la constitution de tous ces composés, dans lesquels R représente un radical électronégatif monatomique, Cl ou AzO^ par exemple. Les radicaux R unis au platine sont dans certains cas plus fortement fixés que les autres et ne se prêtent pas alors aux doubles décompositions. Cette classification est celle de M. Blomstrand et de M. Cleve.
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1° Composés de platosammonium. — Ils sc produisent en général à l’aide des composés de platoso-diammonium (n° 4) par élimination do 2AzIP et peuvent leur doliner naissance par fixation d’ammoniaque.
Chlorure de platosammonium Pt (AzIPCl)^ — Il se forme lorsqu’on chauffe le chlorure de platoso-diammonium à 220 -270° (Reiset). Peyrone le préparait en faisant bouillir la solution chlorhydrique du chlorure platineux avec un excès de carbonate ammonique. On l’obtient encore en faisant bouillir son isomère, le sel vert de Mag’nus (p. 651), avec du sulfate ou de l’azotate ammonique. Il se dépose sous forme d’une poudre cristalline jaune^ soluble dans 4472 parties d’eau à 0° et dans 130 parties d’eau bouillante. Il se décompose à 270° en laissant un résidu de platine.
L’azotate d’argent précipite tout le chlore de ce sel et transforme celui-ci en azotate Pt(AzIP)^(AzO®)S qui cristallise en aiguilles microscopiques jaunes assez solubles dans l’eau et dont la solution donne avec le bromure de potassium un précipité cristallin jaune de Pt(AzIP)^Br2. Le sulfate Pt(AzrP)2SO^-)-IPO est peu soluble dans l’eau froide, plus soluble dans l’eau bouillante.
On a aussi décrit l’azotite de cette base ainsi que le sulfite et une série de sulfites doubles (Cleve).
L’oxyde PtO(AzIP)^ est une masse grise produite en chaulfant
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à 110“ le composé plalosodiamraonié corrospondanl. Il se décompose enlièremeiil à 20Û“. hydrate Pl(Azir\OIJ)2, ohLeiiu en décomposant le sulfate par la baryte est crislallisable, très soluble dans l’eau, très alcalin et avide d’acide carbonique (Odling).
11 existe trois sels oiïrant la composition du chlorure de plalosammonium, mais qui s’en distinguent par leur constitution. L’un est le chlorure jaune de platosemidiammonium (n° 2); le second est le sel bran de Peyrone, qui est un chloroplatinite de platosomonodiammonium (n“ 3); le troisième est le sel vert de Maynus, qui est le chloroplatinite de platoso-diammonium (n° 4),
2° Composés de platosemidiammonium. — Ils se produisent en général par fixation d’ammoniaque sur les sels platineiix, tandis que leurs isomères ci-dessus résultent d’une soustraction d’ammoniaque aux sels de platosodiammonium.
Chlorure ClPf''(Az41®)Cl. — Il se forme par l’addition d’ammoniaque à la solution chlorhydrique froide de chlorure platineux.
On filtre après 24 heures et on traite le résidu jaune-verdâtre par l’eau bouillante qui dissout le chlorure de platosemidiammonium et l’abandonne par le refroidissement en petits prismes jaunes solubles dans 387 parties d’eau froide et dans 20 parties d’eau bouillante. ^
En décomposant le chlorure par l’azotate d’argent, on obtient AzO^.Pt. Az^lF’AzO^ qui cristallise en croûtes blanchâtres.
La solution de ce sel donne de nouveau par l’acide chlorhydrique un précipité dû au chlorure primitif. Le bromure BrPt(Az’IP)Br et Viodure correspondant se précipitent de même et cristallisent en aiguilles jaunes de leur solution faite à chaud.
On a décrit divers autres sels de cette série, entre autres l’azotite, obtenu directement par l’azotite platineux.
3“ Composés de platoso-monodiammonium. — Le chloroplati- NiTE de cette série (sel brun de Peyrone) se forme toujours en petite quantité par l’action de l’ammoniaque sur le chlorure platineux; il est peu soluble dans l’eau froide et cristallise dans l’eau bouillante en lamelles carrées brunes. Il a la composition élémentaire du chlorure de platoso-diammonium, mais sa constitution est représentée par la formule
Traité par l’azotate d’argent, il donne en effet \ azotate corrcs-
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pondant Pl(Az^lP)(AzIP)(AzO^)^ ot du cliloroplalinite d argent. L’azotate cristallise en croûtes jaunâtres très solubles. Le chlorure est en aiguilles incolores solubles et se forme par l’action de l’acide chlorhvdi'ique sur l’azotate. Sa solution donne avec le cliloroplalinite de potassium un précipité brun du sel dePeyrone.
4° Composés de platoso - diammonium . — Le chlorure PP(Az“lP)^Cl^ se forme par l’action de l’ammoniaque sur le chlorure de platosammonium ou son isomère le sel vert de Magnus. On fait bouillir le chlorure platineux avec de l’ammoniaque jusqu’à redissolution du précipité vert d’abord formé.
La solution filtrée donne par l’évaporation de beaux cristaux jaunes contenant une molécule d’eau qu’ils perdent à liO°. Il est soluble dans 4 parties d’eau froide, beaucoup plus soluble à chaud, insoluble dans l’alcool. C’est le chlorure de \di première base de Reiset.
Ce chlorure donne facilement les autres sels de la série par l’action des acides ou des sels. Ainsi, additionné d’une solution de chlorure plalineux (Peyrone), il donne un précipité qui est le sel vert de Magnus ou chloroplatinite de platoso-diammonium Pt(Az“IP)^CP.PtCP. Ce sel vert, le premier composé ammonié du platine qui ait été décrit, donne par double décomposition avec l’azotate d’argent, du chloroplatinite d’argent et de l’azotate de platoso-diammonium.
Le sel vert de Magnus se dépose après quelque temps de la solution chlorhydrique du chlorure platineux saturée d’ammoniaque. On l’obtient encore en aiguilles d’un vert foncé en ajoutant de l’ammoniaque à une solution bouillante de tétrachlorure de platine traitée par l’acide sulfureux. Le sel vert de Magnus est insoluble dans l’eau, dans l’alcool et dans l’acide chlorhydrique. L’acide azotique en excès le convertit en composé platinodiammonique (n” 8). L’ammoniaque bouillante le dissout et fournit, comme on l’a vu, le chlorure de platoso-diammonium.
Le chlorure de platoso-diammonium s’unit à beaucoup de chlorures métalliques pour donner des sels doubles cristallisés (Buckton, Thomsen).
Traitée par l’acide sulfurique, la solution du chlorure fournit un précipité d’un sulfate acide en paillettes nacrées. Avec le sulfate d’argent, on obtient le sulfate neutre Pt(Az^IP)^(SO'") soluble dans fiO à 60 parties d’eau bouillante et très peu soluble dans l’eau
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froide. Ce sel permet d’obtenir par double décomposition avec les sels de baryum les autres sels de la série.
Le nno.MURic Pt(Az^IF)^Br''-[-3lPO cristallise en prismes aplatis incolores, très solubles. L’ioduue cristallise en cubes, et sa solution perd 2AzH^ par rébullition.
Hydrate Ft(AzHP)-(OH)\ — On décompose le sulfate par la quantité théorique de baryte et on évapore la solution filtrée à l’abri de l’air. L’hydrate cristallise en aiguilles blanches déliquescentes, à réaction très alcaline et attirant l’acide carbonique de l’air. Chauffé à 110°, il se boursoufle, perd de l’ammoniaque et se transforme en oxyde de platosammonium (n° 1).
L’azotate Pt(AzH3®)2(AzO'*)^ cristallise en aiguilles peu solubles. 11 déflagre comme la poudre. Il fixe directement les halogènes et le peroxyde d’azote, avec lequel il donne des cristaux hleus (Cleve).
5° Composés de platinammonium. — Ces composés ont été découverts par Gerhardt. Le chlorure s’obtient par fixation de CP sur le chlorure de platosammonium. Les autres sels s’obtiennent d’une manière analogue ou par double décomposition.
Chlorure PP'’CP(AzH^)^CP. — Poudre cristalline formée d’octaèdres quadratiques jaunes peu solubles dans l’eau froide, solubles dans 33 parties d’eau bouillante. On l’obtient par l’action du chlore sur le chlorure de platosammonium délayé dans l’eau bouillante. L’ammoniaque bouillante le transforme en chlorure de platinodiammonium.
Bromure BrH^t(AzIP)^Br2. — Poudre cristalline orangée.
Iodure. — Poudre noire non cristalline que l’ammoniaque transforme en une poudre cristalline jaune. Traité par la potasse bouillante, il donne une poudre jaune que l’acide iodhydrique convertit en iodure de diplatinam'nioniumV-{Ÿ\}\k.T^^^^*\’* (n° 10).
Hydrate (OH)^Pt(AzIP)\'OH)^ — Petits cristaux brillants qui se forment lorsqu’on traite l’azotate en excès par l’ammoniaque. Il est à peine soluble dans l’eau bouillante, soluble dans les acides étendus; la potasse n’en chasse pas d’ammoniaque (Gerhardt).
On obtient un autre dérivé ammoniacal de l’oxyde de platine par l’action de la potasse sur le chloroplatinate d’ammonium. C’est une poudre légèrement fulminante [platine fulminant) qui a pour composition, d’après Dœbereiner, 3PtOh2AzIP.
Le SULFATE SO\Pt(AzIP)“SO'^-|-3rPO est une masse cristalline
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jtiiino soluble dans l’eau, mais en donnant le sel basique (OH)HH(AzlP)-SO^ + H^O qui se dépose en croules peu solubles.
Azotate (AzO^)TL(Az^P)'(AzO^)^ — Il cristallise en prismes obliques insolubles dans l’eau froide, peu solubles dans l’eau bouillante, plus solubles dans Tacide azotique dilué et chaud. On obtient le sel basique (OH)-^Pt(AzH=^)^(AzO^)^ par double décomposition entre le chlorure et l’azotate d’argent; c’est une poudre cristalline jaunâtre.
6° Composés de platino-semidiammonium. — Ces composés, décrits par M. Blomstrand et par M. Cleve, sont isomériques avec les précédents. Le chlorure ClTt(Az2rP’)Cl, qui sert à préparer les autres composés delà série, s’obtient par l’action du chlore sur le chlorure de platosemidiammonium(n° 2). Il cristallise en lamelles hexagonales orthorhombiques jaunes, solubles dans 300 parties d’eau froide et dans 65 parties d’eau bouillante. Il devient vert olive à 160\ La potasse le dissout avec une couleur jaune, sans dégagement d’ammoniaque. L’acide sulfurique concentré ne le décompose pas.
Lorsqu’on traite l’azotite de platosemidiammonium par le chlore, on obtient le chloroazotite CP(AzO^)Pt(Az^tP)AzO^ auquel l’azotate d’argent n’enlève que 1 atome de chlore.
T Composés de platino-monodiammonium. — Le chlorure Az^IFCl
CPP te . se forme par l’action de l’eau régale bouillante sur
AzIi^Cl ^
le composé platineux correspondant. Il est en lamelles hexagonales jaunes assez solubles.
Azotate bromé Br^Pl(Az^H®j(AzH^)(Azü^)^ IPO. — Il se forme par l’addition de brome à l’azotate platoso-monodiammonique et cristallise en croûtes jaunes par l’évaporation.
8° Composés de platino-diammonium. — C’est la série qui offre les composés les plus variés, ce qui tient à la plus grande fixité de la moitié des éléments ou groupes électro-négatifs qui ne se prêtent que difficilement aux doubles décompositions. Ils ont été décrits par Gros, par Ræwsky et par M. Cleve. Nous nous bornerons ici à en faire connaître quelques chlorures et azotates.
Chlorure CPPt(Az^II'’’)^CP (sel de Gros). — Il se précipite sous la forme d’une poudre blanche, pesante, lorsqu’on ajoute de l’acide chlorhydrique à la solution de l’azotate chloré. Il se forme aussi par l’action du chlore sur le chlorure de platoso-diammonium ou
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Cil (lissolvaiil le clilorure de plaLiiianimoiiluiii dans l’ammoniaque et cliassaiiL 1 excès d’ammoniaque. 11 se dépose alors en petits octaèdres réguliers jaunâtres. L’acide azotique le transforme en azotate chloré. L azotate d’argent n’en sépare d’abord que la moitié du chlore; le reste n’est éliminé que par une ébullition prolongée.
En faisant agir le brome sur le chlorure de platoso-diammonium, on obtient une poudre cristalline orangée, qui est le cblorobromure Bi*ClPt(AzUF)^BrCl; il existe divers autres cblorobro-
mures et cbloroiodures.
Azotates. — L^’azotate normal n’est pas connu. En faisant agir l’acide azotique sur l’azotate de platoso-diammonium, on obtient Vazotate basique AzO*Pt(OH )(Az2H®)^(AzO^)^ poudre cristalline blanche très peu soluble, que l’ammoniaque transforme en sel plus basique (OH)n^t(Az-TP)^(A.zO'’)^ également insoluble.
On obtient un azotate dinitré (AzO^)4^t(Az^H®.AzO^)^ par l’action des vapeurs nitreuses sur le sulfate de platoso-diammonium; il se dépose en petits octaèdres d’un bleu indigo.
Azotates chlorés. — Le sel CPPt(Az^IP.AzO^)“ se produit par l’action de l’acide azotique concentré et chaud sur le sel vert de Magnus, qui se transforme linalement en une poudre cristalline mélangée de platine :
Pl(Az2He.Gl)2PLC12 -f 2AzO-’H = C12Pt(Az2H6.AzOq2 _j_pt -f- 2HC1.
Il cristallise dans l’eau bouillante en prismes aplatis brillants, incolores ou jaunâtres. L’azotate d’argent n’en précipite pas le chlore à froid et seulement la moitié à l’ébullition, en donnant le sel Cl(OH)Pt(Az^H®.AzO^)^ en cristaux microscopiques peu solubles, que l’acide azotique convertit en chlorotriazotate cristallin et insoluble. On prépare Vazotate iodé PPt(Az“H®.AzO’'^)^ par l’action de l’iode sur l’azotate de platoso-diammonium; il forme de petits cristaux presque noirs.
En faisant agir l’acide chlorhydrique sur l’azotate basique de platinodiammonium, M. Cleve a obtenu un nitratochlorure ( AzO^)4^t(Az'^H®.Cl)^ qui diffère de l’azotate bichloré, en ce qu’il échange très facilement son chlore par double décomposition.
On a décrit un grand nombre de sulfates, de chromâtes et de phosphates mixtes analogues.
9° Diplatosodiammonium. — L’hydrate (PP)"(Az^11®)-(OM)^
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s’obtient en faisant bouillir le chlorure de platoso-sémidiammonium avec la soude. C’est une poudre cristalline grise, insoluble, détonant avec violence par la chaleur. L’acide chlorhydrique le transforme en un corps jaune que l’eau bouillante convertit en chlorure (PC)(Az-rPCl)h poudre amorphe noire.
V azotate et le sulfate sont aussi des poudres noires insolubles;
l’azotate est détonant.
10“ Diplatinammonium. — On ne connaît que l’iodure (n° 5). ir Diplatinodiammonium. — On ne connaît que le chlorure Pf^(Az'H'^)^CP qui est un corps jaune produit par l’action de Peau
régale sur l’hydrate diplatosodiammonique (1
12“ Diplatinotétradiammonium. — Cn traitant par l’ammoniaque l’azotate iodé de plalinodiammonium, on donne naissance à des aiguilles microscopiques de Y azotate oxy-iodé de dii^latino-
, ,. . . ( (Az^IP.AzO^)^
tetradiammoniwn j | ^22tP)20
En traitant ce corps par l’iodure de potassium, on obtient /'zodure P(Pt^)(Az^HM)'* sous forme d’une poudre noire. L’acide azotique le convertit en azotate iodé P(Pt^(Az^PP.AzO^)^'-|-I-PO qui cristallise dans l’eau chaude en petits prismes orangés.
Lorsqu’on traite l’azotate oxy-iodé à l’ébullition par l’azotate d’argent, on obtient une poudre cristalline blanche, peu soluble, explosible par la chaleur et qui constitue \ azotate basique (OH)^(PP)(Az2lP.AzO^)^ -j- 2H-0. Ce sel fournit par double décomposition des sels basiques correspondants. L’acide chlorhydrique le convertit en chlorure (OH)^(PP)(Az^IP.Cl)^ qui est en aiguilles microscopiques blanches très peu solubles.
Les ammoniaques composées conduisent à des combinaisons du même ordre que les combinaisons ammoniacales elles-mêmes.
CARACTÈRES DES COMBINAISONS DU PLATINE. - DOSAGE
1507. Le platine est précipité de ses solutions à l’état métallique par beaucoup d’agents réducteurs, surtout en présence d’un alcali; l’acide formique, l’alcool, le sucre, l’acide tartrique, sont
(1) M. Clev6 assigne à ce chlorure la formule Cl'qpis)'! = (AzIP.AzH*)" dans laquelle le groupement monatomique AzIP.AzlP représente l’ammonium dont un atome d’hydrogène est remplacé par (AzH^)'. Il admet le même groupement dans l’hydrate diplatoso-diammonique, dans lequel se trouvent alors deux atomes d’hydrogène en moins.
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dans ce cas. Le zinc, le cadmium, le fer, précipitent également le platine à l’état métallique; le mercure, le nickel, le bismuth, eifectuent cette réduction plus lentement, ainsi que l’iiydrogène à chaud. Quant aux diverses réactions des solutions platineuses et platiniques, nous les avons suffisamment indiquées à l’occasion des chlorures.
Le dosage du platine s’effectue toujours à l’état métallique. Il suffit très souvent de calciner la combinaison pour obtenir un résidu de platine pur ; c’est ce qui a lieu avec les chlorures et avec les composés ammoniaco-platiniques. Dans d’autres cas on précipite le platine à l’état de cliloroplatinate d’ammonium ou de potassium. A la solution du sel de platine, transformé en composé platinique s’il ne l’est déjà, on ajoute de l’ammoniaque si elle est acide, puis du sel ammoniac et de l’alcool. On lave le précipité avec de l’alcool, après vingt-quatre heures on le sèche et on le calcine. Si l’on calcine le cliloroplatinate de potassium, le platine est accompagné de chlorure de potassium et il faut le laver à l’eau chaude, le sécher et le peser.
La décomposition de ces chloroplatinates par la chaleur n’est que difficilement complète si la quantité en est un peu forte; on la facilite dans ce cas en recouvrant le creuset d’un couvercle percé d’une ouverture centrale dans laquelle s’engage un tube qui communique avec un’ appareil à hydrogène. Ces calcinations doivent être faites dans un creuset de porcelaine et non de platine, ce métal étant attaqué superficiellement par le chlore produit par la décomposition et sa surface se trouve corrodée.
Séparation du platine. — La solubilité du sulfure de platine dans les sulfures alcalins permet de le séparer de la plupart des autres métaux ; ceux qui peuvent l’accompagner dans cette séparation sont l’or, l’arsenic, l’antimoine, l’étain. Nous n’avons donc à envisager ici que la séparation du platine de ces métaux. Dans un grand nombre de cas du reste, on peut simplement précipiter le platine à l’état de cliloroplatinate d’ammonium.
Si le platine était associé à l’arsenic, l’antimoine ou l'étain, il suffirait de redissoudre les sulfures dans l’eau régale, d’évaporer la solution et de calciner le résidu ; le platine restera seul ; il serait bon pourtant de le traiter de nouveau par l’eau régale et de procéder à une seconde calcination.
Platine et or. — Ces deux métaux, amenés à l’état de chlorures
IRIDIUM. — ÉTAT NATUREL
par dissolution dans Teau régale, peuvent être séparés par le sel ammoniac, qui ne précipite que le platine, ou par le chlorure ferreux, qui ne précipite que l’or.
Le platine existe quelquefois dans les alliages monétaires. Dans l’essai des matières d’or par coupellation, le platine reste dans le bouton de retour avec l’or et l’argent d’inquartation. En opérant sur ce bouton le départ de l’argent par l’acide azotique, on dissout en même temps le platine (1). Si l’alliage contenait plus de platine que d’or, il faudrait le repasser à la coupelle avec de l’argent et recommencer l’affinage. Un autre essai, fait en traitant le bouton d’or par l’acide sulfurique, laisse tout le platine dans l’or; la différence entre le poids du bouton d’or pur et celui de l’or platiné donne le poids du platine.
Quant à la séparation du platine des métaux du même groupe, nous en avons déjà parlé à propos de la purification du platine, et nous verrons, pour ces divers métaux, comment à leur tour on peut les obtenir purs.
IRIDIUM. — Ir = 192,5.
1508. Historique. État naturel. — L’iridium a été découvert par Tennant en 1803 en même temps que Fosmium (2), auquel il est associé en proportions variables dans l’osmiure d’iridium, composé cristallin qui accompagne souvent la mine de platine et qui résiste énergiquement à Faction de l’eau régale. Un produit de même nature reste à l’état d’une poudre noire dans l’attaque du minerai de platine. Descotils, Fourcroy, Vauquelin, présumaient que ce produit est l’oxyde d’un nouveau métal.
L’osmiure d’iridium est en lamelles métalliques ou en grains arrondis, d’un blanc d’étain, appartenant au’ prisme hexagonal, quelle que soit sa composition, de 19,3 à 21,11 de densité. Voici la composition de quelques osmiures, d’après MM. Deville et Debray :
(1) La dissolution de ce métal est complète si l’alliage renferme dix fois plus d’argent que de platine.
(2) Ce nom est dérivé de 6<7[j.Yi, odeur, à cause de l’odeur caractéristique de son oxyde. Le nom d’iridium est dû, aux couleurs variées de ses chlorures.
II. — Chimie minérale
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L’iridium est quelquefois aussi associé directement au platine, sans osmium ; le platiniridium est en petits cubes’ tronqués. Celui de rOural renferme 76,85 p. 100 d’iridium, 19,64 de platine et 0,9 de palladium; celui du Brésil renferme 27,8 d’iridium pour 55,44 de platine, 6,86 de rhodium et 0,50 de palladium.
1509. Extraction de l’iridium. — Le traitement de l’osmiure d’iridium nécessite une purification et une pulvérisation préalables, auxquelles on arrive facilement par les procédés de MM. Deville et Debray.
On fond le résidu de platine contenant l’osmiure, la silice, etc., avec de la litharge, du verre et du plomb pauvre dans un creuset de terre qu’on maintient au rouge pendant une demi-heure; l’osmiure d’iridium passe en totalité dans le plomb, tandis que la silice elles métaux oxydables sont vitrifiés. On traite le culot de plomb par l’acide azotique étendu et chaud, qui dissout le plomh avec un peu de palladium, puis par l’eau régale, qui dissout le reste du platine et un peu d’iridium et de rhodium, et laisse tout l’osmiure d’iridium.
La pulvérisation mécanique de l’osmiure d’iridium est à peu près impossible ; mais on le désagrège facilement en le mélangeant à 8 ou 10 fois son poids de zinc et chauffant le mélange dans un creuset de charbon contenu dans un creuset de terre, d’abord au rouge sombre, puis au rouge jusqu’à volatilisation du zinc, L’osmiure, qui se dissout dans le zinc fondu (1), reste dans le creuset à l’état d’une masse poreuse et friable accompagnée de quelques paillettes métalliques faciles à séparer par le tamisage.
(1) La combinaison de l’osmiure d’iridium avec le zinc fondu a lieu avec un vif dégagement de chaleur. Si on traite ensuite l’alliage par l’acide chlorhydrique, le zinc se dissout avec violence et il reste une masse graphitoïde retenant 10 p. 100 de zinc. Chauffée à l’air, cette poudre prend feu avec une vive déflagration ; cette déflagration a lieu aussi sans combustion dans le vide; elle est donc due à un changement d’état (Deville et Debray).
EXTRACTION DE L’IRIDIUM
Plusieurs procédés ont été recommandés pour extraire l’iridium de son osmiure.
Procédé de Wœhler. — On fait passer un courant de chlore sur le mélange, contenu dans un tube de verre, d’osmiure d’iridium avec son poids de sel marin pulvérisé. Il se forme ainsi des chlorures douloles d’iridium et de sodium, d’osmium et de sodium. Si le chlore est humide, une partie de l’osmium est convertie en oxyde'qui se volatilise et qu’on peut recueillir dans un ballon refroidi. On traite ensuite le contenu du tube par de Peau et l’on distille la liqueur brune additionnée d’acide azotique ; celui-ci transforme le chlorure d’osmium en oxyde volatil, qu’on reçoit dans de l’eau ammoniacale. Le résidu de la distillation est additionné de carbonate de sodium, évaporé à sec et calciné légèrement. Le résidu sec cède à l’eau du chlorure de sodium et l’excès de carbonate, tandis qu’il reste du sesquioxyde d’iridium.
On réduit ensuite ce sesquioxyde d’iridium par l’hydrogène et on lave l’iridium réduit avec de l’acide chlorhydrique, pour le priver de la soude qu’il retient. L’iridium ainsi obtenu contient du rhodium, un peu de platine et souvent du ruthénium. Dans cette opération, une partie de l’osmiure échappe à l’action du chlore.
Procédé de M. Freimy. — On grille l’osmiure de manière à volatiliser le plus possible d’osmium et de ruthénium à l’état d’oxydes. On chauffe ensuite le produit grillé avec 4 fois son poids de nitre dans un creuset en terre réfractaire et on reprend la masse fondue par l’eau bouillante qui dissout le reste de l’osmium à l’état d’osmiate de potassium et laisse l’iridate insoluble. On transforme ce sel en chlorure double d’iridium et de potassium peu soluble en le traitant par l’eau régale. Le chlorure double de rhodium qui l’accompagne reste dans la solution.
La réduction du chloriridate de potassium par l’hydrogène fournit le métal, avec des traces de platine et de ruthénium.
Procédé de MM. Deville et Debray. — L’osmiure pulvérisé est chauffé dans un creuset de terre pendant une heure au rouge cerise avec 5 fois son poids de bioxyde de baryum ou avec 3 parties de bioxyde et 2 parties d’azotate de baryum. On retire du creuset après refroidissement une matière noire, friable, contenant de l’osmiate de baryum et une combinaison de sesquioxyde d’iridium avec la baryte. On distille ce produit avec de l’eau régale et on condense l’oxyde osmique volatilisé. Le liquide restant
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dans la cornue esl ensuite Iraité par l’acide sulfurique pour précipiter la baryte, étendu d’un peu d’eau et additionné, après décantation, de chlorure d’ammonium. L’iridium, ainsi que le platine, sont précipités à l’état de chlorures doubles insolubles dans un excès de sel ammoniac, tandis que le chlorure de rhodium reste dissous avec le fer et le cuivre. On lave la partie insoluble avec une solution de sel ammoniac jusqu’à élimination de tout le rhodium, puis on le réduit à une température modérée par l’hydrogène ou par le gaz d’éclairage. Il reste ainsi de la mousse d’iridium qu’il faut purifier.
Purification de l’iridium. — On fond le métal brut avec 5 à 6 fois son poids de plomb dans un creuset de charbon ; on traite le culot métallique successivement par l’acide azotique pour lui enlever le plomb, puis par l’eau régale pour dissoudre le platine et le rhodium. L’iridium reste avec le ruthénium sous forme d’une poudre cristalline très dense.
Pour séparer ces deux métaux on chauffe au rouge la poudre cristalline avec 3 fois son poids de potasse et 4 fois son poids de nitre dans un creuset d’argent. Le ruthénium est transformé en ruthénate de potassium soluble dans l’eau avec une couleur brune ; l’iridium, en iridate de potassium insoluble qu’on lave par décantation avec de l’eau, puis, quand l’eau de lavage est incolore, avec une solution de sel ammoniac pour lui enlever la potasse. La fusion avec le nitre doit être répétée plusieurs fois pour éliminer tout le ruthénium. Finalement on réduit l’oxvde d’iridium
par l’hydrogène,
1510. Propriétés. — L’iridium réduit de son chlorure ressemble au platine obtenu dans les mêmes circonstances et est doué des mêmes propriétés. Il est moins fusible que le platine et -on ne peut le fondre dans le four en chaux que si l’on emploie l’hydrogène.
L’iridium fondu a pour densité 22,41 (Deville et Debray). Il est d’un blanc pur, fragile mais très dur. Il s’oxyde à l’air au-dessous de 1000°, mais se réduit de nouveau à une température plus élevée; la tension de dissociation de son oxyde est de 5 millimètres à 823° et de 74S millimètres à 1140° (Deville et Debray), Les acides, y compris l’eau régale, sont sans action sur lui; l’eau régale peut cependant en dissoudre en petite quantité s’il est associé à beaucoup de platine. Il est oxydé par le bisulfate de
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potassium en fusion, mais sans donner de composé soiuble, comme cela a lien pour le rhodium. Fondu avec du nitre, il fournit une masse d'un vert noirâtre, soluble en petite quantité avec une couleur indigo; s’il contient du ruthénium, cette coloration est masquée et la solution est jaune-brun.
Le chlore n’attaque que difficilement l’iridium au rouge; l’attaque est plus facile en présence de chlorures alcalins.
Le phosphore et l’arsenic ne se combinent pas directement avec l’iridium.
Lorsqu’on chauffe l’iridium dans la flamme de l’alcool, de manière à en être complètement entouré, il se recouvre d’amas mamelonnés noirs de carbure IrC\ qui brûle à l’air comme de l’amadou.
Poids atomique. — Il a été établi comme celui du platine.
1511. Alliages. — L’iridium s’allie au zinc et à l’étain avec dégagement de chaleur. Si ces métaux sont en grand excès et qu’on traite ensuite l’alliage par de facide chlorhydrique il reste, dans le cas de l’étain, de gros cristaux cubiques inattaquables par l’eau régale et renfermant Ir^Sn^ Dans le cas du zinc, l’alliage restant renferme 18 p. 100 de zinc et devient incandescent quand on le chauffe, même à l’abri de l’air (Deville et Debray).
IRIDIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1512. Sesquichlorure d’iridium Ir^CF. — On l’obtient en chauffant l’iridium divisé dans le chlore, mais plus facilement en chauffant avec de l’acide sulfurique concentré les chlorures doubles qu’il forme avec les chlorures alcalins ; par l’addition d’eau, il se sépare alors sous forme d’une poudre vert-olive insoluble dans l’eau, les acides étendus et les alcalis.
On obtient le sesquichlorure d’iridium en cristaux hydratés Ir®CF-]-8H^O en évaporant la solution bleue du bioxyde dans l’acide chlorhydrique, traitée par l’hydrogène sulfuré.
Le sesquichlorure d’iridium forme des chlorures doubles que Claus a obtenus par l’action de l’acide sulfureux sur les chloriridates IrCl®âr,puisneutralisant par un carbonate alcalin. Le chlorure double Ir^Gf^K®-)- 611^0 cristallise en prismes brillants d’un vert foncé. Le composé Ir^Cl‘^iNa®-|-24hPO est en cristaux volumineux vert-olive perdant 20H‘^O par efflorescence à l’air. Le sel ammo-
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niacal Ir“Cr-(YVzir')“-|- 31P0 sc dépose en prismes rhomboïdaux de même couleur.
1513. Tétrachlorure d’iridium IrClb — On l’obtienl en
dissolvant les oxydes d’iridium dans l’eau régale ou le bioxyde dans l’acide chlorhydrique. Cette dernière solution abandonne par l’évaporation à basse température une masse déliquescente foncée ; la solution concentrée est presque noire, d’un jaune rouge en couche mince. Étendue d’eau, elle devient jaune ; chauffée, elle perd du chlore.
Il se combine aux chlorures alcalins. Le chloriridate de potassîimi IrCPK^ cristallise en petits octaèdres réguliers presque noirs, rouges quand ils sont pulvérisés, un peu solubles dans l’eau froide, plus solubles dans l’eau bouillante, mais tout à fait insolubles dans une solution de sel ammoniac ou de chlorure de potassium. Il en est de même du chloriridate d’ ammonium. Le sel de sodium IrCPNa^-j-6IPO est soluble dans l’eau et cristallise en tables ou en prismes presque noirs^ isomorphes avec le chloroplatinale.
1514. Sesquibromure d’iridium Ir^Br®-|-8H^O. — Il se dépose en petits cristaux hexagonaux d’un vert-olive lorsqu’on évapore la solution bromhydrique du bioxyde d’iridium; il y a dégagement de brome. Les cristaux sont solubles dans l’eau, insolubles dans l’alcool. Ils se déshydratent à 100° et deviennent bruns. Les eaux-mères de ce chlorure fournissent des aiguilles d’un bleu d’acier, solubles dans l’eau et dans l’alcool. Il forme des bromures doubles correspondant aux sesquichloriridates (Birnbaum).
1515. Tétrabromure d’iridium IrBrh — L’évaporation de la solution bromhydrique de bioxyde d’iridium avec de l’acide azotique l’abandonne sous la forme d’une masse cristalline bleue déliquescente. Le bromiridate de potassium IrBr®R^ cristallise en octaèdres réguliers, brillants et opaques, d’un noir bleu (Birnbaum).
lodure IrP — Poudre noire produite lorsqu’on fait bouillir la solution du chlorure avec de l’iodure de potassium. Il donne des iodiridates bien cristallisés, d’un rouge rubis.
OXYDES D’IRIDIUM
1516. On ne connaît que deux oxydes d’iridium, le sesquioxyde
SELS OXYGÉNÉS D’IRIDIUM.
et le bioxyde ; mais on connaît diverses combinaisons correspondant à \m pi'otoxijcle et à un trioxyde ou anhydride iridique IrO^ Au premier correspondent des sulfites complexes signalés par Clans et étudiés depuis par M. Seubert ; au second, un iridate de potassium Ir^O'K^ également mentionné par Clans, poudre cristalline noire, insoluble dans l’eau, qui reste lorsqu’on épuise par l’eau le produit de l’action du nitre fondu sur l’iridium. Ce composé se dissout dans l’acide chlorhydrique avec dégagement de chlore en donnant une solution bleue de bioxyde.
1517. Sesquioxyde d’iridium Ir^O^ — On l’obtient en chauffant au rouge sombre un mélange de cbloriridate de potassium avec du carbonate de sodium; l’oxyde iridique d’abord formé est en partie réduit. Lavé avec une solution de sel ammoniac, puis calciné légèrement pour volatiliser ce sel qui l’imprègne, c’est une poudre fine d’un bleu noir.
On obtient son hydrate en abandonnant dans un flacon bouché un cbloriridate additionné d’un peu de potasse. C’est un précipité d’un jaune verdâtre, soluble dans la potasse. Il est très oxydable et se transforme à l’air en hydrate de bioxyde bleu. C’est cet hydrate qu’on devrait s’attendre à voir se déposer; il n’en est rien pourtant, mais l’hydrate sesqui-iridique est accompagné d’hypocblorite de potassium.
2IrCP -f 8KHO = Ir2(OH)6 H- 7KG1 -}- GIOK -}- H^O.
1518. Bioxyde IrO^ — Il se produit lorsqu’on chauffe son hydrate dans un courant de gaz carbonique. Cet hydrate se convertit avec incandescence en une poudre noire insoluble dans les acides, sauf dans l’acide chlorhydrique, en donnant une solution d’abord indigo, puis verte et enfin rouge-brun, en perdant du chlore.
hydrate Ir(OII)^ qui se produit, comme on l’a vu, par oxydation de l’hydrate sesqui-iridique à l’air, est un précipité bleu, dense, insoluble dans les acides azotique et sulfurique.
En coupellant un alliage de plomb et d’iridium, MM. Deville et Debray ont obtenu un iridate de plomb cristallisé IrOTb.
SELS OXYGÉNÉS D’IRIDIUM.
Les seuls sels d’iridium connus sont, les uns des sulfites correspondant à un protoxyde d’iridium ; les autres, correspon-
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(laiit au sesquioxyde, sont un sulfite et quelques azotites doubles.
1519. Sulfites irideux. — L’action du bisulfite de sodium sur le tétrachlorure d’iridium donne, suivant les circonstances, les sels suivants :
SO^Ir.SSO^Na- -f- lOIPO. Lamelles nacrées d’un jaune clair.
(S03)21rIP.3S0^Na- -f- 411-0. Larges aiguilles d’un blanc laiteux.
(SO^rlrtl-.SSO^Xa^-t- lOH^O. Fines aiguilles étoilées blanches.
Ces sels sont insolubles dans l’eau froide, décomposables par l’eau bouillante (Seubert).
Sulfite sesqui-iridique (SO^)^(Ir^)-}- 611^0. — L’hydrate indique bleu se dissout en partie dans l’acide sulfureux aqueux en donnant une solution d’un vert olive, d’où le sulfite se sépare sous la forme d’un précipité cristallin jaune, très peu soluble dans l’eau, soluble dans les acides étendus.
La portion de l’hydrate iridique qui ne se dissout pas se transforme en un sel verdâtre basique (Birnbaum).
1520. Azotite sesqui-iridique. — L’azotite de potassium colore le chloriridate de potassium en vert olive puis en jaune, et l’on produit ainsi l’azotite double (Az0^)^^Ir-K®-|-2]:P0, qui se dépose en cristaux d’un jaune verdâtre, solubles dans l’eau; il en est de même du sel de sodium.
L’action de l’acide azoteux sur les chloriridates fournit le sel acide (AzO^)^^Ir^H® cristallisable en aiguilles d’un jaune pâle, solubles dans l’eau (W. Gibbs).
SULFURES D’IRIDIUM
1521. Le sesquisulfure est un précipité brun, un peu soluble dans l’eau et soluble dans les sulfures alcalins, qui se produit par l’action de l’hydrogène sulfuré sur une solution sesqui-iridique.
Le bisulfure s’obtient de même par voie humide. On l’obtient par voie sèche en fondant l’iridium divisé avec du foie de soufre et reprenant la masse par l’eau qui dissout un sulfosel, d’où les acides précipitent le sulfure iridique. La partie insoluble noire est également du sulfure d’iridium.
Ce sulfure perd tout son soufre au rouge vif.
COMPOSÉS AMMONIÉS DE L’IRIDIUM
enconnait des dérivés ammoniacaux Ir"(AzrPCl)2 et Ir"(Az2H®)2Cl“ qui correspondent aux composés de platosammonium et de platosodiammonium. Au tétrachlorure, correspondent des sels de cJiloridi-diammonium CPIr(Az2hP)", et au sesquichlorure, la base
(Az^I-P)^
(AzhP)^
Ces composés ont été étudiés par Skoblikoff et par Claus.
Chlorure d’iridosammonium Ir''(xVztP)^CP ou IrCP.2AzH3. — On réduit d’abord le chlorure iridique par la chaleur; on fait digérer le résidu brun avec du carbonate ammonique en excès, puis on neutralise par un lég-er excès d’acide chlorhydrique. C’est un précipité grenu, jaune, insoluble dans l’eau bouillante. Le sulfate Ir(x\ztP)'^SO^ s’obtient en chauffant le chlorure avec de l’acide sulfurique étendu; il cristallise en grandes lames orangées solubles dans l’eau.
Chlorure d’iridoso-diammonium Ir"(Az2tP)2CP ou IrCP.4AzH^ — Précipité blanchâtre obtenu en faisant bouillir le chlorure cidessus avec un excès d’ammoniaque.
Traité par l’acide sulfurique moyennement concentré ou par l’acide azotique, ce chlorure est converti en sulfate Ir(Az^H®)^SO^ ou en azotate 1y[A.7?WY . Le premier, peu soluble dans Peau froide, cristallise dans l’eau bouillante en prismes rhomboïdaux; le second, soluble dans l’eau froide, cristallise en aiguilles jaunes.
Sels de chloriridi-diammonium. — Ils sont analogues aux sels de la base platinique de Gros.
Azotate CPIr(Az^tP)\'AzO®)^. — On l’obtient en chauffant le chlorure d’iridosodiammonium avec de l’acide azotique concentré. Il cristallise dans l’eau en lamelles jaunes et brillantes. En ajoutant de l’acide chlorhydrique à la solution de ce sel, on précipite le chlorure CPIr(Az^H®)^Cr^ peu soluble à froid et cristallisant dans l’eau bouillante en cristaux violets. La moitié seulement du chlore de ce chlorure est précipitable par l’azotate d’argent.
Sulfate CPIr(Az^II®)^SO’b — Obtenu en traitant l’azotate par l’acide sulfurique, il cristallise dans Peau en fines aiguilles verdâtres.
décammonique
(Ir2)'->
Chlorure irido-décammonique(IP)
(corr. au chlorure roséocobaltique).
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IRIDIUM
On l’oblient en abandonnant à une température tiède, dans des llacons bien boucbés, le cbloriridile d’ammonium avec un excès d’ammoniaque. Après quelques semaines, on cbautle la solution rose pour chasser l’excès d’ammoniaque, on la neutralise par l’acide chlorhydrique et on évapore à sec; on lave le résidu à l’eau froide et l’on fait cristalliser dans l’eau bouillante la poudre^cristalline rose qui reste.
Mis en digestion avec de l’eau et de l’oxyde d’argent, ce chlorure fournit une solution rose très alcaline de Yhydrale correspondant, qui fournit avec les acides des sels cristallisables solubles dans l’eau, de couleur chair. On a obtenu ainsi le carbonate, l’azotate et le sulfate (Claus).
RÉACTIONS ET DOSAGE DE L’IRIDIUM
1523. Les combinaisons sesqui-iridiques (chlorure) sont caractérisées par l’action de la potasse (1515). L’ammoniaque en excès décolore la solution qui, exposée ensuite à l’air, se colore en bleu.
Les carbonates alcalins donnent un précipité rouge-brun qui se redissout peu à peu dans la liqueur, qui se décolore comme par la potasse ou l’ammoniaque, avec coloration bleue ultérieure. Tous les réactifs alcalins agissent d’une manière analogue.
L’acide formique précipite lentement de l’iridium très divisé. Le zinc le précipite incomplètement. Le sulfate ferreux, Tacide sulfureux décolorent la solution sans précipiter de métal.
L’hydrogène sulfuré décolore les solutions iridiques neutres ou acides, puis occasionne un précipité de soufre et un dépôt de sesquichlorure d’iridium qui, par une action ultérieure, est converti en sulfure brun, soluble dans le sulfure ammonique.
L’hydrogène libre ne précipite l’iridium que très lentement de la solution étendue et chaude de chloriridate de potassium. Les autres métaux du platine sont précipités plus rapidement (W. de Schneider).
L’iridium se dose toujours à l’état métallique comme le platine et se sépare en même temps que ce dernier dans les opérations analytiques générales. Sa séparation des métaux du platine a été suffisamment indiquée à l’occasion de sa préparation et de sa purification.
OSMIUM MÉTALLIQUE.
OSMIUM. — Os = 198,5.
1524. Osmium métallique. — On a vu comment l’histoire de rosmium se rattache à celle de l’iridium (1506) et comment on le sépare de l’osmiure d’iridium à l’état d’oxyde volatil (1507). C’est de ce tétroxyde d’osmium, g-énéralement appelé acide os- 7nique OsO\ qu’on isole l’osmium métallique.
Jusqu’aux célèbres recherches de MM. Deville et Dehray sur les métaux du platine, l’osmium n’était connu que sous forme pulvérulente ou spongieuse. Vauquelin l’ohtenait en réduisant la solution chlorhydrique d’acide osmique par le zinc; Berzelius réduisait ce composé par l’hydrogène ; M. Fremy réduisait de même le chlorure OsO®Az"H^.2AzH^Cl (1532). MM. Deville et Dehray ont obtenu ce métal sous différentes formes à l’état pulvérulent, à l’état cristallisé et à l’état compacte.
Osmium pulvérulent. — On fait bouillir la solution ammoniacale des vapeurs osmiques, produites par le grillage de l’osmiure d’iridium ou autrement, avec du sulfure ammonique. Il se précipite du sulfure d’osmium qu’on sèche à la température ordinaire (il prend feu à chaud) et qu’on porte alors à une température élevée dans un creuset de charbon. Le sulfure est décomposé et l’osmium reste en petits fragments d’un bleu clair, de 21,4 de densité, ne s’oxydant qu’à la température de fusion du zinc. L’osmium de Berzelius répandait l’odeur de l’acide osmique et était très oxydable et d’une densité variant entre 7 et 10.
On obtient encore l’osmium pulvérulent en dirigeant à travers un tube chauffé au rouge les vapeurs osmiques avec de l’oxyde de carbone.
Osmium cristallisé. — On dissout l’osmium dans l’étain fondu, d’où il cristallise par le refroidissement. On isole les cristaux en dissolvant l’étain dans l’acide chlorhydrique. C’est une poudre cristalline composée de dodécaèdres rhomboïdaux.
L’osmium pulvérulent devient cristallin lorsqu’on le fond avec de la pyrite; il y a sans doute production passagère de sulfure d’osmium.
On obtient l’osmium cristallisé en belles trémies d’un gris bleu en dirigeant les vapeurs osmiques, entraînées par un courant d’azote, à travers un tube de porcelaine recouvert intérieurement
OSMIUM.
d’un dépùt de charbon (par le passage préalable de vapeurs de benzine). Les cristaux ainsi obtenus rayent le verre et ont pour densité 22,477.
üs.Mimi co:\jPACTE. — Si l’on dissout l’osmium dans le zinc fondu (1) et qu’on chasse le zinc par volatilisation, en atteignant la température de fusion du rhodium, il reste de l’osmium compacte, caverneux, non fondu, qui raye le verre.
L osmium est le plus dense et le moins fusible des métaux (2). CdiautTé à la température de fusion de l’iridium, il se volatilise sans fondre.
L’osmium servant d’électrode positive dans un électrolyte acide se dissout à l’état d’acide osmique ; dans un bain alcalin, il se produit de l’osmiate, qui colore la solution en jaune, et il se produit un dépôt métallique au pôle négatif. Fondu avec de la potasse ou du nitre, l’osmium est converti en osmiate.
L’osmium par le caractère de ses combinaisons est plutôt un métalloïde qu’un métal. Ces combinaisons sont très variées, car on connaît cinq oxydes d’osmium, OsO, Os^O^ OsO^ OsO^ et OsO^ et trois chlorures, OsCF, Os^CP et OsCP.
Poids atomique. — Déterminé comme celui du platine, il a été trouvé égal à 198,3 par Berzelius, à 198,9 par Claus et à 198,49 par M. Clark, ce qui représente sensiblement la moyenne des nombres précédents.
COMBINAISONS DE L’OSMIUM.
1525. Bichlorure d’osmium OsCP. — L’action du chlore sec sur l’osmium fournit ce chlorure sous forme d’un sublimé très peu volatil; il se produit en même temps plus loin un sublimé plus volatil de tétrachlorure rouge. Si le chlore n’est pas très sec, il se forme un composé vert (sans doute un oxychlorure). Le chlorure noir se dissout dans l’eau avec une couleur bleue; la solution s’oxyde au contact de l’air en devenant successivement verte, pourpre et incolore.
1526. Sesquichlorure d’osmium Os^CP. — On ne le connaît qu’en solution ou à l’état de chlorures doubles. On l’obtient en dissolution en réduisant le tétrachlorure par l’hydrogène
(1) La combinaison de l’osmium seul avec le zinc ne présente pas les phénomènes signalés pour l’osmiure d’iridium (page 658, note).
(2) Ordre de fusibilité : Pd, Pt, Rh, Ir, Ru, Os.
PROTOXYDE D’OSMIUM.
sulfuré. La solution est rose et très altérable. Évaporée avec du sel ammoniac, elle fournit des cristaux du sel double Os-GP°( AzU^)'’ -j-3II’0. On obtient un chlorosmite r/e Os^CP^K®-]- 611^0
en cristaux rouges très solubles dans beau et dans Falcool en décomposant rosman-osmiate de potassium (1532 )parl’acide chlorhydrique. Les cristaux perdentSIPOpar efflorescence etdeviennent roses.
La solution donne avec les alcalis un précipité roug-e-brun, soluble dans un excès de potasse.
1527. Tétrachlorure d’osmium. — Il se produit, comme on l’a vu, dans l’action du chlore sur l’osmium métallique. C’est un sublimé cristallin rouge, fusible et déliquescent. Sa solution aqueuse est jaune et se décompose peu à peu en donnant un oxyde inférieur noir qui se dépose, de l’acide osmique qui reste dissous et de l’acide cblorbydrique.
Chlorosmiates. — On obtient le sel de sodium OsCPNa^ en traitant par le chlore un mélange d’osmium pulvérulent ou de sulfure d’osmium et de chlorure de sodium. Il cristallise en longs prismes rbombiques orangés, solubles dans l’eau et dans l’alcool. Sa solution donne avec le chlorure de potassium et le chlorure d’ammonium des précipités cristallins formés d^octaèdres bruns ou rouges^ des chlorosmiates OsCPK^ et OsCP(AzH^)^
Les solutions des chlorosmiates s’altèrent à la longue en devenant vertes, avec dépôt d’oxyde d’osmium.
La cakination du cblorosmiate d’ammonium laisse de l’osmium .spongieux.
1528. Protoxyde d’osmium OsO. — On l’obtient en calcinant le sulfite osmieux avec du carbonate de sodium dans un courant d’anhydride carbonique.
Sulfite osmieux SO^Os". — C’est le seul sel osmieux connu. On l’obtient en faisant passer du gaz sulfureux dans une solution aqueuse de tétroxyde d’osmium. La solution se colore d’abord en jaune (sulfite osmique), puis en pourpre et enfin en indigo foncé. L’addition à chaud de sulfate de sodium précipite alors le sulfite à l’état d’une poudre bleue qu’il faut laver et sécher rapidement, car il est très oxydable quand il est humide. Sec, il est inaltérable à l’air. L’acide chlorhydrique le dissout avec une couleur bleue sans le décomposer. Chauffé, il donne du sulfure d’osmium, du .tétroxyde et de l’anhydride sulfureux; il se forme en outre un .sublimé bleu de sulfite régénéré.
OSMIUM.
Le sulfite osmiopotassiquc (S( )')4["KH)s + 4II-0 est im précipité instable, rose pâle, obtenu en ajoutant du sullite de potassium au clilorosmiate de polassium.
1529. Sesciuioxycle d’osmium 0s'0^ — Poudre noire, insoluble dans les acides, obtenue en calcinant dans un courant de gaz carbonique les chlorures doubles correspondants avec du carbonate de sodium.
Il se forme en même temps que l’osmium cristallin par l’action du charbon sur le tétroxyde et se présente alors en écailles d’un rouge de cuivre (Deville et Debray).
1530. Bioxyde OsO^ — Fragments brillants d’un rouge de cuivre obtenus par la calcination de l’hydrate correspondant dans un creuset fermé.
L’hydrate Os(OH)^ est un précipité gélatineux noir, produit par l’action de la potasse bouillante sur le clilorosmiate ou par l’addition d’acide azotique étendu à l’osmite de potassium OsO^K^ :
20s0^R2 -P 4Az03R Os(OH) -+- OsO^ -h 4AzQ3K.
Humide, il est soluble dans l’acide chlorhydrique.
1531. Anhydride osmieux et osmites. — On ne connaît ni l’anhydride OsO"^ ni l’acide OsO^tP mais bien les osmites alcalins, qui se forment par la réduction des osmiates. Traités par un acide, ils se dédoublent en donnant du tétroxyde et du bioxyde d’osmium hydraté. Ils ont été décrits par M. Fremy.
OsMiTE DE POTASSIUM OsO'‘K^ -f- 2tP0 . — Poudrc cristalline rose, qui se dépose lorsqu’on ajoute de l’alcool à la solution de tétroxyde d’osmium dans la potasse; il se dégage de l’aldéhyde. Ce sel se forme plus lentement, mais en octaèdres volumineux d’un rouge grenat, lorsqu’on réduit l’osmiate par l’azotite de potassium. Il est soluble dans l’eau, insoluble dans l’alcool. Sa solution est décomposée par l’ébullition en osmite de potassium et bioxyde d’osmium; elle s’oxyde lentement à l’air. L’acide sulfureux en précipite du sulfite osmieux bleu. Le cyanure de potassium le dissout avec formation d’osmiocyanure Os (CAz)®K^-f-3H^0.
Le SEL DE SODIUM cristalHse plus difficilement. Celui d’ammonium n’a pas été obtenu. Les autres sont des précipités insolubles.
1532. Tétroxyde d’osmium ou anhydride osmique OsO\ — On l’appelle généralement acide osmique. On ne peut cependant guère l’envisager comme un oxyde acide, car on n’en a
SULFURES D’OSMIUM.
pas obtenu de sels et sa solution potassique en abandonne la majeure partie par distillation, le surplus se dédoublant en osmite de potassium et oxygène.
Il se forme, comme on l’a vu, par le grillage de Fosmiure d’iridium ou de l’osmium, ainsi que par Faction de l’eau régale.
On chauffe l’osmium dans un tube de verre présentant une série d’étranglements formant autant d’ampoules. Le métal, chauffé au rouge sombre dans un courant d’oxygène, se transforme complètement en anhydride osmique qui se condense dans les ampoules froides en belles aiguilles flexibles, ou en un liquide dense très réfringent qui se concrète à 40° en une masse cristalline incolore.
L'anhydride osmique bout vers 100°, mais émet déjà des vapeurs à la température ordinaire, en même temps qu’une odeur très forte de raifort. Les vapeurs osmiques sont très dangereuses à respirer; elles affectent vivement les yeux et les voies respiratoires, aussi ne faut-il manier ce corps qu’avec de grandes précautions (1 ). Son meilleur antidote est l’hydrogène sulfuré. La vapeur d’anhydride osmique est incolore; elle a pour densité 128,4(H = 1).
L’anhydride osmique est assez soluble dans l’eau, quoique lentement; il est plus soluble dans l’alcool et dans Féther; mais ces derniers liquides ne tardent pas à le réduire à l’état métallique. C’est du reste ce qui se produit avec beaucoup de matières organiques, par exemple la peau, que l’anhydride osmique colore en noir. Beaucoup de métaux (fer, zinc, cuivre, mercure) agissent de même; le mercure mouille le verre au contact de ce corps. On a vu (1526) quelle est Faction de Facide sulfureux.
La potasse dissout l’anhydride osmique avec une couleur jaune ; la liqueur, inodore à froid, émet des vapeurs osmiques à chaud. La solution alcaline se décompose assez rapidement en devenant rouge de sang; il se forme dans ce cas de Fosmite de potassium avec dégagement d’hydrogène. Nous verrons plus loin Faction de l’ammoniaque.
1533. Sulfures d’osmium. — Le soufre et l’osmium se combinent au rouge sombre avec dégagement de chaleur ; mais le sulfure formé se détruit à une température plus élevée.
(1) Deville s’étant trouvé accidentellement exposé aune émission de vapeurs osmiques, éprouva un grand trouble dans la vision. Après une cécité presque complète de vingt-quatre heures, le sens de la vue fut altéré pendant longtemps, ce qui doit être attribué à la formation d’une pellicule d’osmium sur la coniée. La sensation éprouvée au moment même est celle d’un violent coup de poing.
OSMIUM.
La solution des divers oxydes d’osmium dans l’acide chlorhydrique fournit par l’action de l’hydrogène sulfuré des précipités bruns, un peu solubles dans l’eau avec une couleur jaune.
Lorsqu’on fait agir l’hydrogène sulfuré sur une solution d’anhydride osmique, il se forme une coloration, puis un précipité brun, noir, qui n’est complet que par l’addition d’acide chlorhydrique. Ce précipité est insoluble dans l’eau et dans les sulfures alcalins.
COMBINAISONS AZOTÉES DE L’OSMIUM
Ces combinaisons, de constitution encore assez obscure, résultent de l’action de l’ammoniaque sur l’anhydride osmique ou sur les osmites. Elles ont été découvertes, les unes par Clans, Fritzsche et Struve, les autres par M. Fremy.
1534. Acide osmiamique ou osman-osmique Os-0®Az-H^ — Le sel de potassium de cet acide se produit par l’action de l’ammoniaque sur la solution potassique de tétroxyde d’osmium :
20s0^ -f 2KHO -f- 2AzH3 — Os^OSAz^K’^ -f- 4H2Q -f O ,
équation rendue probable par ce fait que la solution alcaline osmique éprouve facilement une réduction spontanée (Clans).
L’acide libre, obtenu par décomposition du sel de baryum par l’acide sulfurique, n’est connu qu’en solution; celle-ci est jaune et se décompose par la concentration.
Le sel de j)otassium se dépose par l’évaporation en cristaux anhydres jaunes peu solubles, qui sont des octaèdres quadratiques. Il se décompose avec explosion à 18Ô°.
Le sel d’argent Os^O^Az^Ag^ est une poudre cristalline jaune obtenue par double décomposition ou en neutralisant par l’acide azotique la solution de tétroxyde d’osmium dans l’azotate d’argent ammoniacal. Il détone à 80° ou par le choc. Il peut servir à préparer les autres sels par double décomposition, par exemple le sel de baryum Os^O“Az^Ba, qui cristallise en aiguilles jaunes brillantes très solubles.
Le sel de sodium est plus soluble que le sel de potassium et cristallise en prismes volumineux.
Osmamides. — En traitant l’osmite de potassium par le sel ammoniac, il se produit un composé jaune peu soluble que M. Fremy a envisagé comme une combinaison de sel ammoniac avec l’amide osmique, soit OsO^(AzH^)^-|-2Azir'Cl, mais qui repré-
CARACTÈRES ET DOSAGE DE L’OSMIUM
•sente le chlorure d’une base ammoniée 0^ = 0s = (x\zW)-Gh. En effet, à ce composé correspondent un cliloroplatinate et des oxysels qu’on peut obtenir par double décomposition avec le sel d’argent (Gibbs et Gentil). Traité par l’oxyde d’argent et l’eau, ce chlorure fournit une liqueur alcaline jaune, ne contenant pas d’ammoniaque libre et attirant l’acide carbonique de l’air.
Le sulfate O^Os(Az^H°)^SO^ s’obtient en petits cristaux
en traitant l’osmite de potassium par le sulfate d’ammonium.
Hydrate osmio-diammonique 0 = 0s(AzH^)^(0H)^ — Poudre brun-noir obtenue par l’action de l’ammoniaque en excès sur les cblorosmiates ou par digestion vers 50° de l’oxyde d’osmium avec de l’ammoniaque concentrée, puis évaporantl’excès d’ammoniaque. Il est soluble dans les alcalis et dans les acides. Les solutions acides sont d’un rouge brun, incristallisables.
CARACTÈRES ANALYTIQUES ET DOSAGE DE L’OSMIUM
1535. Les composés d’osmium sont faciles à caractériser par l’odeur du tétroxyde qui se forme lorsqu’on fait agir l’acide azotique bouillant ou l’eau régale sur les combinaisons de l’osmium.
Pour rechercher l’osmium dans un minerai de platine, on introduit celui-ci dans une petite cuillère de platine qu’on chauffe dans le bord d’une flamme ; l’osmium, s’il y en a, se transforme en tétroxyde qui donne à la flamme un grand éclat et une coloration blanche ; si on enfonce alors le métal complètement dans la flamme, ce phénomène cesse, pour se reproduire lorsqu’on porte de nouveau la cuillère sur les bords, où l’oxydation peut se produire.
Nous ne reviendrons pas sur les caractères analytiques des différentes solutions d’osmium.
Le dosage de l’osmium, après qu’on l’a séparé à l’état de tétroxyde qu’on recueille dans la potasse, se fait à Pétat métallique en réduisant la solution par l’alcool, faisant digérer l’osmite de potassium précipité avec de l’ammoniaque à froid, pour le transformer en chlorure OsO^(Az^H®)^CP (1534) qu’on réduit ensuite par l’hydrogène.
Pour analyser l’osmiure d’iridium, le procédé le plus rigoureux est celui indiqué par MM. Deville et Debray (1507).
II. — Chimie minérale
PALLADIUM
PALLADIUM. — Pd 100,2.
1536. État naturel et extraction. — Le palladium a été découvert en 1803 par Wollaston dans le platine de Choco ; il existe du reste dans tous les minerais de platine (voir p. 029) et se rencontre aussi à l’état natif, en grains octaédriques, dans divers sables platinifères ou aurifères du Brésil et de l’Oural. On le rencontre combiné à l’or; \ oro-pudre en renferme 10 p. 100, avec 4 p. 100 d’argent et 80 d’or; on a trouvé dans une roche aurifère du Brésil un minerai d’or de couleur pâle, contenant 25 p. 100 de palladium.
Extraction du minerai de platine. — Le palladium est contenu à l’état de chlorure palladeux dans les eaux mères du chloroplatinate d’ammonium (p. 030). On évapore cette eau mère pour chasser l’excès d’acide, on achève de la neutraliser par de la soude, puis on y ajoute du cyanure de mercure qui précipite le palladium à l’état de cyanure, quelquefois coloré en vert par du cuivre. La calcination du cyanure de palladium fournit le métal pur (Wollaston). Si le palladium est cuprifère, on le redissout dans l’eau régale, on étend la solution d’eau et l’on réduit le palladium par l’acide formique ou par un formiate, qui ne réduit pas le cuivre. Le palladium peut aussi être précipité de sa solution sulfurique par le sulfate ferreux.
Extraction des minerais d’or. — On fond l’or avec 2,3 fois son poids d’argent et un fondant composé de nitre et de borax; on grenaille l’alliage et on le traite par l’acide azotique qui laisse l’or et dissout l’argent, le palladium et le platine, ainsi que le plomb et le cuivre contenus dans le minerai. Après avoir éliminé l’argent par le chlorure de sodium, on précipite le palladium par le zinc. On redissout le précipité métallique dans l’acide azotique et on sursature la solution par l’ammoniaque, qui redissout le palladium et le cuivre précipités à l’état d’hydrate. En saturant ensuite la liqueur par l’acide chlorhydrique, on ne précipite que le palladium à l’état de chlorure ammoniacal, qui laisse le métal pur par la calcination.
Enfin on peut isoler le palladium des autres métaux en se fondant sur l’insolubilité de l’iodure palladeux (p. 677).
1537. Propriétés du palladium. — La couleur du palla-
PROPRIÉTÉS DU PALLADIUM
tlium est intermédiaire entre celles de Fargent et du platine. Sa densité varie de 11,3 à 11,8 selon qu’il est fondu ou fortement écroui. Il est ductile et malléable, mais moins que le platine. De tous les métaux du platine, c’est le plus fusible ; il fond vers 1500° en se ramollissant d’abord, d’après M. Violle. Au chalumeau oxyhydrique, il se volatilise en produisant des vapeurs vertes qui se condensent en une poussière de couleur bistre, mélange du métal et de son oxyde. Le palladium roche comme l’argent en se solidifiant.
Le palladium s’oxyde au rouge sombre à l’air, mais l’oxyde formé est de nouveau réduit à une température plus élevée. Il ne se dissout que difficilement dans les acides chlorhydrique et sulfurique concentrés. L’acide azotique chaud le dissout très bien, surtout s’il renferme des vapeurs nitreuses, avec une couleur rouge brunâtre. Ses meilleurs dissolvants sont l’eau régale et l’acide sulfurique additionné d’acide azotique.
■ L’affinité du palladium pour l’hydrogène est très remarquable et nous renvoyons à cet égard à ce que nous en avons déjà dit (t. I, p. 144 et 150), rappelant seulement qu’elle conduit à un hydrure défini Pd^IP et que cet hydrure peut de plus fixer par occlusion une plus grande quantité d’hydrogène. Le palladium en éponge jouit des propriétés dites catalytiques de la mousse de platine. M. Coquillon a cependant signalé une différence remarquable d’action de ces deux métaux. Tandis que la mousse de platine provoque l’explosion du mélange d’hydrogène et d’oxygène, la combinaison de ces gaz s’effectue tranquillement au contact de la mousse de palladium.
Lorsqu’on plonge une lame de palladium dans la flamme du gaz ou de l’alcool, sa surface se recouvre de charbon; il en est de même lorsqu’on la chauffe dans un courant d’éthylène C^H'' ; dans ces circonstances, le palladium s’empare de l’hydrogène pour mettre le charbon en liberté.
Poids atomique. — Il a été déterminé par l’analyse du chloropalladite de potassium (Berzelius). Le palladium forme deux séries de combinaisons correspondant aux oxydes PdO et PdO^ et aux chlorures PdCP et PdCP. Les combinaisons au maximum sont peu stables et les sels oxygénés connus correspondent tous au protoxyde. Il paraît exister en outre un sous-oxyde Pd-^O.
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ALLIAGES DU PALLADIUM
1538. Le palladium s’allie à la plupart des métaux; mais, en raison de la rareté du métal, ses alliages sont peu importants. L’alliage avec le cuivre a lieu avec une forte élévation de tem))érature. L’alliage à parties égales de ces métaux est assez fusible, d’un jaune pâle, susceptible d’un beau poli (Clarke). L’alliage avec le fer est très cassant. Le palladium s’allie facilement à l’étain. Fondu avec 50 fois son poids de ce métal, il donne un culot qui, épuisé par l’acide chlorhydrique, laisse des lamelles cristallines d’un alliage PdSn^ (Debray).
Le palladium divisé, tel qu’on l’obtient en le précipitant de ses solutions par le sulfate ferreux, s’unit facilement au mercure, en donnant un amalgame plastique qui durcit au bout d’un certain temps; cet amalgame est employé comme mastic dentaire; il conserve sa blancheur dans toutes les circonstances auxquelles il peut être exposé.
L’or s’allie en diverses proportions au palladium et on trouve de ces alliages dans la nature. L’alliage à parties égales est d’un gris de fer, peu ductile. Celui qui renferme 20 p. 100 de palladium est blanc, dur et ductile.
On emploie le palladium pur, ou allié à un peu d’or, pour la fabrication des cercles divisés des instruments de précision. Il ne se ternit pas et ne noircit pas comme l’argent. Le cercle mural de l’observatoire de Greenwich est en palladium pur ; celui de l’observatoire de Paris renferme un peu d’or.
PALLADIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
1539. Chlorure palladeux PdCP. — On l’obtient anhydre, sous la forme d’un sublimé rose, lorsqu’on fait passer un courant de chlore sur le sulfure de palladium fortement chauffé (Fellenberg).
Le chlorure hydraté + 2W O se prépare en dissolvant le palladium dans une eau régale contenant un grand excès d’acide chlorhydrique ; en évaporant à sec, il reste sous forme d’une masse saline déliquescente brune. Une nouvelle cristallisation dans l’eau l’abandonne en petits cristaux prismatiques. Desséché, ce sel laisse le chlorure anhydre sous forme d’une masse brune qui fond au rouge en perdant la moitié de son chlore. Kane admettait qu’il se forme ainsi un sous-chlorure défini, Pd^CP.
PALLADIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
Le chlorure palladeux s’unit aux autres chlorures pour donner :les chloropalladites.
Chloropalladite de POTASSIUM PdCP2KGl ou PdCPK^ — Prismes quadrilatères d’un jaune brun, assez solubles dans l’eau, peu solubles dans l’alcool, qui précipite ce sel double en paillettes cristallines d’un jaune d’or. Le composé socUque PdCPNa^ est déliquescent et soluble dans l’alcool.
Chloropalladite d’ammonium PdCP(AztP)^ — Longs prismes rectangulaires d’un vert olive, d’un éclat bronzé.
1540. Chlorure palladique PdCP. — On le prépare en dissolvant le chlorure palladeux clans l’eau régale concentrée. La J solution est d’un brun presque noir; on ne peut la concentrer sans décomposition. Lorsqu’on l’étend d’eau, elle dégage du chlore et le chlorure palladique se convertit en chlorure palladeux. Les chlorures doubles qu’il forme sont plus stables et correspondent aux chloroplatinates.
On obtient les chloropalladates de potassium et àé ammonium PdCPK^ et PdCl®(AzH^)^ en traitant les chloropalladites correspondants par l’eau régale et évaporant lentement la solution à siccité. Le sel de potassium cristallise en petits octaèdres rougecinabre, peu solubles dans l’eau froide, plus solubles à chaud, mais en perdant du chlore. La chaleur transforme de même le sel sec en chloropalladite. Le sel ammoniacal ressemble au sel potassique et est un peu plus soluble.
L’ammoniaque caustique décompose ces chlorosels avec dégagement d’azote :
3PdC16K2 + 8AzH3 = SPdChK^ eAzH^Cl -f Az^.
1541. Bromure palladeux PdBr^ — Il se forme lentement par l’action du brome sur le palladium en présence de l’eau. Il cristallise par la concentration en aiguilles brunes. En dissolvant le palladium dans une solution de brome dans le bromure de potassium, on obtient, après évaporation, le bromopalladite PdBr'K^ en aiguilles aplaties brunes, inaltérables à l’air.
1542. lodure palladeux. PdP. — C’est un des composés les plus insolubles que l’on connaisse. Il se précipite en flocons d’un brun noir lorsqu’on ajoute de l’iodure de potassium à la solution d’un composé palladeux, chlorure ou azotate. Insoluble dans l’eau et dans l’acide chlorhydrique, il se dissout un peu
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dans l’acide iodhydriqiie et facilement dans l’iodnre de potassium en donnant une solution rouge qui, par la concentration, fournit V iodopalladite PdFK'^ en cristaux cubiques.
Le chlorure palladeux est un des réactifs les plus sensibles de l’iode. Une solution d’iodure de potassium dans 10,000 parties d’eau prend une teinte brune par l’addition de chlorure palladeux; le précipité ne se produit dans ce cas que si Ton fait bouillir la liqueur, qui se décolore alors. L’iodure palladeux se décompose à 300°-360° en iode et palladium.
OXYDES DE PALLADIUM
1543. Le palladium absorbe l’oxygène au rouge sombre en donnant, d’après Kane, le sous-oxyde Pd^O, qui se forme aussi par l’action de la même température sur l’oxyde palladeux. Il y a réduction totale au rouge vif. C’est une poudre noire que les acides décomposent en donnant du palladium et un sel palladeux.
Oxyde palladeux PdO. — Il se forme par la calcination modérée de l’azotate. C’est une poudre noire, difficilement soluble dans les acides, qu’on obtient aussi en calcinant au rouge naissant un mélange de sulfate de palladium et de carbonate alcalin, puis épuisant la masse par l’eau.
En traitant la solution d’un sel palladeux par un excès de carbonate alcalin à l’ébullition, il se précipite un hydrate jaune brun, avec dégagement de gaz carbonique. Une ébullition prolongée convertit cet hydrate en oxyde anhydre. Le précipité d’hydrate est soluble dans la potasse ; la solution est incolore et donne un précipité de palladium par l’addition d’alcool.
L’hydrogène réduit l’oxyde palladeux déjà à la température ordinaire avec incandescence.
Oxyde palladique PdO^ — Les chloropalladates secs, arrosés d’une petite quantité de carbonate alcalin ou de potasse caustique, se transforment en un corps jaune brun, qui est de l’hydrate palladique retenant de l’alcali. Avec un excès d’alcali, on obtient une solution brune qui laisse déposer le même hydrate par l’ébullition. Ce composé est très instable ; chauffé, il se décompose avec violence en perdant subitement toute son eau et la moitié de son oxygène.
SELS DE PALLADIUM
On ne connaît que les sels correspondant à l’oxyde PdO.
. COMPOSÉS AMMONIàCO-PâLLâDEUX.
1544. Sulfate palladeux SOTd + 2IPO. — On dissout le palladium dans Tacide sulfurique additionné d’acide azotique étendu et on évapore à consistance sirupeuse. Par le refroidissement, le sulfate se prend en une masse cristalline, déliquescente, d’un vert olivâtre. Versée dans une grande quantité d’eau, sa solution donne un sel basique insoluble renfermant SOTd.7PdO -f 6H-0 (Kane).
Sulfite pallado-sodique (SO^)TdNa®-f-2tPO. — Précipité cristallin blanc obtenu par l’addition de soude à une solution de cblorure palladeux saturée d’acide sulfureux. Il est soluble dans la soude et dans l’acide sulfureux en excès. L’eau bouillante le décompose (Wœbler).
1545. Azotate de palladium (AzO^)Td. — On dissout le palladium dans l’acide azotique de 1,30 de densité, on concentre la solution, puis on l’expose sur l’acide sulfurique. L’azotate de palladium se dépose en prismes rliomboïdaux déliés, très déliquescents, d’un jaune brun, qui paraissent être hydratés.
On peut dessécher ce sel sans le décomposer, et l’on obtient ainsi une masse saline brune qui se dissout dans une petite quantité d’eau. Si on étend cette solution, elle se trouble et il s’en sépare un sel basique (AzO^)^Pd. 3Pd(OH)^
Azotite palladeux. — On l’obtient combiné à l’azotite de potassium en ajoutant ce dernier sel à la solution d’un sel palladeux. Le sel double cristallise soit avec 2fPO, soit anhydre.
COMPOSÉS AMMONIACO-PALLADEUX.
Ces composés, observés en premier lieu par Vauquelin, ont surtout été étudiés par M. Hugo Millier. Ils se forment par l’action de l’ammoniaque sur les sels palladeux et appartiennent à deux séries : les composés de palladammonium (AzHFPd'')", ou de palladamine^ et ceux d.Q jjallado-diammonium [(AzH\AzIF)^Pd'^]'''..
1546. Chlorure de palladammonium (xAzHl®Pd)CP ou PdCP. 2AzH^ — Il se présente sous deux modifications, une rouge et une jaune, correspondant sans doute aux chlorures de platosammonium et de platosemidiammonium.
En versant un léger excès d’ammoniaque dans une solution moyennement concentrée de chlorure palladeux, on obtient un précipité .rouge, couleur de chair, qu’on peut sécher, puis chauffer à 180° sans l’altérer. Chauffé à 100° sans avoir été séché, il
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jaunit sans changer de composition. On obtient le sel jaune en ajoutant do l’acide chlorhydrique à la solution du sel rouge dans l’ammoniaque. Très peu soluble dans l’acide chlorhydrique, il se précipite en Unes aiguilles jaunes et brillantes composées d’une file d’octaèdres. Son insolubilité dans l’acide chlorhydrique permet de séparer le palladium de divers autres métaux.
lodure de palladammonium (Az4PPd)P. — L’iodure de palladium se dissout dans l’ammoniaque avec dégagement de chaleur. L’addition d’un acide à la solution en précipite l’iodure de palladammonium sous la forme d’une poudre orange que la chaleur transforme en une masse cristalline rouge (Fehling). Ce corps perd son ammoniac à 235° dans le vide (Isambert).
Hydrate de palladammonium Az^IPPd(OH)^ — Onl’obtienten traitant le chlorure de palladammonium délayé dans l’eau par l’oxyde d’argent, ou le sulfate par la baryte. La solution jaune, très alcaline, abandonne par l’évaporation dans le vide une masse cristalline jaune, attirant l’acide carbonique de l’air, et pouvant être chauffée à 100°. Cet hydrate précipite les sels de cuivre et d’argent et décompose les sels ammoniacaux.
Il peut servir à préparer les autres sels de palladammonium. Le SULFATE (Az^H°Pd)SO^ cristallise en octaèdres orangés, ainsi que I’azotate Az^bPPd(AzO^)^; le carbonate cristallise en octaèdres d’un jaune d’or.
1547. Chlorure de pallado-diammonium PdCP.4AzIP ou [(AzI-P.AzIP)^ Pd]CP. — On le prépare en dissolvant le chlorure de palladammonium dans l’ammoniaque caustique et faisant cristalliser la solution. Il se dépose en grands prismes clinorhombiques incolores, très solubles dans l’eau. Chauffé à 200°, il se transforme en chlorure de palladammonium.
Hydrate de palladodiammonium [(AzIPAzPP)Td](OH)^ — On fait bouillir une solution de sulfate palladeux avec de l’ammoniaque en excès ; il se forme du sulfate de pallado-diammonium qu’on décompose par une quantité exacte de baryte, puis on concentre la liqueur filtrée. La base reste alors sous la forme d’une masse cristalline. Sa solution est très alcaline. Elle décompose un grand nombre de solutions métalliques, mais non l’azotate d’argent. Chauffée à 100°, la base sèche jaunit, puis se décompose avec une légère explosion.
Les sels de palladodiammonium cristallisent en général bien et
SULFURES DE PALLADIUM
1548. En fondant le chlorure de palladammonium avec de la > soude, du soufre et du sel ammoniac, on obtient une masse fondue .grise, à structure cristalline, difficilement attaquée par l’eau ré- .gale; c’est le sous-sulfure Pd^S.
Protosulfure PdS. — Il se forme avec production de lumière , quand on chauffe le palladium dans la vapeur de soufre. C’est une masse métallique d’un blanc bleuâtre, dure et brillante. Il ; perd tout son soufre à une température élevée, et c’est sur cette ; propriété que s’appuyait Wollaston pour préparer le palladium métallique.
Obtenu en précipitant un sel de palladium par l’hydrogène sulfuré, c’est un précipité brun noir.
En fondant ce sulfure avec du soufre et du carbonate de sodium, on obtient des aiguilles brunes, à éclat métallique, qui constituent le suif opalladate de sodium PdS^Na^ Ce composé fournit le bisulfure PdS^ sous forme d’une poudre cristalline brune lorsqu’on le traite par l’acide chlorhydrique.
CARACTÈRES ET DOSAGE DU PALLADIUM
1549. On a vu (1541) l’action des alcalis et des carbonates alcalins sur les sels palladeux. L’ammoniaque les convertit en composés ammoniacaux. hydrogène sulfuré en précipite du sulfure de palladium insoluble dans le sulfure ammonique.
phosphate de sodium g un précipité brun; Viodure
de potassium, un précipité noir insoluble dans l’acide chlorhydrique. Le cyanure de mercure donne un précipité gélatineux jaunâtre de cyanure de palladium, soluhle dans l’acide chlorhydrique et dans l’ammoniaque. Ces dernières réactions sont très caractéristiques, et les précipités produits laissent le métal purpar la calcination.
Les sels palladeux en solution neutre sont réduits à l’état métallique par le sulfate ferreux. L’hydrogène en précipite également le palladium. Il en est de même de l’acide formique.
Le dosage du palladium s’effectue généralement en le précipitant par l’iodure de potassium ou plutôt par l’acide iodhydrique,
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OU bien par le cyanure de mercure el calcinant le précipité. Ces réactions permettent de séparer le palladium de presque tous les autres métaux.
On a vu du reste (1536) comment on sépare le palladium des métaux qui l’accompag’nent généralement.
RHODIUM. — Rh= 104,1.
1550. Historique. Extraction. — Le rhodium a été découvert par Wollaston en 1803 en même temps que le palladium dans le minerai de platine. Il lui donna ce nom en raison de la couleur rose de ses sels (de pooostç). Il a été étudié ensuite par Berzelius. Claus et plus tard par M. Fremy et par MM. Deville et Debray. Le rhodium a été trouvé allié à l’or dans la rhodite (1336).
Le rhodium se trouve dans les résidus de l’extraction du platine, en partie dans l’osmiure d’iridium, en partie dans le précipité formé par le fer dans les eaux mères du cliloroplatinate d’ammonium. Il reste également dans cette eau mère après la précipitation du palladium par le cyanure de mercure (1536).
Pour retirer le rhodium après la séparation du palladium à l’état de cyanure, Wollaston décomposait l’excès de cyanure de mercure par l’acide chlorhydrique, évaporait à sec et faisait digérer le résidu avec de l’alcool. Ce résidu renferme les chlorures doubles de platine, etc. et de sodium (l’eau mère primitive ayant été neutralisée par la soude avant l’addition du cyanure de mercure). L’alcool dissout le chloroplatinate et le chloriridate de sodium, ainsi que les chlorures de cuivre et de mercure, et laisse le chlororhodate de sodium, qui donne le rhodium métallique parla calcination.
Dans le traitement de l’osmiure d’iridium (p. 660), le rhodium reste dissous avec le cuivre après la précipitation de l’iridium par un excès de sel ammoniac; on peut le précipiter par l’alcool ouïe réduire par l’acide formique.
Le précipité produit par le fer dans les eaux mères de la mine de platine, après séparation du palladium par le sulfate ferreux (p. 630, note), renferme presque tout le rhodium du minerai avec un restant des autres métaux. On fond ce précipité avec 1 partie de plomb et 2 parties de litharge. On traite le culot do plomb,
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contenant tous les métaux moins oxydables que lui, par l’acide azotique étendu; on dissout ainsi le plomb et le palladium, avec un peu de cuivre non oxydé par la litharge, et il reste un alliage cristallin très divisé de platine, de rhodium et de plomb, mélangé d’iridium et de ruthénium. En chauffant ce résidu vers 300° avec cinq ou six fois son poids d’acide sulfurique concentré, on dissout la majeure partie du rhodium et du plomb. On verse cette solution dans de l’eau pour précipiter le sulfate de plomb, puis on concentre la liqueur filtrée et on l’évapore à sec pour chasser la plus grande partie de l’acide; on reprend par l’eau, on sursature la solution par la soude et on la fait bouillir avec de l’alcool : le rhodium se précipite à l’état métallique.
La partie insoluble dans l’acide sulfurique contient encore du rhodium à l’état de sulfate. On reprend ce résidu par la soude, qui dissout le sulfate de rhodium, et on réduit cette solution par l’alcool (Deville et Debray).
1551. Propriétés. — Le rhodium est moins fusible que le platine ; on peut le fondre cependant à l’aide du chalumeau à oxygène et gaz d’éclairage. Dans cette opération, il se recouvre d’une couche noire d’oxyde et roche par le refroidissement. Le métal fondu est blanc avec un reflet bleuâtre, de 12,1 de densité; il est peu malléable. Il est inattaquable par l’acide sulfurique et par l’eau régale ; pour l’amener en dissolution, il faut le fondre avec du bisulfate] de potassium qui donne un sulfate double soluble; ou bien le chauffer dans un courant de chlore avec du chlorure de sodium.
Le rhodium réduit du chlorure par l’hydrogène est une poudre métallique brillante. Celui qui est précipité de ses solutions par l’alcool ou par l’acide formique est une poudre noire très divisée. A cet état il est attaquable par l’eau régale, par l’acide sulfurique et même par l’acide chlorhydrique au contact de l’air. Il décompose l’acide formique en anhydride carbonique et hydrogène. Il transforme l’alcool, en présence d’un alcali, en acide acétique, avec dégagement d’hydrogène (Deville et Debray).
1552. Alliages. — Le rhodium s’allie facilement à tous les métaux. Fondu avec un excès de zinc, il donne un alliage cristallisé RliZn^ qui reste après la dissolution de l’excès de zinc dans l’acide chlorhydrique. Cet alliage, que nous avons eu l’occasion de signaler, se dissout facilement dans l’eau régale. L’alliage
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avec un excès de plomb fournit, lorsqu’on le traite par l’acide azotique, une poudre cristalline qui déllagre vivement quand on la cliaufîe, en dégageant des vapeurs nitreuses et de l’azote.
L’alliage du rhodium avec le platine, à 30 p. 100 de rhodium, est plus fusible que le platine ; il se laisse travailler facilement et n’est pas attaqué par l’eau régale (Deville et Carron).
RHODIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
Berzelius admettait l’existence des chlorures RhCl^Rh^Ch' et d’un chlorure intermédiaire Rh'’‘CP“; mais le sesquichlorure paraît seul être une combinaison définie (Claus).
1553. Sesquichlorure de rhodium Rh-Cl®. — Il se forme par l’action du chlore sur le rhodium divisé, fortement chauffé. On l’obtient plus facilement en décomposant le chlororhodate de sodium par l’acide sulfurique concentré et versant le mélange dans l’eau; le sulfate de sodium se dissout tandis que le sesquichlorure de rhodium inattaqué reste insoluble. C’est un composé rose ou rouge brun, insoluble dans l’eau et dans tous les autres dissolvants.
Sesquichlorure hydraté Rb'^CP-hSfPO. — Masse vitreuse rougebrun, déliquescente, restant après évaporation au bain-marie de la solution chlorhydrique de l’hydrate sesquirhodique. Ce chlorure hydraté est soluble dans l’eau et dans l’alcool avec une couleur rose. Calciné, il perd son eau et se transforme en sesquichlorure anhydre insoluble, qui ne perd du chlore qu’à une température élevée.
1554. Chlororhodates. — Ils appartiennent aux deuxlypes RIPCP. 4MC1 ou RIPCP^M^ et RIPCP. 6MC1 ou RlPCPhM®. Ces sels sont rouges ou jaunes ; ils ont une saveur amère.
Chlororhodate de sodium RlPCP^Na®-hl8IPO. — Il se forme par l’action du chlore sur un mélange chauffé au rouge de rhodium et de sel marin. Il cristallise dans l’eau en prismes ou en octaèdres orthorbombiques rouges, efflorescents, fusibles dans leur eau de cristallisation, solubles dans P, 5 d’eau, insolubles dans l’alcool.
Chlororhodates de potassium: i° RlrCP°K* + 2fPO. — On l’obtient soit par l’addition de chlorure de potassium au sesquichlorure de rhodium hydraté, soit par l’action du chlore sur le rhodium en présence du chlorure de potassium. 11 cristallise en prismes rec-
OXYDES DE RHODIUM.
tangulaircs pointés, avec 2IPO, d’un rouge foncé, solubles dans l’eau, insolubles dans l’alcool. Il perd son eau à 100°.
1°RIPCFK® + 6H'0. Obtenu par l’union des chlorures en solutions concentrées, il se dépose en prismes anorthiques brillants, peu solubles, perdant 3IPO par efflorescence à l’air.
Chlororhodates d’ammomum : 1° RlPGP®(AzIP)-' + 2IPO. — On l’obtient en faisant recristalliser le sel suivant ; il cristallise en prismes quadrangulaires d’un rouge grenat. L’addition d’ammoniaque à sa solution aqueuse précipite une poudre jaune qui est un chloramidure de rhodium.
2° RlPCP^(AzIP)®-l-3H^O. — On l’obtient soit directement, soit en décomposant la solution concentrée du sel sodique par le sel ammoniac. 11 forme de beaux prismes rouge clair.
Les chlororhodates de plomb, d'argent et de mercure sont des précipités roses obtenus par double décomposition.
OXYDES DE RHODIUM.
Ils correspondent aux oxydes d’iridium. Ils sont réduits à froid par l’hydrogène s’ils ne sont pas à l’état compacte, souvent avec incandescence.
1555. Protoxyde de rhodium RhO. — Il se forme par le grillage du rhodium pulvérulent au rouge. C’est une poudre noire (Berzelius). La coupellation de l’alliage de plomb et de rhodium donne le même oxyde cristallisé (Deville et Debray). 11 se forme aussi par la calcination de l’hydrate sesquirhodique. Il faut une température très élevée pour le ramener à l’état métallique.
1556. Sesquioxyde de rhodium R1P0^ — On l’obtient par la calcination de l’azotate de rhodium ; il forme alors une masse grise, poreuse, à reflets métalliques. M. Fremy l’a obtenu en cristaux fibreux en calcinant le chlororhodate de sodium dans un courant d’oxygène.
Hydrate sesquirhodique Rh^(OHj®. — Précipité gélatineux noir -obtenu en traitant à chaud la solution du chlororhodate de sodium par la potasse. Il se dessèche en fragments brun noir à cassure conchoïde. Chauffé dans un creuset de platine, il se transforme avec incandescence en protoxyde.
Si l’on ajoute de la potasse à la solution froide d’un chlororhodate, il se sépare lentement un précipité jaune citron d’hydrate Rh-(OH)®.2rPO soluble dans un excès de potasse et retenant éner-
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giquement de l’alcali. Cet hydrate jaune se dissout aisément dans les acides, même dans l’acide acétique, s’il est encore liumide. La solution dans la potasse est réduite par l’alcool avec séparation de rhodium.
1557. Bioxyde de rhodium RhO^.. — 11 se forme lorsqu’on fond le rhodium ou le sesquioxyde de rhodium avec de la potasse et dunitre au creuset d’argent. Il est brun, insoluble dans les acides et dans les alcalis.
Hydrate rhodique Rh(OH)\ — Il est vert et s’obtient par l’ac tion du chlore sur la solution alcaline du sesquihydrate. Il se sépare d’abord du sesquihydrate brun qui devient peu à peu vert, en même temps que la solution se colore en bleu par suite de la formation du sel potassique d’un acide rhodique. On admet que ce degré d’oxydation correspond à un oxyde RhO^ (Clans). L’acide azotique produit dans cette solution un précipité floconneux bleu que la dessiccation transforme en hydrate de bioxyde vert.
L’hydrate rhodique vert se dissout dans l’acide chlorhydrique avec une couleur bleue, mais cette couleur passe bientôt au rose foncé avec dégagement de chlore.
SELS DE RHODIUM.
Les sels de rhodium correspondent au sesquioxyde et sont obtenus par dissolution de l’hydrate jaune dans les acides; cet hydrate doit d’abord être privé de potasse par digestion avec de l’acide azotique étendu. Le sulfate, qui peut servir à préparer les autres sels par double décomposition, s’obtient aussi, comme on l’a vu, par l’action de l’acide sulfurique sur l’alliage de plomb et de rhodium. Les sels de rhodium sont généralement roses.
1558. Sulfate de rhodium (SO^j^Rh^-j-l 211^0. — Il reste par l’évaporation sous la forme d’une masse cristalline jaune, à saveur acide et styptique. L’attaque du rhodium par le bisulfate de potassium donne un produit jaune ou brun renfermant du sulfate rhodico-potassique incristallisable, soluble lentement dans l’eau, en laissant un composé insoluble qui paraît être un sulfate basique et qui est inattaquable par l’eau régale; on ne peut le décomposer qu’en le faisant bouillir avec de la soude.
Claus a obtenu un sulfate rhodicopotassique insoluble (SO^)®Rli^K® en faisant bouillir les eaux mères du cyanure rhodico-potassique avec de l’acide sulfurique concentré.
COMBINAISONS RHODAMMONIQUES.
Sulfite de rhodium (SO^)^Rh^-f-6H^O. — Masse cristalline soluble, presque incolore.
Sulfite rhodico-potassique (S0^)®R1Æ®-|-61:P0. — Poudre cristalline blanche, presque insoluble dans l’eau, obtenue en chauffant le chlororhodate de potassium avec un grand excès de bisulfite de potassium. Ce sel se dissout lentement dans l’acide chlorhydrique bouillant. Il ne s’altère pas à 220° (Clans).
1559. Azotate de rhodium (AzO®)®Rh^-|-2tPO. — Masse gommeuse déliquescente, rouge ou jaune.
Azotite de rhodium. — Il forme des sels doubles (AzO^)^^Rh2K® et (AzO^)*^Rh^Na® qu’on obtient en chauffant le sesquichlorure de rhodium avec les azotites alcalins. Le premier est une poudre cristalline orangée, peu soluble dans l’eau, soluble dans l’acide chlorhydrique. Le sel sodique se dépose en octaèdres microscopiques jaunâtres, qui ne se dissolvent que très difficilement dans l’acide chlorhydrique concentré et chaud.
COMBINAISONS RHODAMMONIQUES.
1560. Ces composés, décrits en premier lieu par Clans, ont été étudiés plus complètement dans ces derniers temps par M. Jœrgensen. Leur constitution est analogue à celle des combinaisons ammoniaco-cobaltiques et ammoniaco-chromiques. Elles renferment lOxAzIP et correspondent aux composés roséocobaltiques et purpuréocobaltiques (1184 et 1185). M. Jœrgensen a aussi fait connaître des combinaisons xanthorhodiques, c’est-à-dire renfermant deux groupes (AzO^).
Dans les sels purpuréorhodiques, comme dans les sels purpuréocobaltiques et purpuréochromiques, le tiers des radicaux électronégatifs est plus intimement lié que les autres ; ainsi le chlorure n’échange que les 2/3 de son chlore par l’action des sels d’argent. D’après M. Jœrgensen, c’est ce chlorure qui prend naissance par l’action à froid d’un excès d’ammoniaque sur le chlorure sesquirhodique. Mais l’ammoniaque et les alcalis bouillants transformentle chlorure purpuréorhodique Rh^GP(AzH®)^®CP en sel roséorhodique Rh^(AztP)^®Cl®.2IPO. C’est ce dernier et les composés correspondants qui paraissent avoir été décrits par Clans.
1561. Composés chloropurpuréorhodiques. Chlorure RlPCD(AzlP)‘®CD. — En ajoutant de l’ammoniaque en excès à la solution du chlororhodate d’ammonium, il se précipite d’abord
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de riiydrale rliodique qui sc convertit ensuite peu à peu en chlorure purpuréorhodique. Celui-ci se sépare en partie sous forme d’une poudre- cristalline jaune clair; le reste se dissout et se dépose par la concentration. On le purifie par cristallisation dans l’acide chlorhydrique. Il forme de petits octaèdres orthorhomhiques isomorphes avec le chlorure purpuréocobaltique. Il est soluble dans 179 parties d’eau froide, plus soluble à 100°. On peut le chauffer sans altération à 190°. 11 n’est pas altéré par l’eau régale à 100°, mais les oxydants alcalins le décomposent, par exemple les hypochlorites. Calciné, il laisse un résidu de rhodium métallique.
Hydrate chloropurpuréorhodique Rh2CP(AzIP)^°(OH)h — La solution produite en triturant le chlorure avec de l’oxyde d’argent et de l’eau est très alcaline, avide d’acide carbonique et décompose les sels ammoniacaux. Elle déplace l’alumine de ses sels et la redissout si elle est en excès.
Cet hydrate se dédouble à la longue à froid, rapidement à l’ébullition en composés roséorhodiques :
3Rh2G12(AzH3)io(OH)4 — Rh2(AzH3)ioC16 -f 2Rh2(AzH3)‘0(OH)6.
Azotate chloropurpuréorhodique Rh3CP(AzH^)‘°(AzO^)\ — Il se précipite en octaèdres d’un jaune clair lorsqu’on verse la solution chaude du chlorure dans l’acide azotique concentré et froid.
Le bromure et Viodure chlorés sont des précipités cristallins obtenus par double décomposition.
M. Joergensen a décrit aussi des sels bromopurpuréoidiodiques Rh^Br^(AztP)^°X‘ et iodopurpiiréorhodiques RlPP(AzH^)^®X‘ , ainsi que des sels nitratopiirpuréorhodiques. \d azotate de cette dernière série, Rh^(AzO^)^(AzH^y®(AzO^}* s’obtient en chauffant l’azotate roséorhodique avec de l’acide azotique à 100°. Il cristallise en octaèdres mal formés. Le chlorure Rh^(AzO^)^(AzH^V®CPse précipite en petits octaèdres lorsqu’on ajoute de l’acide chlorhydrique à la solution de l’azotate.
1562. Composés roséorhodiques. — Chlorure RlP(AzH^)“’ CP.2IPO. — Il s’obtient comme le chlorure purpuréorhodique, mais en faisant bouillir la solution ammoniacale. Il cristallise en prismes orthorhombiques jaunes, indécomposables par la potasse. Traité par l’oxyde d’argent humide, il fournit Vhydrate roséorhodique RlP(AzH^)‘°(OH)®, qui résulte aussi de la transformation de
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j l’hydrate chloropurpuréorliodique. Cet hydrate, très alcalin, fournit par neutralisation les sels correspondants. U azotate se dépose en lames quadratiques microscopiques. Le .çz^//«^eRli^(AzrP)^°(SO '')^
. 2H-0-(-31P0 cristallise en petits octaèdres presque incolores. Tous ces sels renferment les éléments de 2 molécules d’eau, comme les sels roséocobaltiques. Ils se transforment en composés purpuréorhodiques en perdant cette eau par la chaleur.
1563. Sels xanthorhodiques. — On obtient Vazotatc : Rlr(AzO^)^(AzrP)‘®(AzO^)'' en ajoutant de l’azotite de sodium, puis
de l’acide azotique à la solution du chlorure purpuréorhodique dans la soude. R est en octaèdres incolores peu solubles dans l’eau froide, assez solubles dans l’eau bouillante. Sa solution donne des précipités avec les acides chlorhydrique et bromhydrique. Le chlorure Rh“(AzO^)^(AzrP)^®Cl^ ainsi produit est une poudre cristalline d’un blanc jaunâtre. Ufnjdrate^ obtenu par l’action de l’oxyde d’argent , sur le chlorure, est une base énergique.
SULFURES DE RHODIUM.
1564. Protosulfüke RhS. — R se forme lorsqu’on chauffe le rhodium dans la vapeur de soufre ou lorsqu’on calcine le chlororhodate de sodium avec du soufre. C’est une masse métallique fondue, d’un blanc bleuâtre. On l’obtient aussi en calcinant le sulfure précipité dans un courant de gaz carbonique.
Sesquisulfure RIPS^ — Précipité rouge-brun produit par l’hydrogène sulfuré ou les sulfures alcalins dans la solu tion d’un sel de rhodium. R est soluble dans le sulfure de potassium. La potasse le dissout en séparant une partie du rhodium à l’état métallique.
CARACTÈRES ET DOSAGE DU RHODIUM
1565. Nous ne reviendrons pas sur l’action qu’exercent les alcalis, les carbonates alcalins, l’ammoniaque, l’hydrogène sulfuré, sur les sels de rhodium. L’hydrogène réduit à chaud tous les composés de rhodium.
sel ammoniac précipite pas les sels de rhodium. L’aczV/ç oxalique^ les cyanures ferrocyanurcs précipitent pas non
plus, ha sulfate ferreux n’en sépare pas de rhodium métallique.
V acide formique ne réduit que lentement les sels de rhodium, dans des solutions saturées par l’acétate d’ammonium; la liqueur prend une teinte bleue qui disparaît difficilement.
II. — Chimie minérale
HUTIIÉNIUM.
Los siilliles décolorent les solutions de rliodiuin et y occasionnent un précipité bien soluble.
Le zinc précipite le rhodium à l’état pulvérulent. Le métal est attaque par le bisulfate de potassium en fusion ; le rhodium cl le palladium sont les seuls métaux du groupe qui soient dans ce cas.
Lorsqu’on ajoute de l’hypocblorite de sodium à une solution neutre et froide do clilororbodate d’ammonium, on obtient un précipité jaunâtre, soluble dans l’acide acétique avec une couleur orangée; la solution se décolore lentement et laisse déposer un précipité gris qui devient finalement bleu. Cette réaction caractéristique est très sensible (Demarçay).
On a vu comment on sépare le rhodium des différents métaux de la mine de platine. Quant à sa séparation des autres métaux, elle n’offre pas de difficultés. Séparé à l’état métallique ou sous forme d’oxyde calciné, il se distingue par son insolubilité dans l’acide azotique. Le rhodium se dose toujours à l’état métallique.
RUTHÉNIUM. - - Ru = 103,5.
1566. Historique et extraction. — Le ruthénium a été découvert par Claus en 1846, après avoir été entrevu par Osann en 1828. C’est surtout à Claus, puis à MM. Deville et Debray et tout récemment à MM. Debray et Joly qu’on doit les connaissances précises sur ce métal et ses combinaisons.
Le ruthénium est principalement contenu dans l’osmiure d’iridium et se trouve en outre dans le résidu de la mine de platine insoluble dans l’eau régale. L’iridium brut retiré de l’osmiure d’iridium (p. 660) renferme la majeure partie du ruthénium. Pour le séparer, on emploie le procédé de Claus qui consiste à fondre les produits ruthénifères avec leur poids de potasse et le double de leur poids de nitre dans un creuset d’argent au rouge vif pendant deux heures. On obtient ainsi du rutbénate de potassium. On dissout la masse fondue dans l’eau froide, puis l’on traite la solution jaune-orange, renfermant du rutbénate de potassium, par l’acide azotique qui précipite l’oxyde de ruthénium ainsi que du bioxyde d’osmium. Si ce dernier est abondant, comme cela a lieu lorsqu’on a opéré directement sur l’osmiuro d’iridium, on s’en débarrasse en faisant bouillir le précipité avec
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le l’eau régale; on recueille le peroxyde d’osmium qui distille, puis on convertit, le clilorure de ruthénium qui reste en clilororulliénate d’ammonium, qui laisse du ruthénium spongieux par la calcination.
Lorsqu’on a à retirer le ruthénium de l’iridium brut, le précipité d’oxyde de ruthénium ne renferme que peu d’osmium. On calcine alors le précipité bien lavé dans un creuset de plombagine, puis l’on fond le métal dans le four à chaux à l’aide du chalumeau àhyd rogène et oxygène. Les matières étrangères sont volatilisées ou fixées par la chaux; mais pour l’obtenir tout à fait pur il convient de le fondre de nouveau avec de la potasse et du nitre et de faire bouillir la solution alcaline dans un courant de chlore, dans un appareil distillatoire. Il se forme ainsi du tétroxyde de ruthénium qui distille et qu’on recueille dans de la potasse. En ajoutant de l’alcool à cette solution alcaline on en précipite le ruthénium à l’état de sesquioxyde qu’on réduit par l’hydrogène.
1567. Propriétés. — Le ruthénium réduit par l’hydrogène est une poudre grise. Il est aussi peu fusible que l’iridium et on ne peut le fondre que par petites portions. Dans cette fusion, il se volatilise du bioxyde et du tétroxyde de ruthénium et le métal fondu est recouvert d’une couche d’oxyde si on le laisse refroidir dans une atmosphère oxydante. Il roche comme le rhodium.
On obtient le ruthénium cristallisé en fondant le métal réduit avec 5 cà 6 fois son poids d’étain, traitant l’alliage par l’acide chlorhydrique bouillant qui laisse un alliage cristallisé. Cet alliage, chauffé dans un courant de gaz chlorhydrique laisse le ruthénium cristallisé (Deville et Debray).
Le ruthénium cristallisé a pour densité 12,261 ; la densité indiquée pour le métal fondu est 1 1 ,4. Il est dur et cassant comme l’iridium. Il est inattaquable par l’eau régale et par le bisulfate de potassium fondu et ne peut être dissous que par le mélange de potasse et de nitre en fusion.
Le ruthénium brûle au rouge dans l’oxygène avec une flamme fuligineuse et une odeur d’ozone. Si l’on opère dans un tube de porcelaine, il se transforme lentement en oxyde cristallisé RnOh Le même oxyde cristallisé forme un anneau dans les parties moins chaudes du tube (500° environ) et l’on trouve au delà un anneau noir amorphe qui est sans doute un oxyde supérieur. Ces oxydes résultent delà décomposition du tétroxyde, qui se forme aux en-
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virons do 1000'’ oL qui apparaît si le courant d’oxygène est énergique. Ce tétroxyde se dissocie à des températures inférieures. On observe en edèt les mômes faits lorsqu’on fait passer ses vapeurs mélangées d’azote dans un tube cbauffé (Debray et Joly).
Le ruthénium divisé jouit des mômes propriétés que le rbodium (1543). Il s’allie au zinc avec élévation de température. L’alliage offre les propriétés de celui que donne l’osmiure d’iridium (p. 658, note).
RUTHÉNIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
Le ruthénium forme 3 chlorures : RuCP, Ru^Ch etRuClh
1568. Bichlorure de ruthénium Ru CD. — C’est une masse cristalline noire qui se produitpar l’action du chlore à chaud sur le ruthénium; il se sublime en môme temps du sesquichlorure. La chloruration a lieu avec incandescence si l’on opère sur le ruthénium cristallisé.
Ce bichlorure est insoluble dans l’eau et dans les acides. Mais on l’obtient en dissolution lorsqu’on réduit la solution du sesquichlorure par le zinc ou par l’hydrogène sulfuré ; ce dernier précipite en môme temps du sulfure de ruthénium :
Ru^ClG -t- 2H2S 11= RuS2 -i- RuCP -f 4HCI .
La solution réduite est bleue.
1569. Sesquichlorure de ruthénium RirCl®. — On dissout le sesquioxyde dans l’acide chlorhydrique et on évapore la solution. Le résidu est brun et déliquescent, soluble dans l’eau et dans l’alcool avec une couleur orangée, en laissant un résidu de sesquioxyde. Les solutions étendues se dissocient facilement en sesquioxyde et acide chlorhydrique.
Chlororuthénites. — Le sesquichlorure de ruthénium se combine aux chlorures alcalins (Clans). Le chlororuthénüe de sodium ‘ Ru^Ch^Na'" est une masse semi-cristalline, déliquescente, soluble dans l’alcool; par la dessiccation, il devient vert, puis bleu.
Chlororuthénite de potassium. Ru^ChMih — Poudre crislalline à reflets d’un brun violacé, composée de cubes microscopiques très peu solubles dans l’eau froide, beaucoup plus dans l’eau bouillante, insolubles en présence du sel ammoniac. La solution aqueuse neutre se décompose très facilement, surtout à chaud, et devient noire comme de l’encre; cette teinte est encore sensible
OXYDES DE RUTHÉNIUM.
lorsque la solulioii ne renferme que de ruLliénium. La pré- 'Sence d’acide chlorhydrique empêche cette décomposition, due à la formation d’un sel basique.
Le SEL d’ammonium RiiHjh“(Azrr')'^ est beaucoup plus soluble et cristallise difficilement.
1570. Tétrachlorure de ruthénium RuGl\ — On l’obtient en dissolvant l’oxyde hydraté correspondant dans l’acide chlorhydrique ; il reste après évaporation sous la forme d’une masse hyg-roscopique brune, soluble dans l’eau et dans l’alcool avec une
couleur rouge framboise. La solution possède une saveur amère. 11 forme des chlorures doubles correspondant aux cbloroplatinates.
Ghlororuthénates. — Le sel de liotassiwn RuCPK^ s’obtient par l’addition de chlorure de potassium à la solution chlorhydrique de l’hydrate ruthénique ou par l’action de l’eau régale sur le chlororuthénite. Il cristallise en octaèdres réguliers rouges. C’est le plus soluble des chlorures potassiques doubles formés par les I métaux du platine ; il est peu soluble dans une solution de sel ammoniac, insoluble dans l’alcool. Le sel d'ammonium RuCP(AzH'')cristallise par un refroidissement rapide en petits prismes rouge foncé; par refroidissement lent, en octaèdres.
OXYDES DE RUTHÉNIUM.
Outre les oxydes correspondant à ceux de l’osmium, se trouve le terme Ru^O’^ représenté par un sel de potassium RuORv.
1571. Protoxyde de ruthénium RuO. — Poudre métallique noire, insoluble dans les acides, réductible par l’hydrogène à froid. On l’obtient par le grillage du métal à l’air ou en calcinant le tétrachlorure de ruthénium avec du carbonate de sodium.
1572. Sesquioxyde de ruthénium Ru^O^ — N’est guère connu qu’à l’état ôlhjdrale Ru2(0H)® obtenu en précipitant le sesquichlorure par un alcali ou en traitant la solution de ruthénate de potassium par l'acide azotique; ou encore en chauffant la solution étendue du sesquichlorure. C’est une poudre brune retenant énergiquement 2 à 3 p. 100 d’alcali, soluble dans les acides avec une couleur orange. L’bydrogène le réduit à froid.
1573. Bioxyde de ruthénium RuO^. — On a vu dans quelles circonstances il prend naissance (1567). Il se sépare en aiguilles
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mélalliques bleues lorsqu’on grille l’osmiure d’iridiurn dans un courant d’oxygène (Fremy). Il est isomorphe avec le rutile (de Senarmont). 11 est très dur ; densité = 7,2.
Le bioxyde de rutliéniuni est réduit par la chaleur, mais seulement à une température très élevée. Sa tension de dissociation dans le vide à 1000“ est de 22 millimètres ; il passe alors en paidie à l’état métallique, en partie à l’état d’un oxyde supérieur brun noir et de tétroxyde (Debray et Joly).
Hydrate Ru(01J)\3li“0 ou RuO^blFO. — On lepi*épare en évaporant la solution du sulfate correspondant avec de la soude et reprenant par l’eau. C’est une poudre couleur de rouille, soluble dans les acides avec une couleur jaune, qui devient rose par la concentration. Il est soluble aussi dans les alcalis. CbaulTé vers 300“, il perd 3IFO. Chauffé plus fort il déllagre vivement, devient incandescend et émet des fumées noires.
1574. Trioxyde de ruthénium RuO“. — Il n’est connu qu’à l’état de sel potassique {l'uthénate). Celui-ci est contenu dans la solution orange obtenue lorsqu’on reprend par l’eau le produit de l’action du nitre sur le ruthénium. Cette solution, à saveur astringente, colore les matières organiques en noir.
Les eaux-mères du perruthénate de potassium (voir ci-dessous) sont d’un rouge orangé foncé et abandonnent, par évaporation dans le vide sec, le ruthénate RuO^K^-j-tPO en prismes ortliorhombiques noirs à reflets métalliques verts, rouges par transparence. Ils s’altèrent rapidement à l’air. Ce sel est très soluble dans l’eau; mais par la dilution ou par l’action d’un acide étendu, il se transforme en perruthénate avec séparation d’un oxyde noir hydraté RlFO^
4RuOnC2 -h .3H20 = 2RuOMÂ-P Ru^Qs -f 6KHO.
La solution se colore par suite en vert, couleur du perrutbénate. Inversement, la solution de ce dernier devient rouge par un excès d’alcali, par suite de la formation de ruthénate :
2RuORv H- 2KHO = 2RaOR42 -L Q -f- It^O.
Ces réactions sont tout à fait comparables à celles du caméléon minéral (Debray et Joly).
MM. Debray et Joly ont aussi préparé les rutbénates alcalinoterreuxpar double décomposition ou par l’action des bases correspondantes sur le tétroxyde de ruthénium. Le sel de barywn est
TÉTROXYDE DE RUTHÉNIUM.
un précipité cristallin d’nn rouge vermillon RuO^Ba -}- IPO.
1575. Anhydride perruthénique Ru^O\ — On ne le counait ni lui ni son hydrate, c’est-à-dire V acide perruthénique RuO^ll. Le perruthénate de potassium RuOR^ se forme par l’action du chlore sur la solution jaune duruthénate. La liqueur devient vert foncé et laisse déposer le perruthénate en petits octaèdres quadratiques noirs. Ce sel est soluble dans l’eau avec une couleur verte. L’action ultérieure du chlore lui enlève le potassium et fournit le tétroxyde RuO' (Deville et Debray).
MM. Debray et Joly préparent ce sel, qu’ils nomment heptaruthéniate, en versant 3 parties de peroxyde de ruthénium fondu sous l’eau dans 6 parties de potasse dissoute dans 25 parties d’eau et chauflee à 60°. 11 se dégage de l’oxygène et la solution devient d’un vert presque noir. En la laissant refroidir dans un vase fermé, il s’en sépare des trémies volumineuses ou des cristaux isolés de perruthénate. L’eau mère est orangée et renferme du ruthénate de ()otassium.
Les cristaux de perruthénate de potassium sont des octaèdres (|uadratiques. Ce sel n’est donc pas isomorphe avec le permanganate comme on pouvait s’y attendre d’après sa constitution.
Chauffé à 440° dans le vide, ce sel se décompose brusquement d’après l’équation
2RuO'-Iv = RuOHv2 RuO^ -f- 0-\
1576. Tétroxyde de ruthénium RuO‘. — Ce composé, (ju’on avait nommé à tort acide perruthénique^ n’est pas un oxyde acide. Il partage avec l’oxyde d’osmium OsO‘ la propriété d’être volatil, mais il n’est pas vénéneux comme ce dernier. Il a été découvert par Claus et se prépare en faisant passer un courant rapide de chlore dans la solution du ruthénate de potassium, ou dans celle du chlororuthénite de potassium, contenu dans une cornue tubulée. En faisant bouillir, le tétroxyde de ruthénium est entraîné par la vapeur d’eau et se concrète en une masse cristalline d’un jaune d’or dans le col de la cornue et dans te récipient. On le puritkî en le fondant sous l’eau chaude.
Le tétroxyde de ruthénium se sublime en prismes orthorhombiques brillants. D’après les dernières déterminations de jMM. Debray et Joly il fond à 23‘’5 en un liquide orangé. Il émet déjà des vapeurs à la température ordinaire. A 100°, sa tension do
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vapeur est de 183 millimèires. Sa vapeur est jaune et possède une odeur nitreuse et ozonée très prononcée.
Sadensité de vapeur ol)servée à cette température et sousune pression de 106 millimètres a été trouvée égale à 83,3 ; la théorie exige 83,7 (Debray et Joly). Il bout au delà de 100“ mais en se décomposant; si la température atteint 107 à 108“, la décomposition est violente. MM. Deville et Debray, en cbercliant àdistiller 130 grammes de tétroxyde de ruthénium, furent témoins d’une explosion des plus violentes accompagnée d’épaisses fumées noires de bioxyde et d’une odeur très prononcée d’ozone. On ne peut le redistiller qu’avec de l’eau chargée de chlore ou d’un hypochlorite.
La lumière décompose rapidement le tétroxyde de ruthénium, même en tubes scellés s’il n’est pas parfaitement sec et exempt de matières organiques.
Le tétroxyde de ruthénium est un peu soluble dans l’eau, mais cette solution se décompose à la longue en perdant de l’oxygène ; il se dépose un produit noir qui est un oxyde Ru“0'’ hydraté. A l’ébullition le dépôt noir produit a pour composition Ru'M)®.2IP() (Debray et Joly).
L’acide chlorhydrique le dissout sans lui faire perdre son odeur; à chaud il y a dégagement de chlore et formation de sesquichlorure de ruthénium. La potasse dissout le tétroxyde de ruthénium en donnant une solution d’abord peu colorée, mais qui devient ensuite brune par suite de la foi-mation de ruthénate.
Le tétroxyde de ruthénium est un oxydant énergique. Il enflamme l’alcool et détruit toutes les matières organiques. La potasse alcoolique en sépare immédiatement du ruthénium métallique.
SELS DE RUTHÉNIUM.
On n’a décrit jusqu’à présent que le sulfate ruthénique correspondant au bioxyde et un sulfite ruthéneux double.
1577. Sulfate ruthénique (SO'^)^Ru. — On l’obtient en traitant le sulfure de ruthénium par l’acide azotique. La solution orangée fournit par l’évaporation une masse amorphe déliquescente, ressemblant à l’or mussif. La solution de ce sel donne avec la potasse un précipité d’hydrate ruthénique. L’hydrogène sulfuré ne la bleuit pas.
1578. Sulfite ruthéno-potassique (SO^)^Ru"Kh — Pré-
SULFURES DE RUTHÉNIUM.
cipité pulvérulent, jaune Isabelle, qui se produit lorsqu’on cliauflo le clilororutliénite de potassium avec du bisulfite de potassium.
COMBINAISONS AMMONIÉES DU RUTHÉNIUM.
Clans en a décrit deux séries, celle de ruUiénammonmm dont on ne connaît que l’hydrate RiC(AzIPOH)" et celle de rutlihv*diammonium dont le chlorure est Ru"(Az-IFCl)^.
1579. Hydrate de rutliénammonmm Ru(AzIPOH)--|- 4IPO. — Masse spongieuse brunâtre formée d’écailles cristallines, qu’on obtient par l’évaporation dans le vide de l’hydrate du diammonium. 11 tombe en déliquescence à l’air en donnant un liquide très alcalin et caustique, offrant l’odeur d’une lessive concentrée de potasse. Ses sels n’ont été qu’entrevus.
1580. Chlorure de ruthène-diammonium Ru(AzMP)^CC -j-3H^0. — On l’obtient en faisant bouillir le chlororutliénate d’ammonium avec un excès d’ammoniaque jusqu’à coloration jaune; on évapore à sec et on dissout le résidu dans l’eau bouillante ; le chlorure de ruthène-diammonium cristallise alors en prismes clinorhombiques aplatis, d’un jaune d’or, à saveur astringente et salée, qu’on ne peut priver de leur eau de cristallisation.
hydrate obtenu en traitant ce chlorure par l’oxyde d’argent n’est connu qu’en solution puisqu’il se transforme en hydrate de ruthénammonium parla dessiccation. La solution jaune est alcaline et caustique; elle donne avec les solutions métalliques les réactions des alcalis.
Le sidfate Ru(AzMP)^SO'' + 4HR) cristallise en tables orthorliombiques transparentes, jaunes et efflorescentes.
\d azotate Ru (Az^IP)^(AzO^)--|-2IPO est en petits prismes brillants, d’un jaune de soufre, peu solubles dans l’eau froide. Ce sel se décompose avec déflagration quand on le chauffe.
Le carbonate Ru(Az^IP)2C0^-|-H^0 est en tables rhombiques jaunes, transparentes, prenant un éclat métallique en s’effleurissant.
SULFURES DE RUTHÉNIUM.
1581. La laurite est un sulfure naturel Ru^S^ rencontré par Mœbler dans un minerai de platine de Bornéo; elle est en petits octaèdres d’un noir brillant et renferme un peu d’osmium.
Le précipité produit par l’hydrogène sulfuré dans la solution du
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ses(jLiiclilorure de niliiéiiium est le bisulfure, qui est brun, tandis que la liqueur est colorée eu bleu (1568). Le sulfure ammonique donne un précipité noir insolul)le dans «iri excès de réactif; la précipitation est presque complète et le précipité est sans doute le sesquisLilfure.
CARACTÈRES ET DOSAGE DU RUTHÉNIUM
1582. Nous ne nous occuperons ici que des réactions du sesquichlorure de ruthénium ou des cblororuthéniies. On a vu plus haut l’action de l’hydrog-ène sulfuré et du sulfure ammonique. La potasse fournit un précipité incomplet de sesquihydrate de ruthénium insoluble dans un excès de potasse. L’acide formique décolore la solution acide et réduit le ruthénium à l’état métallique si on la neutralise par l’acétate de sodium.
Four rechercher le ruthénium dans un alliage, il faut fondre celui-ci avec du nitre et de la potasse, reprendre par l’eau et constater dans la solution la présence du ruthénate de potassium. La comhinaison la plus caractéristique du ruthénium est l’oxyde volatil RuO’\
On dose le ruthénium à l’état métallique comme tous les autres niétaux du groupe.
GROUPE DU VANADIUM.
Ce groupe se rattache étroitement, par la constitution des comhisons formées par les éléments qui le composent (vanadium, tantale et niobium), au groupe métalloïdique de l’azote. Les principales combinaisons appartiennent aux types VaCUet VaCF. Pour le vanadium, on a décrit de plus des combinaisons constituées comme les oxydes inférieurs de l’azote. Pour les trois métaux de ce groupe on connaît en outre des composés analogues au peroxyde d’azote et au peroxyde d’antimoine Sb^OL Dans la classification de Mendeléeff, le vanadium s’intercale entre le phosphore et l’arsenic; le niobium entre l’arsenic et l’antimoine; le tantale entre l’antimoine et le bismuth.
VANADIUM. — Va 51,2.
1583. Historique. État naturel. — Le vanadium fut découvert en 1805 à Mexico dans un mineivai de plomb de Zimapan,
EXTRACT10N.de L’ACIDE VANADIQUE.
par (lel Rio, ([iii le nomma éryllironium, mais que Collet Descolils al’drma être un cliromate de plomb, opinion qui fut partagée par del Rio. En 1830, Sefstroem fit la meme découverte dans un minerai de Fahlun et nomma son métal vanadium (du nom d’une divinité Scandinave), et Wœliler lit voir la même année que le minerai de Zimapan est un vanadate de plomb, et que le métal trouvé par del Rio est identique avec le vanadium.
L’étude que lit Berzelius de ce métal en 1831 le conduisit à le ranger à côté du chrome et du molybdène, opinion qui a prévalu jusqu’en 1867, époque à laquelle M. Roscoe fit voir que le métal étudié par Berzelius est en réalité un oxyde inférieur du vanadium ou son azoture; que le chlorure de Berzelius est un oxychlorure ayant la constitution de l’oxychlorure de phosphore.
Le vanadium se rencontre dans la nature à l’état de divers vanadates métalliques, surtout de plomb et de cuivre ; la vanadi- )iite est un chlorovanadate de la classe des apatites. Quoique rare, le vanadium se rencontre en petite quantité dans une foule de composés minéraux, tels que la cérite, le rutile, le pechurane, etc., ainsi que dans beaucoup de minerais de fer, d’argiles, notamment celles de Forges-les-Eaux, de Gentilly, deDreux, etc., qui en contiennent de 2 à 7 dix-millièmes. On l’a rencontré dans les basaltes et dans certains produits industriels comme la soude, les scories d’affinage, etc.
Un des minerais les plus importants, découvert par Roscoe, est un grès schisteux cuprifère, le mottramite (dans le Cheshire).
1584. Extraction de l’acide vanadique des minéraux vanadiféres. — Les procédés recommandés pour cette extraction sont très nombreux et varient nécessairement avec la nature de la matière première. Nous ne parlerons ici que du traitement des minerais de fer vanadiféres ou de leurs scories et du grès cuprifère du Cheshire.
On traite le minerai de fer, suivant le procédé de H. Deville, par l’acide chlorhydrique étendu pour dissoudre le calcaire, puis on fond le résidu avec de la soude, on reprend par l’eau et on traite la solution alcaline par l’hydrogène sulfuré. Il se précipite ainsi du sulfovanadate de sodium qu’on décompose par un acide, puis on grille le résidu de sulfure de vanadium qui se précipite, pour le transformer en anhydride vanadique.
Le minerai oolithique de Mazenay (Saône-et-Loire) est particu-
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lièromont riche en vanadium et les scories résulLanl de leur Irailemenl renfermeuL jusqu’à 1,98 p. 100 d’anhydride vanadique avec 4G p. 100 de chaux et 10,7 d’acide phosphorique, etc. Voici commenl MM. Wilz el Osman Iraitcnlces scories. Après hroyage, on les fait digérer avec de l’acide chlorhydrique concentré, ou sépare la silice el on étend la solution de manière à la faire marquer (cette solution peut directement être employée
pour l’impression en noir d’aniline). On neutralise cette solution, qui renferme 100 grammes de scories par 2 litres, par des scories en poudre et on y ajoute une solution saturée d’acétate d’ammonium. On précipite ainsi, outre l’hydrate ferrique et l’alumine, du phosphate hj^povanadique. On dissout le précipité dans une petite ([uantité d’acide et on le précipite de nouveau par l’acétate d’ammonium. On transforme alors le phosphate hypovanadique en vauadate d’ammonium ; pour cela, on grille le précipité de manière à suroxyder le vanadium, on traite le produit grillé par l’eau ammoniacale et l’on fait bouillir la solution jaune jusqu’à décoloration; enfin on précipite le métavanadate d’ammonium par l’addition de sel ammoniac en excès.
Voici enfin le procédé suivi par M. Roscoe pour le traitement du grès cuprifère de Mottram (Cheshire). On épuise le minerai par l’acide chlorhydrique concentré, on concentre la solution et on l’évapore avec addition de sel ammoniac en excès. Il se précipite ainsi du métavanadate d’ammonium qui laisse l’anhydride vanadique par calcination; on redissout ce dernier dans l’eau ammoniacale, qui laisse la silice, les phosphates, etc.
1585. Vanadium métallique. — La réduction de l’oxychlorure volatil de vanadium par le gaz ammoniac fournit l’azoture YaAz, que Berzelius croyait être le vanadium. De même, la réduction de l’acide vanadique par le potassium fournit non le vanadium, comme on le croyait, mais le protoxyde de vanadium. C’est ce qu’ont fait voir les recherches de M. Roscoe. La senle manière d’obtenir le vanadium libre est de réduire par l’hydrogène, seul ou en présence du sodium, le chlorure de vanadium exempt d’oxygène. L’opération nécessite des précautions toutes particulières pour éviter la présence de l’air et de l’humidité. L’hydrogène purifié avec le plus grand soin est dirigé sur de la mousse de platine pour déterminer la combinaison de traces d’oxygène qu’il pourrait renfermer, puis sur de l’anhydride phosphorique pour
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lo priver de l’eau formée. Tous les bouchons et tubes de caoulchouc doivent être solidement fixés et rendus hermétiques par de la paraffine. La réduction est très lente et dure plusieurs jours pour quelques grammes de chlorure; elle s’effectue au rouge et on ne doit chauffer qu’après que l’appareil a été traversé pendant douze heures par le courant d’hydrogène pur. Des précautions spéciales que nous ne pouvons pas préciser ici sont prises pour l’inirocluction, dans une nacelle de platine, du diclilorure à réduire. Cette nacelle est amenée dans la partie du tube qui doit être chauffée.
La réduction terminée, on trouve dans la nacelle le vanadium sous la forme d’une poudre grisâtre, argentée,' cristalline sous le microscope, de 5,5 de densité.
Le vanadium s’oxyde lentement à l’air. A chaud, il brûle avec éclat dans l’oxygène. A l’air, il se transforme successivement en ses divers oxydes; chauffé dans un courant d’hydrogène, il est infusihle et fixe. Il se combine directement à’cliaud au chlore et à l’azote. Il est insoluble dans l’acide chlorhydrique concentré et dans l’acide sulfurique étendu ; l’acide sulfurique concentré le dissout avec une couleur jaune ; l’acide azotique, avec une couleur bleue. Les lessives alcalines ne l’altèrent pas, mais les alcalis en fusion le dissolvent avec dégagement d’hydrogène.
Le vanadium obtenu par M. Roscoe renfermait des traces d’hydrogène occlus et d’oxyde de vanadium.
Poids atomique. — Dans les anciennes formules des composés vanadiques, le symbole Va représente en réalité l’oxyde VaO ou vanadyle pour lequel Berzelius admettait le poids atomique 68,5. En retranchant de ce nombre la valeur de l’oxygène, on a pour le poids atomique du vanadium le nombre de 52,5, qili est assez voisin de 51,2, résultat des déterminations de M. Roscoë, faites d’une part par la réduction du pentoxyde à l’état de trioxyde par l’hydrogène (Va = 51,24), d’autre part par dix-sept analyses du trichlorure (Va ~ 51,16); la composition du diazoture de vanadium conduit au même résultat.
Usages. — Les composés du vanadium sont employés^ malgré leur prix élevé, pour la préparation du noir d’aniline. Leur intervention tient évidemment à la facilité avec laquelle ils passent d’un degré d’oxydation à un autre, par réductions et réoxydations alternatives. C’est à M. Lightfoot, en 1870, qu’on doit les premières observations à cet égard. M. Wilz estime qu’une partie de
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composé (le vanadium suflil pour Iransformer en noir (>7,000 parti(*s (le sel d’aniline.
VANADIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1586. Chlorures de vanadium: — Le vanadium forme les trois chlorures VaCP ou Va^Gl% YaCP et VaCl'*. (')n ne connaît pas le pentaclilorure, qui est cependant représenté par l’oxyclilorure VaOCP. Au tétrachlorure correspond en outre l’oxychlorure VaOCh, et au trichlorure l’oxychlorure VaOCl. Ces oxychlorures sont les anciens chlorures de vanadium, on cldorure^^ de vanadyle ; il faut y joindre le chlorure de di vanadyle Ya^O^Cl.
Dichlorure de vanadium YaCP ou Ya^(îih. — Tables hexagonales micacées, d’un vert pomme, produites par l’action de l’hydrogene sur la vapeur du tétrachlorure au rouge sombre; si l’hydrogène fait défaut, le dichlorure peut être mélangé de trichlorure. Si l’hydrogène est en excès et la température plus élevée, il est mélangé de grains de vanadium métallique (Roscoe).
La densité du dichlorure est égale à 3,23. Ce chlorure est déliquescent; il se dissout dans l’eau avec une couleur violette.
Trichlorure de vanadium YaCP ou Ya^CP. — Tables brillantes couleur fleur de pêcher, de 3,00 de densité. Il se produit par l’action de la chaleur sur le tétrachlorure qu’on distille à plusieurs reprises dans un courant d’anhydride carbonique. On peut le préparer par l’action du chlore sur le trisulfure (Halberstadt). Il ne se volatilise pas dans un courant d’hydrogène, qui le transforme au rouge en dichlorure. Chauffé à l’air, il donne des vapeurs d’oxychlorure et finalement un résidu de pentoxyde. Il attire l’humidité de l’air et se convertit en un liquide brun qui verdit par l’addition d’acide chlorhydrique. L’alcool le dissout avec une couleur bleu-vert, l’éther avec une couleur verte (Roscoe).
Tétrachlorure de vanadium. — Il se forme par l’action du chlore sur le vanadium ou sur l’azoture de vanadium. On le prépare plus facilement en faisant passer à plusieurs reprises les vapeurs de trichlorure de vanadyle YaOCP, entraînées par un courant do chlore sec, sur une colonne de charbon sec chauffée au rouge (Uoscoe).
Le tétrachlorure de vanadium est un liquide brun foucé, de 1,838 de densité à0°. Il distille à 434° en se décomposant partiellement en chlore et trichlorure. Il no se concrète pas à — 18°. Sa
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lensilé de vapeur a élé
trouvée égale à 9(1, (> ;
densité tliéo-
’ique — 96,35.
Il ne fixe pas de chlore, quelle que soit la température, ni do brome, qui lui enlève au contraire du chlore.
L’eau le dissout avec une couleur bleue.
1587. Oxy chlorures. — Tiuculorüre DEVANADYLEVaOCh. — 11 correspond à l’oxychlorure de phosphore et se produit par l’aclion lau rouge du chlore sur le bioxyde Va^O^ ou sur le trioxyde :
Va203 -4- 6C12 4VaOCP 4- Va^O».
h Mais on le prépare plus aisément par l’action du chlore sur un [imélange intime d’anhydride vanadique et de charbon.
Va-20S-h3G + 3Cl^=r:2Va0C13 + 3G0.
Le produit est recueilli dans un récipient et se condense en un liquide coloré en rouge par du tétrachlorure de x^anadium. Poulie purifier, on le rectifie sur du sodium. C’est un liquide mobile, d’un jaune d’or, de 1,841 de densité, ne se concrétant pas à 15“ et distillant à 126“7 ; densité de vapeur = 88,2 (th. ~ 86,7).
Le trichlorure de vanadyle émet des vapeurs rouges à l’air et se dédouble sous l’influence de l’immidité en acides vanadique et chlorhydrique. Additionné d’une petite quantité d’eau, il devient épais et d’un rouge de sang. Avec une plus grande quantité d’eau, il donne une solution limpide jaune qui, chauffée ou à la longue, devient verte ou bleue et renferme alors un oxychlorure inférieur.
Dichlorure de vanadyle VaOCh ou Ya'^O^Clh — Il se forme lorsqu’on chauffe le trichlorure avec du zinc à 400“ en tubes scellés ; il se forme de l’oxyde noir Va*0^ et le dichlorure se sublime en tables d’un vert clair, de 2,88 de densité. Il est déliquescent. On l’obtient en dissolution par l’action de l’acide chlorhydrique sur le tétroxyde de vanadium ou sur l’anhydride vanadique ; dans ce dernier cas, il y a dégagement de chlore. La solution est d’un beau bleu.
Protochlorure DE VANADYLE VaOGl. — Il prend naissance, en même temps que le précédent et que le chlorure (Va'-^O^)Cl par l’action au rouge de l’hydrogène sur la vapeur du trichlorure de vanadyle. 11 forme des lamelles micacées brunes (Schaffarik), ou une poudre brune légère (Roscoe). Il se dissout dans l’eau avec une couleur verte très foncée.
Chlorure de divanadyle Va^OHJ]. — 11 se forme en même temps
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que le chlorure de vanadyle VaOCl et se dépose à rextrémilé du tube, formant un enduit qui ressemble à l’or mussif; il est insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide azotique.
1588. Bromures de vanadium. — On ne connaît que le tribromure et des oxybromures. Le tribromure VaBr® se produit par l’action du brome sur l’azoture de vanadium ou sur un mélange de charbon et de trioxyde de vanadium. C’est un sublimé
amorphe d’un gris noir, perdant facilement du brome et soluble dans l’eau comme le trichlorure (Roscoe).
Les iodiires de vanadium ne sont pas connus.
Oxybromures. — Le tribromure de vanadyle YaOBr^ est un liquide rouge foncé fumant àl’air, de 2,967 de densité. On l’obtient en faisant passer du brome en vapeur sur le trioxyde de vanadium au rouge. On ne peut le distiller que sous une diminution de pression; il bout de 130 à 135° sous une pression de 0“,100 de mercure. L’eau le dissout avec une couleur jaune.
Chauffé, il se transforme en dihromure VaOBr^, poudre brune, déliquescente, dont la solution est bleue; il se produit aussi par l’action de l’acide bromhydrique sur le tétroxyde de vanadium.
En faisant agir la vapeur de brome sur un mélange de charbon et de trioxyde de vanadium, M. Schaffarik a obtenu des aiguilles brunes à reflets métalliques bleuâtres, déliquescentes, ^qui constituent le bromure pyrovanadique Ya^O^Brk
1589. Fluorures. On ne connaît bien ni fluorures ni
oxyfluorures définis du vanadium. M. A. Guyard a pourtant décrit l’oxyfluorure YaOFP obtenu sous forme d’une masse blanche en évaporant à 40° la solution fluorhydrique de l’acide vanadique. Mais ce corps devient rouge par la dessiccation et se transforme en acide vanadique. Si la solution est faite en présence de l’alcool, elle est bleue et renferme par conséquent un fluorure inférieur.
M. Baker a fait connaître, par contre, des combinaisons plus stables, bien définies, les fluoxyvanadates , obtenus en dissolvant l’acide vanadique dans les fluorhydrates de fluorures alcalins.
Le composé potassique, qui se produit avec élévation de température, se dépose par le refroidissement en lamelles hexagonales nacrées renfermant ;
V cvO». 2 VaO Fl 3 . 6K K 1 -f 2 H 20 .
La solution est jaune et acide. Le sel ne se décompose pas par
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la dessiccation. Il ri’en est pas de môme des aiguilles incolores obtenues en faisant dissoudre ce sel dans l’acide fluorhydrique chaud, aiguilles qui ont pour composition 2VaOFP.3KIlFP.
Le co7nposé ammoniacal obtenu de même, avec un excès de Iluorhydrate d’ammonium, a la constitution du sel de potassium auquel il ressemble et fournit également un sel acide par dissolution dans l’acide fluorhydrique.
Eu dissolvant à la fois de l’acide vanadique et du carbonate de zinc dans l’acide fluorhydrique, on obtient des prismes clinorhombiques durs et jaunes du sel : 2VaOFP.Zn^OFP -h 141PO.
OXYDES DE VANADIUM.
Le vanadium forme la meme série d’oxydes que l’azote, soit : Va^O VaOoLiVa202 Va^O-» Va^O'- WO®.
On a signalé, en outre, divers oxydes intermédiaires ;
Le protoyxde Ya“0 se forme par l’oxydation lente du métal à l’air; c’est une poudre brune qui s’oxyde rapidement davantage quand on la chauffe.
1 590. Dioxyde de vanadium ou vanadyle VaO ou Va^Oh — C’est l’ancien vanadium métallique. Il entre comme radical, à la manière du stibyle et du bismuthyle dans la composition d’un grand nombre de combinaisons, parmi lesquelles les oxychlorures que nous avons décrits plus haut.
Le vanadyle a été obtenu par Berzelius en réduisant l’anhydride vanadique par le potassium. On le prépare en dirigeant à travers un tube chauffé au rouge des vapeurs de chlorure de vanadyle VaOCP mélangées d’hydrogène (Schaffarik). C’est une poudre grise, à éclat métallique, parsemée de lamelles noires et brillantes; il se présente aussi en croûtes cristallines. Densité = 3,64.
Chauffé à l’air, le vanadyle se transforme d’abord en sesquioxyde, puis en anhydride vanadique. Il se combine directement au chlore à chaud. Il est insoluble dans les acides, soluble dans l’eau régale avec une couleur bleue.
Quoique directement insoluble dans les acides, on l’obtient en dissolution lorsqu’on traite par le zinc ou par l’amalgame de sodium la solution sulfurique d’anhydride vanadique. La solution jaune ou rouge passe par toutes les nuances du bleu et du vert pour devenir finalement violette. Cette solution qui renferme un ,sc/ hypovanadciix est extrêmement oxydable; elle brunit rapidc- II. — Chimio minérale. 4o
VANADIUM.
meut à l’air et si ou y ajoute un acide, elle se colore en vert et renferme alors un sel vanadeux. Elle transforme instantanément l’indigo en indigo blanc. L’ammoniaque y produit un précipité brun qui s’oxyde instantanément à l’air; traversée par un courant d’air, elle devient peu à peu bleue et renferme alors un sel hypovanadiq iie.
1591. Trioxyde ou sesquioxyde de vanadium Ya^O^ — Il se produit lorsqu’on réduit l’anbydride vanadique au rouge par l’hydrogène ou par le charbon, dans un creuset brasqué.
C’est une poudre noire et brillante, infusible, de 4,72 de (lensité. Encore chaude, elle est pyropliorique et se transforme en brûlant en tétroxyde. A froid la même transformation se produit à la longue, et la poudre noire se transforme en petits cristaux bleus. Chauffé dans un courant de chlore, le trioxyde se convertit en trichlorure de vanadyle (1578) et anhydride vanadique.
Il est insoluble dans les acides, mais donne néanmoins naissance à des sels {sels vanadeux). On l’obtient en dissolution en traitant la solution sulfurique d’acide vanadique par le magnésium qui, chose curieuse, ne produit pas une réduction plus avancée alors que le zinc donne naissance à du sulfate bypovanadeux. La solution réduite par le magnésium est verte si elle est acide et reste verte; elle est brune si elle est neutre.
1592. Tétroxyde de vanadium [anhydride hypova-nadique) Va^Oh II se forme, comme on l’a vu par l’oxydation des oxydes précédents, quelquefois en petits cristaux bleus brillants. On l’obtient en cristaux microscopiques d’un gris d’acier par l’électrolyse de Tanhydride vanadique fondu. M. Ditte l’a obtenu en aiguilles bleues par l’action du gaz sulfureux sur l’anhydride vanadique au rouge sombre.
Il est soluble dans les acides avec une couleur bleue, et ces solutions renferment des sels hypovanadiques ou de di vanadyle dont quelques-uns sont cristallisables. On obtient les mêmes solutions par l’oxydation des sels vanadeux verts par un courant d’air, ainsi que par l’action de certains agents réducteurs sur les solutions acides d’anhydride vanadique. C’est ainsi qu’agissent l’acide sulfureux, l’hydrogène sulfuré, l’acide oxaliquq, le glucose. Les carbonates alcalins donnent dans ces solutions un précipité grisâtre ^hydrate Ya^0^7IP0 soit Ya^O\'OH)^-f SILO se desséchant en une masse amorphe noire qui perd 4IPO à 100® (Grow).
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L'hydrate hypovanadique peut fonctionner comme acide et comme base. Dans le premier cas, il donne les hypovanadates ; dans le seeond cas les sels hypovanadiques.
1593. Hypovanadates. — Le sel de potassium Va'‘0”K^ -j- 71PO s’obtient par l’addition d’un excès de potasse à la solution concentrée du chlorure Ya^O^Cb ou du sulfate hypovanadique. La 'Solution brune abandonnée à elle-même dans un flacon bouché le laisse déposer en fines aiguilles ou en lamelles brunes solubles idans l’eaü,peu solubles dans la potasse en excès, insolubles dans ' l’alcool. La solution brune se décolore à la longue à l’air en 'S’oxydant. Le sel de sodium préparé de même a la constitution ict les propriétés du sel de potassium.
Le sel d'am7no?iiu'//i\di’"0^{XzWy-\-3ll-0, obtenu de même, est un précipité cristallin brun.
Les autres hypovanadates sont insolubles et s’obtiennent par double décomposition. Le sel d'argent est une poudre cristalline noire renfermant Ya^O^Ag^; le sel de plomb Ya^O'^Pb est un précipité caillebotté.
1594. Anhydride vanadique Ya^OL — C’est le plus important des oxydes du vanadium. On le prépare par la calcination de l’un de ses hydrates ou du vanadate d’ammonium à l’air.
L’anhydride vanadique est d’un jaune rougeâtre, soluble dans 1000 parties d’eau, à réaction acide.
11 fond sans décomposition à l’abri des poussières en un liquide rouge qui, si le produit est pur, cristallise par le refroidissement on longues aiguilles ortborbombiques d’un rouge brun, transparentes et brillantes, de 3,47 à 3,56 de densité. La solidification est accompagnée d’un phénomène d’incandescence.
Acides vanadiques. — On en connaît deux : \ acide pijrovanadique Ya^O'H^ et l’acide métavanadique YaO^II. L’acide ortbovanadique YaO^H^ est inconnu.
L’acide pyrovanadique est un précipité ressemblant à l’iiydrate ferrique, que l’on obtient en précipitant la solution d’un vanadate acide par l’acide azotique. Il se transforme en acide métavanaclique déjà par la dessiccation sur l’acide sulfurique.
L’acide métavanadique ainsi obtenu est amorphe. On l’obtient en paillettes cristallines en traitant le vanadate de cuivre par l’acide sulfureux bouillant. Un procédé préférable consiste à ajouter du vanadate acide d’ammonium à une solution do sulfate
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(le cuivre addilioimée de sel ammoniac en excès jusqu’à ce que le précipité cesse de se redissoiidre. En chaunariL ensuite à 7;?, l’acide métavanadique se dépose peu à peu en totalité à l’état de paillettes d’un jaune d’or, d’autant plus belles qu’elles se sont déposées plus lentement. Ce produit qu’on désigne dans les arts sous le nom do bronze de vanadium est employé dans les enluminures à la place de l’or en coquilles. Le bronze de vanadium est quelquefois formé par un vanadate ammonique.
Si l’on évapore rapidement une solution de métavanadate de cuivre, elle laisse un résidu cristallin soluble dans l’eau. Par la dialyse de Sa solution, on obtient une solution aqueuse d’acide vanadique colloïdal qui ne se trouble pas par l’ébullition et qui, par l’évaporation, laisse un résidu d’anhydride vanadique amorphe rouge (Gerland).
VANADATES.
1595. Berzelius, qui prenait le vanadyle pour le vanadium, assimilait les vanadates aux chromâtes. D’après les remarquables recherches de M. Roscoe, ces sels ont la constitution des phosphates. Les plus simples d’entre eux correspondant aux types suivants (M étant un métal monoatomique) :
Métavanadates VaO^M
Pyrovanadates Va-O'^AP
Orthovanadates VaO^M^
Tiïvanadates Va^0®M
Tétravanadates Va^O“M^
Ces derniers sont des anhydrovanadates complexes. Il faut y joindre un grand nombre d’autres polyvanadates dont la constitution rappelle la complication moléculaire des polyborates et dont nous ne pouvons ici que signaler l’existence.
Les orthovanadates solubles présentent les caractères indiqués pour le sel de sodium. Les métavanadates sont en général jaunes; quelques-uns deviennent incolores sous l’influence de la chaleur. Les métavanadates alcalins, d’ammonium, de calcium, de baryum sont peu solubles ; les autres sont insolubles. Ils ne sont pas décomposés par la chaleur (si ce n’est ceux d’ammonium et de mercure).
Les acides forts colorent la solution des vanadates en rouge en donnant souvent un sel très acide. L’acide azotique eu
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précipile l’acide vaiiadique. L’acide chlorhydrique les décompose avec dégagement de chlore et formation de chlorure hypovanadique vert qui se dissout. Les agents réducteurs colorent leurs solutions en bleu.
Les vanadates alcalins absorbent l’oxygène de l’air pendant leur fusion et l’abandonnent en se solidifiant. Les vanadates de lithium sont ceux qui manifestent cette propriété avec le pjlus <l’intensité. Le pyrovanadate de lithium, par exemple, absorbe huit fois son volume d’oxygène qu’il abandonne à 600“ en se solidifiant (Hautefeuille).
Les vanadates alcalins, qui sont solubles, s’obtiennent par la fusion de l’acide vanadique avec un alcali ou un composé vanadique quelconque avec de l’alcali et un azotate. Les autres vanadates s’obtiennent en général en partant du vanadate d’ammonium, facile à obtenir pur à cause de son insolubilité en présence du sel ammoniac. On les obtient encore par voie sèche en fondant l’anhydride vanadique avec le bromure correspondant et du bromure de sodium comme fondant, dans lequel ils cristallisent; M. Ditte a obtenu ainsi un grand nombre de vanadates cristallisés. On lui doit également une révision générale des vanadates alcalins et alcalino-terreux.
1596. Vanadates de lithium. — Le métavanadate VaO^Li, très soluble, cristallise en aiguilles radiées de sa solution sirupeuse. Le tétravanadate Ya'^O^^Li^ -f 9H^O cristallise en gros cristaux orangés très solubles (Norblad), M. Rammelsberg a décrit plusieurs polyvanadates litbiques bien cristallisés.
1597. Vanadates de sodium. — Le métavanadate VaO^Na est obtenu en fondant l’anbydride vanadique avec une molécule de carbonate de sodium, reprenant par l’eau et évaporant la solution à consistance sirupeuse à une douce cbaleur. Il cristallise en prismes orangés facilement fusibles. Si l’évaporation a lieu à froid sur l’acide sulfurique, on obtient des prismes jaunâtres renfermant H‘‘'0. On l’obtient aussi en traitant la solution du pyrovanadate par un courant d’acide carbonique (Norblad). Il est peu soluble dans l’eau, mais il suffit de 1 partie de ce sel dans 200 000 parties d’eau pour la colorer en jaune.
Le pyrovanadate Va^O^Na^-]- 18IPO se prépare par la fusion de Va^O“ avec 2CO^Na^ et faisant cristalliser le produit dans l’eau. L’addition d’ammoniaque â la solution y produit un précipité de
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iiiétavanadaLc (rammoiiium. Pour obtenir Vorthovanadate, on fond ranliydride vanadique avec trois molécules de CO^\a^ on dissout le produit fondu dans une petite quantité d’eau et on verse une couche d’alcool sur la solution; le sel se sépare après quelques heures en aiguilles incolores. Sa réaction est très alcaline. L’eau le décompose lentement à froid, rapidement à l’ébullition en soude et pyrovanadate (Roscoe).
L’orthovanadate de sodium est isomorphe avec le phosphate. Sa solution donne avec le chlorure ferrique un précipité brun, insoluble dans l’acide acétique; avec les sels ferreux, un précipité gris. Les sels de manganèse y produisent un précipité cristallin gris-brun; les sels de cuivre, un précipité vert-pomme (les métavanadates donnent avec les sels de cuivre un précipité cristallin jaune).
1598. Vanadates de potassium. — On les obtient comme
les sels de sodium. Le métavanadate forme des cristaux lenticulaires incolores. Traité par l’anhydride vanadique, par fusion ou par voie humide, il fournit le tétravanadate qu’on
obtient encore en additionnant d’acide acétique, jusqu’à coloration rouge, la solution du métavanadate. Il cristallise avec 3H-0 en prisnaes orthorhombiques peu solubles dans l’eau froide. Chauffé, il se déshydrate, puis fond en un liquide limpide, qui se concrète en une masse jaune.
1599. Vanadates d’ammonium. — Le métavanadate d' ammonium N diO'\k.z\¥) est le vanadate le plus important, et on a vu que c’est sous cette forme qu’on cherche à isoler le vanadium dans le traitement de ses minerais. On le prépare en dissolvant l’acide ou l’anhydride vanadique dans l’ammoniaque en excès et évaporant la solution ou l’additionnant d’alcool ; ou bien en ajoutant du sel ammoniac solide ou en solution concentrée à la solution d’un vanadate alcalin. Il se dépose ainsi en grains cristallins ou sous la forme d’une poudre blanche qu’on lave avec une solution de sel ammoniac, puis avec de l’alcool aqueux. Chauffé, le sel blanchit en perdant de l’ammoniaque. Il se dissout lentement dans l’eau froide en donnant une solution incolore ; l’eau chaude le dissout avec une coloration jaune en lui enlevant de l’ammoniaque. Calciné dans un creuset fermé, il se décompose, et l’anhydride vanadique éprouve une réduction partielle, ce qui n’a pas lieu au contact de l’air
VANâDàTES.
La solution de vanadatc d’ammonium donne avec la teinture de noix de galles un liquide noir que les acides colorent en bleu et que le chlore décolore.
La solution de métavanadate ammonique étant additionnée d'acide acétique fournit par le refroidissement de petits cristaux d'un rouge orang’é foncé, qui constituent le tétravanadate Va*0^^(AztP)'^-f-4H^0 et qui se précipite par l’addition d’alcool sous la forme d’une poudre jaune-citron. La cristallisation de ce sel dans l’eau additionnée d’acide acétique fournit le trivanadate Ya^O®(AzH ’')-[- 31-PO^ qui se dépose en beaux cristaux rouges.
1600. Vanadates de calcium. — Le métavanadate (YaO^)“Ca se dépose en croûtes cristallines incolores par l’évaporation d’une solution de métavanadate d’ammonium additionnée de chlorure de calcium. Le pyrovanadate 2Ya^O^Ca2-)-oH^O est un précipité blanc amorphe. Le tétravanadate Ya''0^^Ca-(-9H^0 est très soluble et forme des cristaux volumineux orangés.
En fondant l’anhydride vanadique avec du chlorure de calcium
M. Hautefeuille a obtenu un chlorovanadate VaO*i iso-
XLa
morphe avec la wagnérite.
Vanadates de strontium. — Le métavanadate (YaO^)^Sr-|-4HH) est en petits cristaux peu solubles. On a décrit aussi le tétravanadate Ya^0“Sr-[-9fP0 en cristaux rouges, et le trivanadate (Va^O®)-Sr 4- 7H^0 en grands cristaux clinorhombiques rouges, solubles dans l’eau.
1601. Vanadates de cuivre. — Le métavanadate est un précipité vert-pomme. Le pyrovayiadate est un précipité cristallin jaune. Liorthovanadate (VO')"Cu^-]- H^O, qu’on rencontre dans la nature, est en petites tables jaunes ou vertes.
Vanadates d’argent. — Le pyrovanadate est un précipité cristallin dense et jaune; le métavanadate est un précipité géla-.
QiV orthovanadate, un précipité orangé soluble dans l’ammoniaque et dans l'acide azotique.
1602. Vanadates de plomb. — On connait plusieurs vanadates de plomb naturels : la déchénite qui est le métavanadate ( YaO^)Tb ; la descloizite ou pyrovanadate Va^OTb^ enfin la vanadlnite ou chlorovanadate (YaO^)^Pb^'(PbCl) isomorphe avec le cblorophosphate.
Le métavanandate artificiel est un précipité jaune. Le pyrova-
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nadate obtenu par double décomposil.ioii est un sel basique. L’orlliovanadate est un précipité à peu près incolore. La vanadinitn, (|ui appartient a la classe des apalites, est en prismes hexagonaux rouges de 6,6 à 7,2 de densité. Llle a été reproduite artificiellement par M. Roscoe et par M. llautefeuille en fondant, suivant les proportions dictées par la formule, l’anhydride vanadique avec de l’oxyde et du chlorure de plomb et reprenant la masse fondue par l’eau bouillante qui la laisse en aiguilles transparentes jaunes.
1603. Vanadates de vanadium ou oxydes intermédiaires. — On obtient ces termes intermédiaires par la réaction mutuelle des vanadates sur les sels hypovanadiques. Suivant les proportions des corps réagissants, on obtient un oxyde vert Va^O^ (ou 2Ya^0'’Ya^0'''), un oxyde jaune orange ou un oxyde jaune-verdâtre Ya^O^^ ou 4YaH)LYa^0^ (Berzelius).
SELS OXYGÉNÉS DU VANADIUM.
Le vanadium forme avec les acides plusieurs séries de sels : Les sels hyjjovanadiqiies, qui correspondant à l’oxyde Ya-0\ qu’il faut envisager comme des sels de divanadyle Ya^O^, et les sels vanadiques qui sont les sels de vanadyle YaO, radical triatomique qui, en se doublant, donne le divanadyle tétratomique [(YaO)"' --( YaO)"7' . Quant aux sels hyp^ovanadeiix et vanadeux, correspondant aux oxydes Ya^O- et Va^J^ ils n’ont pas été isolés de leurs solutions (1582 et 1583) et on ne connaît pas leur constitution; on sait seulement qu’ils correspondent à ces oxydes d’après leur pouvoir réducteur vis à vis d’une solution titrée de permanganate. Ils ont sans doute pour types les chlorures YaCP et YaCP.
1604. Sels hypovanadiques. — Leur étude faite par Berzelius a été complétée par MM. Gerland, A. Guyard et Crow. Le plus important de ces sels est le sulfate, qui sert à préparer les autres par double décomposition avec un sel de baryum.
Sulfate hypovanadique (SO^)^Ya^Oh — En réduisant par l’acide sulfureux la solution du sulfate vanadique, on obtient ce sel par l’évaporation en croûtes cristallines d’un blanc sale qui, lavées à l’alcool et séchées, se transforment en une poudre bleue peu soluble dans l’eau, mais tombantcependant lentement endéliquescence ; le déliquium cristallise dans le vide sec en petits prismes orlliorhombiques bleus renfermant (SO^)^(Ya^O^)-j- '^^If^^^ (Berzelius). En dissolvant le tétroxyde de vanadium dans l’acide sulfurique et
SELS VANâDIQUES.
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j chassant l’excès de cet acide par la chaleur, on obtient un résidu i pulvérulent d’un bleu verdâtre insoluble dans l’eau, môme à 170“ j 'SOUS pression. Si on le maintient quelque temps à 400“, il devient soluble dans l’eau à 130“ en donnant une solution bleue qui aban fdonne un résidu g-ommeux par l’évaporation. Ce résidu se transforme à la longue en un amas de cristaux radiés bleus renfermant '7I1’^0, efflorescents à l’air sec et attirant 6IPO à l’air humide.
On obtient im5^/«czWc(S0^)^(Va^0^)lP -}- 3HH) en cristaux transparents bleus, déliquescents, lorsqu’on chauffe longtemps le tétroxyde de vanadium avec de Tacide sulfurique à 120“. Ces cristaux sont solubles dans l’eau. On les obtient aussi par l’addition d’acide sulfurique à la solution du sel précédent. A ce sel acide correspond un sel double potassique g-ommeux (Berzelius).
\J azotate hypovanadique (AzO^)'^( Va'^0^) n’a été obtenu qu’en dissolution.
La solution neutre du sulfate hypovanadique donne avec le phosphate disodique un précipité volumineux g-ris-bleu de phosphate (PO^)''(Va^O’)% soluble dans un excès de phosphate. Les acides le dissolvent avec une coloration bleue. Berzelius a aussi décrit un phosphate acide très soluble (PO''H)^(Va^O^).
1605. Sels vanadiques. — L’acide vanadique se dissout dans les acides forts avec une couleur jaune ou rouge qui disparaît plus ou moins complètement par l’ébullition. Ces solutions sont réduites par les agents réducteurs en se colorant en bleu (sels hypovanadiques).
Sulfate de vanadyle (SO'")®(VaO)^ — On dissout à chaud l’anhydride vanadique dans l’acide sulfurique étendu de son volume d’eau et on chasse l’excès d’acide à une température aussi basse que possible. Le sulfate vanadique se dépose par le refroidissement en paillettes cristallines brunes, déliquescentes, solubles dans l’eau avec une couleur jaune. L’ébullition de cette solution provoque le dépôt d’un sel rouge à excès d’acide vanadique, tandis qu’un sel à excès d’acide sulfurique reste dissous et forme par l’évaporation un résidu sirupeux rouge. La dissolution de vanadate de potassium dans l’acide sulfurique concentré fournit, après expulsion de l’excès d’acide, des aiguilles microscopiques du sel double (SO^)^(VaO)K (Berzelius).
Phosphates vanadiques. — En dissolvant le phosphate hypovanadique dans l’acide azotique et chassant ce dernier par évapora-
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lion, on oblienl par le refroidissement de petits cristaux grenus, d’un jaune citron, peu solubles dans l’eau et qui, après dessiccation à 100°, constituent \o. j^yyojjhosphale de vanadyle (P*0^)“(VaO)\ On a aussi décrit des phosphates vanadico-sodiques.
SULFURES DE VANADIUM.
1606. Berzelius a décrit des sulfures de vanadium qui sont réellement des oxysulfures. Depuis les recherches de M. Roscoe, ce sujet a été repris par M. Kay, qui a décrit le trisulfure et le pentasulfure.
Trisulfure Va^S^ — On l’obtient en chauftant au rouge les oxydes Va^O^ ou Va^O° ou les chlorures de vanadium dans un courant d’hydrogène sulfuré ou bien l’anhydride vanadique dans la vapeur de sulfure de carbone. Le produit fourni parles chlorures est en écailles graphitoïdes de 3,7 de densité; celui fourni par les oxydes est une poudre amorphe de 4,0 de densité. Ce corps n’est attaqué que lentement par l’acide chlorhydrique concentré et chaud. Il est soluble dans les alcalis ; le sulfure ammonique le dissout avec une couleur rouge ou violette. Chauffé dans un courant d’hydrogène, il est converti en disulfure Va-S^ qui se comporte de mémo à l’égard des acides et des alcalis.
Pentasulfure Ya^Sh — Poudre noire obtenue en chauffant à 400° le trisulfure avec du soufre. Densité = 3,0. Il perd S* par la calcination dans un courant de gaz carbonique à une température élevée. Il est soluble dans la soude.
Les sulfures noirs produits par l’action de l’hydrogène sulfuré sur les sels vanadiques et hypovanadiques sont des oxysulfures (VaO)'S^ et (Ya^O^)S-. Ces sulfures forment avec les sulfures alcalins des sulfovanadates solubles rouges. Les autres sulfovanadates sont insolubles ; quelques-uns sont cristallins.
On obtient des hyposulfovanadates alcalins par l’action de l’hydrogène sulfuré sur les hypovanadates, dont la solution se colore en rouge pourpre.
AZOTURES DE VANADIUM.
1607. Protoazotüre VaAz. — Il se produit par l’action du gaz ammoniac sur le trichlorure de vanadyle. La masse saline produite est chauffée dans le même gaz et on porte peu à peu sa température au rouge blanc pour décomposer le diazoture d’abord
RECHERCHE ET DOSAGE DU VANADIUM
^produit. C’est le procédé de Berzelius, qui croyait avoir ainsi ('Obtenu le vanadium.
On l’obtient plus facilement par l’action du gaz ammoniac sec 'Sur l’anhydride vanadiqiie ou sur le métavanadate d’ammonium . au rouge blanc.
Le monoazoture de vanadium est une poudre gris-brun mélan- ;gée de paillettes métalliques, inaltérables à l’air à froid et don- I liant à une température élevée de l’oxyde bleu ou du pentoxyde. iCliauffé avec les alcalis, il dégage de l’ammoniaque.
Diazoture VaAz^ — C’est le produit immédiat de l’action du gaz ammoniac sur lé trichlorure de vanadyle, après élimination du sel ammoniac formé. C’est une poudre brune offrant les caractères chimiques du protoazoture.
RECHERCHE ET DOSAGE DU VANADIUM
1608. Les combinaisons du vanadium insolubles dans l’eau sont facilement dissoutes par les acides ou les alcalis. Elles donnent avec le sel de phosphore, dans la flamme réductrice, une perle verte. Les solutions vanadiques alcalines sont colorées en brun par le sulfure ammonique; l’addition d’un acide en précipite alors le sulfure vanadique brun; la solution reste colorée en bleu. Les agents réducteurs ramènent les sels vanadiques à Tétât de sels hypovanadiques bleus ; le zinc produit une coloration violette (solution de VaO) en passant successivement par le vert et le bleu. La réduction par le magnésium ne conduit qu’à la coloration verte (solution de Va"0^).
Si on agite une solution acidulée d’un vanadate avec une solution éthérée de peroxyde d’hydrogène, il se produit une coloration rouge foncé; cette réaction permet de reconnaître la présence de 0®’’,025 d’acide vanadique dans 1 litre d’eau (Werther).
L’acide oxalique dissout Tacide vanadique et les métavanadates avec une couleur bleue ; Toxalate de potassium avec une couleui’ jaune qui vire au bleu par addition d’acide acétique (Halberstadti.
Le vanadate le plus caractéristique est le métavanadate d’ammonium, qui est insoluble dans une solution de sel ammoniac.
Ce sel peut servir dans la plupart des cas à séparer et à doser Tacide vanadique; pour cela on le lave avec une solution de sel ammoniac, puis on le calcine et on pèse le résidu d’anhydride vanadique.
NIOBIUM.
TU
AI. Ilôscoe préfère, pour ce (losage, précipiter l’acide vanadirpji* |)ar l’acétate do plomb, qui donne un vanadate insolul)lc dans l’eau et dans 1 acide acétique, et on sèche ce vanadate de plomb a 100°. On en prend une quantité aliquote qu’on dissout dans I acide azotique, on précipite le plomb de la solution par l’acidfi sulfurique ; on filtre, on évapore et on calcine le résidu, qui est alors do l’anhydride vanadique qu’on pèse.
On peut aussi titrer volumétriquement l’acide vanadique ou les vanadates en dosant le chlore qu’ils fournissent par faction de 1 acide chlorhydrique (Bunsen). AI. Gerland dose le vanadium par le permanganate de potassium titré. Si le vanadium est à l’état de sel vanadique ou de vanadate, on le ramène par l’acide sulfureux à l’état de composé liypovanadique qu’on titre après expulsion de l’excès d’acide sulfureux. Si le vanadate est à un état inférieur d’oxydation on le ramène de même à l’état de composé hypovanadique en le suroxydant d’abord par le permanganate et le ramenant ensuite à l’état de composé hypovanadique.
;yS0^)^(Va'0") + 8S0'^H-* + 2Mn0iK=5(S0^)3(Va0)2 + S0^K2-f 2SO\Mn-f 8H2().
NIOBIUM. — Nb=r94.
1609. Historique. État naturel. — L’histoire du niobium est intimement liée à celle du tantale. Le premier de ces métaux fut signalé en 1801, par Ilatchett, dans la colomhite du Alassachussetts et nommé par lui colombium. L’année suivante, Eckeberg, en étudiant un minéral d’Ytterby, qu’il nomma plus tard Httrotantalite, y découvrit un nouveau métal auquel il donna le nom de tantale (1) et qu’il rencontra aussi un peu plus tard dans un autre minéral de Kimito (Finlande) désigné, en conséquence, sous le nom de tantalite.
Wollaston crut reconnaître, en 1809, l’identité du colombium avec le tantale, opinion qui fut admise jusqu’en 1846, époque à laquelle IL Rose étudiant les colombites ou tantalites de diverses origines, celles d’Amérique et celles de Bodenmais (Bavière), en retira deux acides ayant beaucoup d’analogie avec l’acide tantalique et dont l’un rappelait par ses caractères un acide trouvé par
(1) Ce nom mythologique fait allusion au supplice de Tantale qui, plongé dans l’eau jusqu’au menton, ne pouvait arriver à se désaltérer : l’oxyde de tantale plongé dans les acides y reste insoluble.
MINÊUAUX NIOBIFÈRES.
WVœfiler dans le pijrochlore et la lantalite de Bavière. 11 nomma ices deux acides acide niohique et acide pélopique, mais il reconnut plus tard que ce dernier n’est qu’un degré inférieur d’oxydation du niobium, et il le nomma acide hyponiohiqiie. Aux acides iiiiobique et byponiobique, que Rose formulait NbO^ et Nb^O^ correspondaient deux chlorures : le premier blanc, le second jjaune ; mais la transformation directe de ces deux cbloriires l’ini (dans l’autre était impossible. Cette particularité était tout à fait inexplicable dans l’interprétation de II. Rose, qui crut devoir admettre outre le niobium une modification allotropique de ce métal, yjnjponiobium. Or, et c’est ce qu’on fait ressortir d’abord les travaux de Blomstrand, puis ceux de M. Marignac sur les fluoniobates et les fluoxyniobates, le chlorure byponiobique est un oxychlorure auquel revient la formule NbOCB; l’hyponiobium de Rose n’est donc autre que le radical NbO. De plus, il n’existe qu’un acide niobique dont l’anhydride a pour composition non ^ Nb0^mais bienNb^O^ comparable àl’anhydride vanadique Va^O^ La même conclusion s’applique à l’acide tantalique. La difficulté de séparer les acides tantalique et niobique qui s’accompagnent toujours dans leurs minerais, avait amené d’autres confusions et fait croire à l’existence d’éléments nouveaux, le dianium annoncé par de Kobell et qui n’est autre que le niobium impur, et V ilmeniiim de Hermann, mélange de niobium et de tantale, comme le neptunium du même auteur.
Toutes ces confusions cessèrent avec les travaux classiques de M. Marignac sur les fluorures de niobium et de tantale. Les acides de ces métaux étant traités par l’acide fluorbydrique, puis par le fluorure acide de potassium, fournissent, le premier un fluoxyniobate de potassium soluble; le second, .un fluotantalate très peu soluble dans l’eau froide et cristallisant facilement. L’analyse de ces composés leur assigne les formules NbOFP.2KFl et TaFPK^, ce qui montre que les chlorures de ces métaux doivent avoir pour formules NbOGF, NbCP et TaCP, conclusions confirmées pleinement par la densité de vapeur de ces composés d’après les déteirninations de MM. Deville et Troost.
Minéraux niobifères et tantalifères. — Les colombites ou niobites et les tantalites sont des mélanges isomorphes de niohale et de tantalate ferreux et manganeux. Les quantités d’anhydride tantalique et niohique qu’ils renferment varient beaucoup suivanl
NIOBIUM.
loin* origine. Ces minéraux sonl d’aulanl plus denses qu’ils renfermenl plus de tantale, comme le montre le tableau suivant dressé ])ar M. Marignac :
D(!usit('-. Ta20’* 1». 100.
ColombiLe du Groenland :;,36 3,3
— du New Ilampsliire 3, 63 15,8
— de Limoges 5,70 13,8
— de Bodenmais 5,92 27,1
Hjelmite <5,77 54,5
Tantalite de Suède 7,03 65,6
Les colombites répondent assez exactement à la formule générale d’un métaniobate de fer (NbO'^fFe, le niobium étant plus ou moins remplacé par du tantale et une partie du fer par le manganèse (1). Le pyrochlore de Sibérie est un titano-niobate (\.e cdXcmm exempt d’acide tantalique, avec 7 p. 100 d’oxyde de thorium et autant de cérite. Le niobium et le tantale entrent dans la constitution de l’yttrotantalite d’Ytterby, ou tantaloniobate d’yttrium, erbium, etc. La samarskite, la fergusonite, l’euxénite ont une constitution analogue (p. 503, note). Le niobium et le tantale se trouvent en outre disséminés dans d’autres minéraux, tels que le wolfram, la cassitérite, l’uranite, etc.
1610. Traitement des minéraux niobifères. — On chauffe le minéral avec trois fois son poids de bisulfate de potassium dans un creuset de platine ou de fer; on reprend la masse fondue par l’eau bouillante et par l’acide chlorhydrique étendu, pour dissoudre les sulfates ferreux et manganeux, puis on fait digérer le résidu avec du sulfure ammonique pour dissoudre les anhydrides stannique et tungstique. On laisse ainsi les acides niobique et tantalique accompagnés de silice et xle sulfure de fer ; on enlève ce dernier par l’acide chlorhydrique. Le résidu est enfin traité par l’acide (luorhydrique et la solution additionnée d’acide sulfurique est évaporée à sec pour volatiliser le silicium. On reprend par l’acide (luorhydrique, et à la solution bouillante on ajoute du fluorure acide
(1) Voici les analyses de quelques colombites (Blomstraud) et de tantalitcs (Ramraelsberg); 1, Groenland; 2, Massachussets; 3, Bodenmais ; 4, Finlande.
Ta?Ü“>
Nl)205
Tu03
Sn02
FeO
MnO
Zi'02
MgO
NIOBIUM MÉTALLIQUE.
le potassium (1 partie pour 4 parties d’oxydes de niobium et de antale), puis Tou concentre la solution jusqu’à ce qu’elle condenne 1 gramme d’oxyde par 7 centimètres cubes. Le fluotantalate ie potassium cristallise alors par le refroidissement en fines aiguilles qu’on lave à l’eau froide jusqu’à ce que les eaux de lavage ne se colorent plus en rouge orangé par la teinture de noix de galle. Les eaux mères, y compris les eaux de lavage, sont de nouveau concentrées et fournissent une nouvelle quantité d’aiguilles auxquelles se mélangent linalement des lamelles de üuoxyniobate iqu’on redissout dans un peu d’eau froide.
Pour obtenir l’anhydride niobique, on traite le üuoxyniobate de {potassium par l’acide sulfurique, on évapore à sec et on calcine le rrésidu. On opère de même pour obtenir l’acide tantalique.
1611. Niobium métallique. — M. Marignac a cherché à obttenir ce métal en faisant réagir le sodium sur le fluoniobate de ; sodium fondu sous une couche de sel marin. La réaction terminée, on reprend par l’eau froide et on obtient ainsi une poudre brune; mais celle-ci paraît être Ylnjdriire de niobium NblI résultant de Faction de l’eau sur le produit renfermant encore du sodium.
La réduction du fluoniobate par le magnésium a lieu avec explosion. En employant l’aluminium, M. Marignac a obtenu l’alliage NbAP.
On obtient le niobium, suivant M. Roscoe, en réduisant le pentaclilorure de niobium en vapeur par l’hydrogène parfaitement sec et exempt d’air, le mélange traversant un tube de porcelaine chauffé au rouge. Le métal se dépose en croûtes brillantes, dures et fragiles, d’un gris d’acier, qu’on chauffe ensuite plus fort dans l’hydrogène. Il retient des traces d’hydrogène (0,27 p. 100). Densité = 7,06 à 15°. Calcinéàl’air, il se transforme en oxyde bleu, puis en anhydride niobique. Il brûle dans le chlore à une douce chaleur. Insoluble dans l’acide chlorhydrique et dans l’eau régale, il se dissout facilement à chaud dans l’acide sulfurique concentré; la solution est incolore.
Poids atomique. — Le poids atomique du niobium déduit par M. Marignac de l’analyse du fluoxyniobate de sodium est 94.
Le niobium forme un triclilorure et un pentachlorure ainsi qu’un oxychlorure correspondant à ce chlorure.
NIOBIUM.
NIOBIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1612. Fluorure de niobium. — Le (luorure NbFP n’esl connu qu en solution, ([u’on obtient en traitant l’acide niobique précipité par l’acide lluorliydrique. La solution laisse par l’évaporation de l’acide niobique, une portion du niobium se volatilisant a l’état du fluorure. Au pentafluorure de niobium correspondent des fliioniohates^ combinaisons qu’on obtient en traitant par l’acide lluorliydrique en excès les fluoxyniohates, qui se produisent en ajoutant des fluorures à la solution fluorhydrique de l’acide niobique, ou en dissolvant les niobates dans l’acide fluorhydrique.
Le fluoniobate de potassium NbFPK^ cristallise en aiguilles orthorhombiques brillantes.
M. Santesson a décrit deux séries de fluoniobates acides cristallisés :
3NbF13.5HFl.oMFH-28H20 et 2NbFF.4HFl.3MFH-
Oxyfluorure de niobium NbOFF. — Il se produit en petits cristaux lorsqu’on chaulTe un mélange d’anbydridre niobique et de fluorure de calcium dans un courant de gaz chlorhydrique.
Fluoxyniobates. — M. Marignac a décrit cinq sels de potassium et autant de sels d’ammonium. Il envisage comme sels normaux ceux qui correspondent à la formule NbOFPK^ Ce sel se sépare enlamelles très minces renfermant IPO ; la solution concentrée se prend presque en gelée par le refroidissement. En présence d’un léger excès d’acide fluorhydrique, il cristallise en tables clinorhombiques. Avec un excès de fluorure de potassium on obtient les sels NbOFPK® ou NbOFP.SKFl en cristaux cuboïdes. En présence d’acide fluorhydrique libre, il se forme de fines aiguilles renfermant NbOFPKMIFl. Les eaux mères de ces sels fournissent par cristallisation les fluoxyniobates 3NbOFPK.2KFl -j- H’O el 3NbOFftK.KFl-|-2H^O, le premier en prismes clinorbombiques, le second en prismes enchevêtrés du type anorthique.
Les sels d’ammonium sont du même ordre, sauf qu’à la place du dernier sel de potassium on obtient le composé NbOFP(AzlF') en prismes rectangulaires. Le sel normal est en prismes ortborbombiques qui ne perdent pas de leurs poids à 180°.
Le sel de zinc NbOFPZn + OH^O cristallise en prismes aciculaires ou en dodécaèdres rbomboïdaux.
NIOBIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
Le sel de cuivre NbOFPCu 4fPO se dépose en octaèdres bleus ; brillants, très solubles et déliquescents.
1613. Triclilorure de niobium NbCP. — Il se dépose en i croûtes cristallines noires, ressemblant à l’iode, lorsqu’on dirige
les vapeurs de pentacblorure à travers un tube chauffé au rouge. 111 est fixe, indécomposable par l’eau et par l’ammoniaque. L’acide azotique le convertit en acide niobique. Chauffé au rouge dans un courant de gaz carbonique, il réduit celui-ci à l’état d’oxyde de car- Ibone et se transforme en oxychlorure de niobium (Roscoe).
1614. Pentacblorure de niobium NbCP. — On l’obtient par l’action du chlore parfaitement sec et privé d’air surunmélange intime d’anhydride niobique et de charbon de sucre. Il se sublime en aiguilles jaunes fusibles à 194° et distillant à 240°5, mais se sublimant déjà vers 125°. Sa densité de vapeur est égale à 138,6 ; la formule NbCP exige 135,5 (Deville et Troost). L’eau le décompose en acides niobique et chlorhydrique. L’acide chlorhydrique le dissout, mais la solution se gélatinise àla longue; étendue d’eau, elle abandonne tout l’acide niobique, qui n’est retenu par le filtre que si l’on porte le liquide à l’ébullition. Le zinc colore la solution chlorhydrique en bleu.
Oxychlorure de niobium NbOCP. — C’est le chlorure d’hyponiobium de IL Rose. Il se forme par l’union directe du chlore avec l’oxyde Nb^O^; par l’action du chlore sur un mélange d’anhydride niobique avec une quantité insuffisante de charbon; en faisant passer le chlorure niobique en vapeur sur l’anhydride niobique (Deville et Troost) :
-f 3NbC|s = SNbOCP.
La réaction inverse se produit lorsqu’on chauffe au rouge la vapeur d’oxychlorure mélangée de gaz carbonique ou d’hydrogène.
C’est une masse cristalline blanche, àéclatsoyeux, infusible, mais volatile vers 400°. Sa densité de vapeur observée par MM. Deville et Troost est conforme à la formule NbOCP.
L’oxychlorure de niobium est décomposé par l’eau comme le pentachlorure.il est insoluble dans l’acide chlorhydrique bouillant; la solutionprésente le même caractère que celle du pentacblorure.
Bromure et oxybromure NbBr® et NbOBrh — On les obtient comme les composés chlorés. Le premier est rouge pourpre; le second est jaune.
IL — Chimie minérale.
NIOBIUM.
OXYDES DE NIOBIUM.
1615. Protoxyde NbO OU Nb^O^ —Il s’obLiont en petits cibstaux brillants du système régulier lorsqu’on fait passer les vapeurs d’oxychlorure de niobium sur des fils de magnésium. 11 se produit aussi lorsqu’on fond le fluoxyniobate de potassium avec du sodium. C’est alors une poudre noire qui s’oxyde avec une vive incandescence lorsqu’on la chauffe à l’air. Il brûle également dans le chlore, en donnant l’oxychlorure, et il se dissout dans l’acide chlorhydrique avec dégagement d’hydrogène.
Bioxyde de niobium NhO^ ou Nb^O\ — C’est une poudre dense, noire, à reflets bleuâtres, qui se produit lorsqu’on calcine fortement l’anhydride dans un courant d’hydrogène. Il s’oxyde de nouveau au rouge à l’air. Il est insoluble dans les acides et les alcalis bouillants.
1616. Anhydride nîobique Nb^O^ — On le prépare en décomposant les chlorures ou les fluorures doubles de niobium par l’acide sulfurique concentré, étendant d’eau et faisant bouillir. On l’obtient aussi, mais impur, en fondant les minéraux niobifères avec du bisulfate de potassium et reprenant la masse fondue par l’eau.
C’est une poudre blanche amorphe, infusible, de 4,53 de densité. Chauffé, l’anhydride niobique se colore passagèrement en jaune. Il devient cristallin à une température très élevée. Chauffé au four à porcelaine avec de l’anhydride borique, il cristallise en prismes, sans doute ortborbombiques (Ebelmen).
Acide niobique NbO'^H. — Il se sépare à l’état d’une masse blanche amorphe, devenant peu à peu cristalline, par l’action de l’eau sur le chlorure niobique ou l’oxychlorure. Il ne se dissout qu’en faible quantité dans l’acide chlorhydrique bouillant, mais le résidu se dissout alors dans l’eau pure. La solution aqueuse donne une coloration bleue par l’action du zinc, tandis que la solution acide fournit une coloration brune et un précipité brun lorsqu’on la sature par l’ammoniaque. Ce précipité renferme Nb^O^ (Marignac). L’acide niobique est soluble dans les alcalis, ainsi que l’anhydride lorsque celui-ci n’a pas été trop fortement calciné; dans ce cas il ne se dissout que dans les alcalis en fusion.
1617. Niobates. — Seuls une partie des niobates alcalins sont solubles. H. Rose a décrit un grand nombre de niobates, entre
SULFURE DE NIOBIUM.
I autres ceux de sodium, avec lesquels il a préparé les niobates j I métalliques insolubles, par double décomposition. Mais ces niobates étaient des mélanges de niobates et de tantalates. Les niobates de potassium purs ont été décrits par M. Marignac. M. Santesson a fait connaître ceux de sodium. Enfin on doit à M. Joly la • connaissance de quelques autres niobates.
Niobates de sodium. — Le métaniohate NbO'^Na-j- 3rPO s’obtient en faisant bouillir l’acide niobique avec de la soude, décantant la liqueur alcaline et dissolvant dans l’eau le résidu insoluble dans la soude. Le niobate se dépose lentement en petits cristaux.
\J hexaniobate Nb®0”Na''-|-9H^0 est insoluble et se produit
■ lorsqu’on fond l’anhydride niobique avec son équivalent de soude. Niobates de potassium. — U hexaniohate octopotassique Nb^O^MC* -j-16IPO s’obtient en fondant l’anhydride niobique avec deux fois son poids de carbonate potassique, reprenant par l’eau et évaporant la solution dans le vide. Il cristallise en grands prismes clinorhombiques.
En ajoutant de la potasse à la solution, on obtient par l’évaporation lente des octaèdres orthorhombriques tronqués du sel Nb^O‘MC^-[- 13H^O (Marignac).
En faisant bouillir une solution de fluoxyniobate de potassium avec du carbonate de potassium, il se précipite un sel insoluble NbW®K^ + 5IPO.
M. Santesson a obtenu d’autres niobates insolubles, 2Nb^O^M^^ et Nb^OM{.^-j- llH’^0 par la fusion de l’anhydride niobique avec plus pu moins de carbonate de potassium.
Niobate de magnésium Nb^O'Mg. 2Mg^O. — Lames hexagonales transparentes obtenues en fondant l’anhydride niobique avec un excès de chlorure de magnésium (Joly). On obtient de même le pyroniobate de calcium Nb^O’^Ca^ en prismes orthorhombiques insolubles. Le métaniobatc de calcium (NbO^)^Ga est en aiguilles; il se produit par la fusion de l’acide niobique avec du fluorure de calcium et un grand excès de chlorure de potassium. M. Joly a préparé de même le sel de manganèse, en cristaux rhombiques roses; le sel ferreux, en prismes fibreux, et Vorthoniobate d’yttrium (NbO*)^(Y^), poudre cristalline pesante.
SULFURE DE NIOBIUM.
1618. En traitant l’anhydride niobique par la vapeur de sul-
TANTALE
fure de carbone au rouge blanc, on oblienL une poudre cristalline noire, bronzée par places, prenant l’éclat métallique sous le brunissoir. Le même produit, qui est l’oxysulfure NbOS, se forme aussi par l’action de l’hydrogène sulfuré sur l’oxyclilorurc de niobium au rouge.
AZOTÜRES DE NIOBIUM.
1619. L’anhydride niobiqne perd les 2/3 de son oxygène lorsqu’on le chauffe dans un courant de gaz ammoniac, et il se forme un azoture qui renferme sans doute NbOAz. L’oxychlorure de niobium traité par le gaz ammoniac fournit, après élimination par la chaleur du sel ammoniac formé, un produit noir. Ces composés brûlent à l’air à une température élevée ; ils sont insolubles dans l’eau régale et dégagent de l’ammoniaque par leur fusion avec la potasse.
M. Joly a observé la production de composés cristallins à la fois azotés et carbonés, par exemple, 3NbC. 2NbAz, dans la fusion de l’anhydride niobique avec du carbonate potassique, l’azote étant fourni par l’air traversant les parois du creuset.
RECHERCHE ET DOSAGE DU NIOBIUM
Nous nous occuperons des caractères des niobates comparativement avec ceux des tantalates. Quant à la séparation des acides niobique et tantalique, on en a déjà indiqué le principe (1601).
TANTALE. Ta=3l82.
L’histoire de cet élément et son état naturel, ainsi que le traitement des minerais tantalifères, ont été traités à l’occasion du niobium.
1620. Tantale métallique. — Berzelius l’a obtenu sous la forme d’une poudre noire, prenant l’éclat métallique sous le brunissoir, par l’action du sodium sur le fluotantalate de potassium. Sa densité est de 10,78. Il s’oxyde avec incandescence au rouge sombre. Il brûle aussi quand on le chauffe dans le chlore ou dans la vapeur de soufre. Il se dissout dans l’acide fluorhydrique avec dégagement d’hydrogène.
En cherchant à réduire le fluotantalate de potassium par l’aluminium, M. Marignac a obtenu une poudre cristalline grise de
FLUORURE DE TANTALE.
■7,02 de densité, représentant un alliage TaAP, inattaquable par Tacide chlorhydrique, ce qui permet de le séparer de l’aluminium en excès.
TANTALE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES
On ne connaît que les combinaisons dans lesquelles le tantale est pentatomique.
1621. Fluorure de tantale TaFP. — Il n’est connu qu’en dissolution; une partie se volatilise par l’évaporation et le reste est converti en acide tantalique, qui reste comme résidu.
Il se combine aux autres fluorures pour donner les fluotantalates. L’acide sulfurique concentré décompose ceux-ci, et si l’on évapore à sec et qu’on calcine le résidu à 400®, il reste de l’anhydride tantalique insoluble et le sulfate du métal du fluotantalate.
Fluotantalate de potassium. — On a vu dans quelles circonstances se produit ce sel (1601) et le parti qu’on en tire pour séparer le tantale du niobium. Il cristallise en fines aiguilles ortliorhombiques, facilement fusibles et indécomposables parla chaleur. Il est un peu soluble dans l’eau pure ; l’addition d’un peu d’acide fluorliydrique augmente sa solubilité; il exig-e 200 parties d’eau légèrement acide pour se dissoudre à 15®; il est beaucoup plus soluble à chaud. Sa solution dans l’eau pure se décompose à la longue, rapidement par l’ébullition, en fluorure acide de potassium qui reste dissous et fluoxytantalate Ta^O^FP^K^ soit Ta^O^ 2TaFF. 4KF1, qui forme un précipité pulvérulent insoluble.
Fluotantalates de sodium. — Le sel normal TaFFNa^-l-H^O cristallise en lames orthorhombiques octogonales. L’évaporation de sa solution abandonne d’abord des grains confus du sel basique TaFPNa^NaFl.
Le fluotantalate normal perd son eau avant 100®; il est beaucoup plus soluble que celui de potassium.
Le fliiotanialale d'ammonium TaFP(AzrF)^ se produit par l’addition d’ammoniaque à la solution fluorhydrique d’acide tantalique jusqu’à production d’un précipité. Il cristallise alors par l’évaporation en lamelles ou en aiguilles rectangulaires, solubles dans l’eau; la solution s’altère par l’ébullition.
En dissolvant l’acide tantalique dans une solution de fluorure acide d’ammonium, on obtient par évaporation des octaèdres réguliers du sel TaF^(AzI^)^AzIPFl (A. Joly).
TANTALE
Le fluotantalatc de zinc TaFPZii + 711-0 et celui de cuivre raFl’'Cii-l-411-O, tous deux très solubles, s’obtiennent en ajoutant les oxydes correspondants à la solution lluorliydrique d’acide tantalique avec excès d’acide lluorliydrique. Ce sont des masses cristallines déliquescentes.
1622. Chlorure de tantale TaCP. — On le prépare comme celui de niobium. 11 forme des aiguilles ou des prismes d’un jaune clair, fusibles à 211°, 3 et bouillant à 241°, G, mais se sublimant déjà à une température beaucoup plus basse. Sa densité de vapeur est conforme à la formule (Deville et Troost). Le chlorure de tantale fume à l’air. 11 est énergiquement décomposé par l’eau, qui en sépare l’acide tantalique. Traité par l’acide chlorhydrique, il donne une solution trouble qui se prend en gelée par le repos. Si l’on fait bouillir la solution acide et si on l’étend ensuite d’eau, elle devient opaline, n’est pas précipitée par l’ébullition, mais abondamment par l’acide sulfurique étendu. La solution de l’acide tantalique dans l’acide chlorhydrique se comporte de même.
Le BROMURE TaBr® rassemble au chlorure et s’obtient de même.
OXYDES DE TANTALE
Berzelius admettait l’existence d’un oxyde TaO- obtenu par la calcination intense de l’anhydride tantalique tassé dans un petit creuset de charbon.
1623. Anhydride tantalique Ta^O^ — On l’obtient pur en décomposant le fluotantalate de potassium par l’acide sulfurique concentré, évaporant à sec, calcinant le résidu à 400° et le lavant à l’eau. On l’obtient moins pur en fondant la tantalite avec G à 8 parties de bisulfate de potassium; pulvérisant la masse fondue et la faisant digérer avec du sulfure ammonique pour dissoudre les oxydes d’étain et de tungstène et pour transformer l’oxyde ferrique en sulfure, qu’on dissout alors dans l’acide chlorhydrique.
L’anhydride tantalique est une poudre blanche, jaune à chaud, amorphe et infusible. Sa densité varie, avec le mode de préparation et avec la température à laquelle il a été porté, de 7,33 à 8,01. Fondu avec de l’anhydride borique au four à porcelaine, il cristallise en prismes orthorhombiques.
Acide tantalique TaO'II et tantalates. — La décomposition brusque du chlorure de tantale par l’eau donne un acide tanta-
TANTALATES.
: liqiie amorphe; il est au contraire cristallin lorsque, le chlorure 's’est décomposé lentement par l’humidité de l’air; séché à l’air, il ta alors pour composition TaO^H. Il se convertit avec incandescence en anhydride par la calcination. L’hydrate obtenu en faisant digérer avec de l’eau le produit de la fusion de l’anhydride niobique avec le bisulfate de potassium ne produit pas ce phénomène.
L’acide tantalique se dissout dans l’oxalate acide de potassium et dans l’acide fluorhydrique. Celui qu’on obtient par l’addition d’acide chlorhydrique à la solution d’un tantalate se redissout (dans un excès d’acide en donnant une solution opalescente.
L’acide tantalique forme des combinaisons instables avec quel- I ques acides. Il est soluble dans les alcalis en donnant des tantalates. Tous les tantalates normaux sont insolubles dans l’eau, même ceux des métaux alcalins; les seuls qui soient solubles sont les polytantalates Ta®0^“K® et Ta®0^°Nah
On hexatantalate octopotassiqiie Ta‘^O^Mv® + lOtPO, en
cristaux clinorhombiques brillants, lorsqu’on évapore dans le vide la solution obtenue en reprenant par l’eau le produit de la fusion de l’anhydride tantalique avec 2 à 3 fois son poids de potasse. Ces cristaux sont solubles sans décomposition dans l’eau tiède; mais si on fait bouillir la solution ou si on l’abandonne à l’air, elle laisse déposer un sel insoluble Ta^0^4^h qu’on obtient aussi par l’action d’un courant d’acide carbonique. Lorsqu’on calcine riiexatantalate et qu’on reprend le produit par l’eau, celle-ci dissout de la potasse et laisse le sel neutre TaO^K. Si la calcination a été elTectuée avec du sel ammoniac, le résidu est soluble et renferme Ta'O^^Kh
Hexatantalate ocïosodiqüe Ta®0^'’Na®-h25IP0. — On l’obtient comme le sel de potassium; il est peu soluble dans l’eau et insoluble en présence d’un excès de soude. Il cristallise en petites tables hexag'onales solubles dans 493 parties d’eau froide et dans 162 parties d’eau bouillante. L’ébullition ne le décompose pas, mais l’action de l’acide carbonique produit des sels insolubles. Si l’on ajoute de l’alcool à la solution aqueuse, on précipite le sel neutre TaO^Na-hlFO, qu’on obtient aussi en calcinant l’hexatantalate et lavant le produit à l’eau.
Lorsqu’on ajoute du sel ammoniac à la solution de l’hexatanlalate de potassium, on obtient un précipité caillebotté blanc un
TANTALE
peu soluble après lavage complet; c’est l’iiexatantalate diamrnoiiique Ta''‘0'^(AzIP)-2-h5IF0.
SULFURE DE TANTALE
1624. On ne connaît que le sulfure TaS^ ou Ta^S'^ produit eu faisant passer des vapeurs de sulfure de carbone sur ranhydride tantalique au rouge ou par l’action de l’hydrogène sulfuré au rouge sur le chlorure de tantale en vapeur. Dans le premier cas, il est d’un gris noir et prend l’aspect métallique du laiton sous le brunissoir; dans le second cas, il est en croûtes cristallines noires.
AZOTURE DE TANTALE.
1625. En traitant le chlorure de tantale par le gaz ammoniac sec et chassant le sel ammoniac par volatilisation, sans dépasser la température nécessaire pour cela, on obtient l’azoture Ta^Az% sous forme d’une masse amorphe ocreuse qui se transforme au rouge en azotureTaAz ; celui-ci est gris et prend l’éclat métallique par le frottement (A. Joly).
RECHERCHE ET DOSAGE DU TANTALE ET DU NIOBIUM
1626. Pour rechercher ces métaux dans un minéral, on soumet celui-ci au traitement indiqué pour leur extraction, et nous n’indiquerons ici que quelques-uns des caractères distinctifs desniobates et des tantalates solubles.
Acide chlorhydrique. . . .
Acide sulfurique étendu.
Acide oxalique
Zinc et HCl
Sel ammoniac
Niobates.
Précipité sol. dans excès d’acide, mais la solution est entièrement précipitée par l’ébullition.
Le précipité est sol. dans la potasse et son carbonate.
Précipilation complète.
Pas de précipité.
Coloration bleue, puis brune.
Précipité lent et incomplet d’acide niobique.
Tantalates.
Précipité sol. dans excès d'acide. La solution n’est pas précipitée par l’ébullition.
Le précipilé est insoluble dans la potasse.
Précipitation incomplète.
Précipité soluble dans excès.
Pas de coloration.
Précipité complet d’un sel ammoniacal acide.
MOLYBDÈNE MÉTALLIQUE.
LAzolate d’argent
'Noix de galle
Cyanure de potassium.. .
— jaune
Niobates.
Précipité jaunâtre soluble à l’ébullition.
Précipité rouge orangé après addition d’un acide.
Précipité blanc, rapide.
Précipité brun dans solution acidulée.
Tantalates.
Précipité noircissant à l'ébullition.
Précipité jaune pâle après addition d’un acide.
Pas de précipité.
Précip. floconneux jaune dans solution acidulée.
GROUPE DU MOLYBDÈNE.
Ce groupe, qui se rattache en partie au chrome, comprend le molybdène, le tungstène et Turanium. La caractéristique de ces métaux est une atomicité plus élevée, nettement caractérisée, ainsi ils donnent tous un pentachlorure et le tungstène fournit même un hexachlorure.
MOLYBDÈNE. — Mo == 95,8.
1627. Historique. État naturel. — C’est principalement
à l’état de sulfure qu’on rencontre ce minéral dans la nature. La ressemblance de ce minéral avec le graphite l’a fait confondre avec ce dernier jusqu’en 1778, époque à laquelle Scheele reconnut qu’il fournit par l’action de l’acide azotique un oxyde à caractère acide qu’il nomma acide molybdique [acichim molyhdæiiæ). Le nom de molybdène était celui que les anciens assignaient à la plombagine; il dérive de (plomb), qui s’appliquait à divers
minéraux plombifères. Un autre minerai de molybdène est le molybdate de plomb dont la .nature fut établie par Klaprotb en 1797. On rencontre encore le molybdène dans beaucoup de minerais de fer.
1628. Molybdène métallique. — Il a été isolé en 1790 par le chimiste suédois Hjelm. On réduit l’anhydride molybdique par un courant d’hydrogène pur dans un tube de porcelaine. On chauffe d’abord modérément, pour ne pas entraîner d’anhydride molybdique, et l’on obtient ainsi en premier lieu l’oxyde rouge MoO^ qui est fixe et qui est entièrement réduit à une très haute température, laissant le molybdène en petits grains métalliques gris (Debray).
Le molybdène est un des métaux les plus réfractaires et
MOLYBDENE.
M. Debray n’a pu l’obtenir neUernent fondu qu’en le cbauffant au chalumeau oxyhydrique, dans un creuset de charbon contenu dans un creuset de chaux ; mais le culot métallique obtenu contenait 3 à 4 p. 100 de carbone qui avait dû en abaisser le point de fusion. Le molybdène fondu est blanc, presque avec l’éclat de l’argent. Il est plus dur que la topaze ; sa densité est égale à 8,0.
CbaufTé à 1’ air, il se transforme en oxyde brun puis en anhydride molybdique. Il est insoluble dans l’acide sulfurique étendu et dans les acides chlorhydrique et fluorbydrique ; l’acide azotique le convertit en anhydride molybdique. L’acide sulfurique concentré et chaud, ainsi quel’eau régale, le dissolventégalement. Les alcalis même en fusion n’attaquent que difficilement le molybdène; mais le nitre fondu l’oxyde vivement en produisant du molybdate de potassium.
Poids atomique. — C’est la réduction de l’anhydride molybdique par l’hydrogène qui a servi à fixer ce poids atomique. Dumas est arrivé ainsi au nombre moyen 95,65 (0 = 15,96) et M. Debray à 95,70. Rammelsberg a obtenu le nombre 95,96 ; enfin les analyses des chlorures de molybdène ont conduit MM. Liecliti et Kempe au nombre 95,86.
Le molybdène forme les quatre chlorures MoGP,MoCP ou Mo^CP, MoGP et MoCP et les oxydes correspondants, auxquels s’ajoute le trioxyde ou anhydride molybdique MoO® correspondant h l’anhydride chromique.
MOLYBDÈNE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1629. Chlorures de molybdène. — Bichlorure MoCP. —
On l’obtient en chauffant le sesquicblorure dans un courant de gaz carbonique sec. Ce sesquicblorure se dédouble en tétrachlorure volatil et bichlorure qui est fixe :
Mo2CI6=iMoC12-f-MoGl*.
C’est une poudre amorphe Ijaune, inaltérable à Pair, insoluble dans l’acide azotique et dans l’eau, soluble dans l’alcool et dans l’étlier. 11 est soluble dans l’acide sulfurique avec une couleur bleu vert. L’acide chlorhydrique le dissout à chaud et fournit par le refroidissement de longues aiguilles jaunes de l’hydrate MoCP-[-3IPO (Liechti et Kempe); par l’évaporation à chaud, de longs prismes renfermant MoCP.2H^O (Blomstrand). Ces cristaux
BROMURES DE MOLYBDÈNE.
i! ont décomposés par l’eau. Les alcalis étendus dissolvent le dchlorure de molybdène; la solution dépose à chaud un oxycliloure Mo=»CL(0H)^ + 2H-^0.
Sesquichlorure de molybdène Mo-Cl°. — Il se forme lorsqu’on i hautre fortement la vapeur du pentaclilorure dans un courant l’anhydride carbonique ou qu’on chauffe ce chlorure à 250“, dans t:in courant d’hydrogène sec. Dans le premier cas, il forme des ! rroùtes cristallines d’un rouge de cuivre; dans le second cas, une 1 masse ressemblant au phosphore rouge.
! Il est insoluble dans l’eau froide et dans l’acide chlorhydrique;
I Il’eau bouillante le décompose. L’acide sulfurique et l’acide azotihique le dissolvent avec une couleur bleue qui passe au vert quand I on chauffe la solution.
I Tétrachlorure de molybdène MoCl'\ — Il se produit comme ! (on l’a vu lorsqu’on chauffe le sesquichlorure dans un courant ikTanhydride carbonique. Il forme des vapeurs jaunes qui se su- Ibliment dans la partie froide du tube en une poudre brune confu- 'Sément cristalline. Il s’altère à l’air humide en devenant bleu vert et en donnant finalement un déliquium brun. Il est soluble idans l’acide sulfurique avec une couleur bleu vert en dégageant de l’acide chlorhydrique.
Lorsqu’on cherche aie resublimer, il se décompose, sans doute en MoCl“ et MoGD.
Pentachlorure de molybdène Mo CP. — On chauffe le molyb- I dène ou le sulfure de molybdène dans un courant de chlore sec. ü forme une vapeur rouge foncé qui se condense en cristaux brillants, noirs, fusibles à 194°. Il bout à 268°; sa densité de vapeur a été trouvée égale à 135,7 — 137,6 (théorie 136,3) (Debray).
Le pentachlorure de molybdène fume à l’air, devient bleu vert et tombe en déliquescence en donnant une liqueur brune. Il se dissout dans l’eau avec une grande élévation de température ; la solution est verte. Il est soluble aussi dans l’alcool et dans l’éther.
Oxychlorures. — Nous les étudierons à la suite des oxydes.
1630. Bromures de molybdène. — Dibromüre MoBr^ — Il se forme par le dédoublement du sesquibromure, comme on obtient le dichlorure, et se comporte comme ce dernier. C’est une masse orangée infusible, insoluble dans l’eau et dans les acides. Les alcalis concentrés en séparent du protoxyde de molybdène.
MOLYBDÈNE.
lanclis que les alcalis élenclus le dissolvenl à chaud; la solution jaune abandonne par le refroidissement des cristaux orangés brillants qui ont pour composition Mo^Br^O + 9IPO soit Mo^Br''(01]p H-8IPO ; si l’on sature la solution alcaline par l’acide acétique, l’acide carbonique ou le sel ammoniac, il se forme un précipité amorphe jaune Mo^Br'’'(OII)^ -f 2IPO.
Le poids moléculaire de ce bromure est sans doute Mo^Br® qu’il faut envisager comme le bromure d’un radical Mo^BP'.Br^ donnant l’hydrate ci-dessus par l’action des alcalis (Blomstrand). Cet hydrate perd 61PO sur l’acide sulfurique et se déshydrate complètement à 100° en laissant une poudre rouge. Dissous dans les acides il forme des sels.
Chlorure de bromomolybdène Mo^BC^CB-{-3IDO. — Il se dépose sous forme d’une poudre pesante jaune lorsqu’on sursature la solution alcaline du bromure par l’acide chlorhydrique. On obtient • de même le fluorure Mo^Br^FP qui ressemble au chlorure.
Sulfate de bromomolybdène Mo^Br^SO^-|-3IPO. — Précipité jaune insoluble. Le mohjhdate Mo^Br\MoO*-)-H'^0 est un précipité orangé obtenu en traitant la solution alcaline par le molybdate d’ammonium additionné d’acide acétique.
(Le dicblorure doit de même être envisagé comme renfermant Mo^CP.CP, puisqu’il donne un hydrate Mo^CP(OH)2-f-^^^^^ bromure Mo^Cb'Br^-|-6H’0 ; celui-ci cristallise en prismes orangés, solubles dans l’eau).
Sesquibromure Mo^Br®. — C’est le produit principal de l’action de la vapeur de brome à chaud sur le molybdène. Il se sublime en un amas feutré composé d’aiguilles très déliées, d’un noir verdâtre. Il est insoluble dans l’eau, qui ne le mouille même pas ; il est insoluble dans l’acide chlorhydrique bouillant et est converti en sesquihydrate de molybdène par les alcalis (Blomstrand).
Tétrabromure MoBr\ — Il se forme en petite quantité à côté du sesquibromure et se dépose en aiguilles noires brillantes. Chauffé, il fond et se volatilise en se décomposant partiellement en brome et dibromure. Il est déliquescent et se dissout dans l’eau avec une couleur jaune brun (Blomstrand).
1631. lodures de molybdène. — On ne (Connaît que les composés obtenus en dissolvant le sesquioxyde et le bioxyde de molybdène dans l’acide iodbydrique. La solution du bioxyde
OXYDES DE MOLYBDÈNE.
loime par Tévaporalion des cristaux rouges de iétraiodure MoP.
On ne connaît pas les üuorures de molybdène, mais seulement î les fluoxymolybdates.
OXYDES DE MOLYBDÈNE.
Le PROTOXYDE MoO n’est connu qu’à l’état d’hydrate, qui se ^sépare lorsqu’on traite le chlorure ou le hromure correspondants [par la potasse concentrée. C’est une poudre noire.
1632. Sesquioxyde de molybdène Mo^O^ — C’est le proiduit de réduction de l’acide molybdique par le zinc ou par 1 l’amalgame de sodium. Pour le préparer, on ajoute de l’acide ! chlorhydrique à la solution d’un molyhdate jusqu’à redissolution
du précipité, puis on traite la solution par le zinc pur; elle devient d’ahord hleue, puis hrune et finalement noire. En traitant ensuite la solution par l’ammoniaque, on obtient un précipité noir de sesqidhydrale Mo^(OHj® qui se transforme en sesquioxyde par une calcination modérée à l’abri de l’air. Le précipité retenant énergiquement du zinc, il est préférable d’opérer la réduction de l’acide molybdique par l’amalgame de sodium. L’hydrate est difficilement soluble dans les acides, avec une couleur noire ; le sesquioxyde anhydre y est tout à fait insoluble, ainsi que dans les alcalis.
La solution chlorhydrique hrune de l’hydrate laisse par l’évaporation une masse noire poreuse. Sa saveur est astringente. Le sulfure ammonique en précipite un sulfure soluble dans un excès de réactif.
1633. Bioxyde de molybdène MoO^ — Buchholz l’a obtenu par la calcination du molybdate d’ammonium, mais il vaut mieux calciner un mélange de molybdate de sodium et de sel ammoniac, et reprendre le produit fondu par l’eau et par la potasse. On obtient ainsi une poudre cristalline paraissant pourpre à la lumière solaire. On peut aussi fondre le molybdate de sodium avec le tiers de son poids de zinc, ajouté par petites portions, puis laver alternativement le produit avec de la potasse et avec de l’acide chlorhydrique (Ullik); la poudre cristalline qui reste ressemble alors à l’indigo sublimé. Densité = 5,67. Enfin on obtient facilement le bioxyde de molybdène en chautîant l’acide molybdique dans un mélange d’oxyde de carbone et de gaz carbonique (Debray).
MOLYBDÈNE.
Le bioxyde de molybdène est insoluble dans les acides; l’acide azotique le transforme en acide molybdique et la potasse en fusion en molybdate de potassium, avec dégagement d’hydrogène. Chauffé au rouge dans la vapeur d’eau, il est pareillement converti en anhydride molybdique.
Hydrate molybdique Mo(01I)\ — On fait digérer une solution chlorhydrique d’acide molybdique avec du molybdène métallique jusqu’à coloration rouge, puis on précipite par l’ammoniaque. On peut remplacer le molybdène par le cuivre que l’on fait digérer avec de l’acide chlorhydrique et de l’anhydride molybdique jusqu’à dissolution complète de celui-ci, puis précipitant la liqueur rouge par l’ammoniaque. C’est encore cet hydrate qui se précipite par l’addition d’ammoniaque à la solution du pentachlorure de molybdène.
L’hydrate molybdique ressemble à l’hydrate ferrique. Récemment précipité, il est soluble dans l’eau, mais précipitable par les sels ; il perd cette solubilité par la dessiccation.
La solution rouge est acide au tournesol et offre les caractères des solutions colloïdales en général.
L’hydrate molybdique est insoluble dans les alcalis, soluble dans les acides et les bicarbonates alcalins, d’où il se précipite par l’ébullition. '
1 634. Anhydride molybdique MoO^. — Onle rencontre quelquefois accompagnant le molybdène sulfuré naturel. C’est généralement à l’aide de ce dernier qu’on le prépare en le grillant dans un courant d’air. Le sulfure de molybdène doit être finement pulvérisé et la température ne doit pas dépasser le rouge pour ne pas fondre le produit; l’anhydride molybdique produit va se sublimer dans les parties froides du tube en belles lames rbombiques incolores. Pour l'avoir sous forme compacte, on dissout l’anhydride sublimé dans l’ammoniaque et on fait cristalliser le molybdate d’ammonium, qu’on calcine ensuite au contact de l’air.
Le grillage des oxydes inférieurs de molybdène les transforme également en anhydride molybdique.
Pour retirer l’anhydride molybdique du molybdate de plomb naturel (/9/omô jaune), on épuise d’abord celui-ci par l’acide chlorhydrique étendu pour éliminer le fer, le zinc, etc., puis on le décompose par l’acide chlorhydrique concentré et bouillant; on évapore à sec et on convertit le résidu en molybdate d’ammonium.
ACIDE MOLYBDIQUE.
L’anhydride molybdique est une poudre blanche, douce au toucher; il jaunit à chaud. Il est fusible et volatil à une température élevée. Densité = 4,4. Il est soluble dans 500 parties d’eau froide et seulement dans 9G0 parties d’eau bouillante; la •solution est acide et à saveur métallique. Il est soluble dans l’acide tartrique, insoluble dans les acides minéraux, sauf l’acide pbos- . pborique. Il se dissout dans ces acides en passant à un degré inférieur d’oxydation lorsqu’il y a un corps réducteur en présence.
Acide molybdique MoO'^Hb — Il reste sous forme de fines 'lamelles blanches par l’évaporation spontanée de la solution nitrique de l’anhydride molybdique (Berzelius). M. Ullikl’a obtenu en croûtes cristallines jaunâtres, presque insolubles, composées de petites aiguilles, en décomposant le molybdate de magnésium par une quantité équivalente d’acide azotique.
Lorsqu’on traite le molybdate d’ammonium dissous dans 7 fois son poids d’eau par son poids d’acide azotique de 1,16 de densité, il se dépose à la longue des croûtes cristallines jaunes, solubles dans l’eau, qui ont pour composition MoO^'tP-|- tPO.
Acide colloïdal. — Il se produit par la dialyse de la solution chlorhydrique du molybdate de sodium. La solution restant sur le dialyseur est très acide et astringente ; elle laisse par l’évaporation une masse gommeuse déliquescente (Grabam).
On obtient un autre acide molybdique amorphe et soluble en décomposant le molybdate de baryum par une quantité exacte d’acide sulfurique. La solution filtrée est incolore et se dessèche par l’évaporation en une masse colorée en bleu, par suite d’une réduction partielle par les poussières de l’air. Ce résidu est soluble dans l’eau froide; mais, après un certain temps, il ne se dissout plus qu’à chaud.
Sels molybdiques. — Le trioxyde de molybdène est un oxyde acide; mais il peut néanmoins se combiner aussi à divers acides. Ainsi on obtient un chlorlnjdrate MoOb2HGl ou dichlorhydrine MoO(OH)^Cb en chauffant à 150° l’anhydride molybdique dans un courant de gaz chlorhydrique. C’est une masse cristalline blanche, très volatile et soluble dans l’eau (Debray).
Sulfate molybdique SOLMoOL — Cet anhydride mixte se dépose en cristaux incolores, brillants et déliquescents, de la solution faite à chaud de l’anhydride molybdique dans l’acide sulfurique concentré (Schultz-Sellack).
MOLYBDÈNE.
1635. Oxyde de molybdène intermédiaire [oxyde bien] = MoO^MoO^ — Il SC forme lorsqu’on fait bouillir avec de
l’eau un mélange d’acide molybdiquecl de molybdène (Bucbbolz). Si l’on fond du molybdale d’ammonium avec du tricblorure de molybdène, on obtient une poudre d’un violet brun, à éclat métallique, renfermant Mo^O®, soit 2MoOMVIoO'. On obtient la même combinaison en lamelles cuivrées, bleuissant à l’air, par l’électrolyse du trioxyde de molybdène fondu (Wœhler et Buff). Chauffée à l’air, cette combinaison se transforme en une poudre bleue jVIo^O^ ou MoOM\IoO%
On obtient cet oxyde bleu par voie humide lorsqu’on verse une solution de tétrachlorure de molybdène dans une solution de molybdale d’ammonium ou qu’on expose l’liydrateMo(OH)^ àl’air; ou bien encore en traitant la solution acide d’un molybdale par le chlorure stanneux, le glucose ou autres réducteurs, puis précipitant la solution bleue par le chlorure de sodium.
L’oxyde bleu hydraté est soluble dans l’eau, insoluble dans les solutions salines. Sa solution est d’un bleu foncé, presque noire. Sa saveur est amère et métallique.
' OXYGHLORURES DE MOLYBDÈNE.
1636. Deux de ces oxychlorures constituent des chloracides molybdiques ; ce sont les composés MoOGB et MoO^Cl^
Monoxytétrachlorure de molybdène MoOCD. — Il se produit par l’action du chlore sur un mélange chauffé modérément de bioxyde de molybdène et de charbon (Blomstrand), ou en faisant passer du chlore sec à travers un tube contenant deux nacelles, la première renfermant du molybdène, la seconde du bioxyde do molybdène; dans ce cas, on obtient comme produits secondaires l’oxychlorure MoO^CP et un sublimé brun très volatil Mo-O^Cl' (Puttbach).
L’oxychlorure MoOCP se sublime en un amas d’aiguilles d’un vert foncé ou en lamelles métalliques vertes. Il fond et se volatilise déjà avant 100*’. Fondu, il se concrète en une masse brillante verte. Sa vapeur est d’un rouge foncé. Il est très soluble dans Peau et déliquescent.
Dioxydichlorure de molybdène MoO^CP. — Il correspond à l’oxyde de chromyle et se produit par l’action à chaud du chlore sec sur le bioxyde de molybdène. Il se sublime en paillettes jau-
MOLYBDATES.
iidâtres sans forme cristalline, volatiles au-dessous du rouge sans ; fondre (il ne fond que si on le chauffe en tubes scellés). Il est très 'Soluble dans l’eau et dans l’alcool; sa solution est incolore.
On obtient un produit de même composition, en lamelles quaidratiques jaunâtres, par une série de sublimations du composé 'Mo^O^CP; ou en cristaux plus volumineux, d’un jaune de miel, [■lorsque l’on chauffe l’oxychlorure MoO^CP en paillettes amorphes kiavec le même pentacblorure oxymolybdique. Lorsqu’on sublime |(ces cristaux, ils donnent de nouveau la modification amorphe.
On peut envisager comme un oxychlorure hydraté MoO^CP.H^O lie composé Mo0^2HCl décrit plus haut.
Sesquioxypentachlorure Mo^O^CP. — Il se forme par l’action 'du chlore sur le sesquioxyde de molybdène. Sublimé dans un courant d’hydrogène à une température modérée, il se condense en jprismes transparents orthorhombiques bruns. Il est fusible et 'volatil. Il est déliquescent et se réduit à Pair en un liquide bleu.
Sesquioxyhexachlorure Mo^O'^CP. — Il se produit à côté de l’oxychlorure vert MoOCP* et se sublime en prismes violets, rouge rubis par transparence. Par de nouvelles sublimations, il se dépose en longues aiguilles rouge cinabre. Il est soluble et sa solution est incolore.
Oxybromure MoO-Br^. — On l’obtient comme l’oxychlorure correspondant. Il forme des tables ou des lamelles orangées déliquescentes.
1637. Oxyftuorure de molybdène. — Ce composé n’est connu qu’en solution, mais il donne avec les fluorures métalliques des combinaisons qu’on obtient en dissolvant les molybdates dans l’acide fluorhydrique. Les fluoxymolijhdates appartiennent en général au type MoO^FPâP-{-ntPO, quelques-uns au type MoO^FPM, ou le double de celte formule, et s’obtiennent en partant des polymolybdates. Ces sels ont surtout été étudiés par M. Delafontaine. Les composés alcalins sont solubles et cristallisables.
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Ces sels ont la constitution des chromâtes. Outre les sels normaux MoO^M^ il existe ’pohjmohjh dates Mo^O’^M^ et Mo^O^'^AP correspondant aux dichromates et aux trichromates et même des sels plus complexes, notamment les heptamolybdates hexahasiques II. — Chimie uiinéralc. 47
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Mo’'0^''M® OU 7MoO’.3M^O, qu’on peut envisager comme des sels doubles 2Mo20'MMVIo=‘0'"M' ou 2MoH)’‘^M'.MoO'‘M'.
M. Ullik a décrit des sels doubles dans lesquels une partie de l’acide molybdique est remplacée par de l’acide cliromique, sans que la forme cristalline en soit modifiée.
On prépare les molybdates alcalins en fondant une ou plusieurs molécules d’anhydride molybdique avec une molécule de carbonate alcalin.
1638. Molybdates de sodium. — Molybdate neutre MoO^Na^ 2H^O. — On l’obtient par voie sèche ou par voie humide. Il est très soluble et cristallise difficilement en écailles nacrées (Ullik) ou en rhomboèdres aigus (Svanberg et Struve). A basse température, il cristallise avec lOH^O et est alors isomorphe avec le sulfate de sodium (Gentele).
Dimolybdate Mo^O'^Na^ — La masse fondue (2MoO® pour CO^Na*) est cristalline et se dissout lentement dans l’eau chaude. Par la cristallisation, ce sel se décompose en molyhdate neutre et heptamolybdate hexasodiqiie Mo’'0'^^Na® -J- 22H^O, qui cristallise en tables hexagonales efflorescentes, fusibles dans leur eau de cristallisation et éprouvant ensuite la fusion ignée. Le sel fondu se prend en longues aiguilles par le refroidissement.
Trimolybdate Mo^O^“Na^ -]- 7H^O. — On l’obtient soit directement soit par l’addition d’acide acétique au sel précédent ou de carbonate de sodium à l’octomolybdate. Il cristallise en aiguilles soyeuses ; 100 parties d’eau en dissolvent 3 p. 88 à 20° et 137 parties à 100°.
Tétramolybdate Mo'^O^^Na^ 6H^O. — Croûtes brillantes, peu solubles dans l’eau froide, très solubles dans l’eau bouillante. On l’obtient par l’addition d’une quantité convenable d’acide chlorhydrique à la solution du sel neutre.
OcTOMOLYBDATES. — Le sel acide Mo®0^°NaH -}- 4H^O est une poudre blanche qui se dépose lorsqu’on fait bouillir le sel neutre avec de l’acide azotique. Traité par le carbonate de sodium en quantité voulue, il se convertit en octomolybdate Na®0^®Na®-|-4H*0 qui offre le même aspect.
Décamolybdate Mo‘®0*^Na2 -|- 21H20. — Prismes clinorhombiques brillants, très solubles dans l’eau, qui se déposent d’une solution d’acide molybdique soluble additionnnée de la quantité voulue de carbonate de sodium. On obtient un autre sel, au con-
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.raire peu soluble, 12IPO, sous la forme d’une pou-
Ire cristalline, par l’addition d’acide chlorhydrique en quantité théorique à la solution du sel neutre au bain-marie.
1639. Molybdates de potassium. — Molybdate neutre VMoO^K^ — Prismes quadratiques microscopiques anhydres, très '^solubles, se déposant par l’évaporation sur l’acide sulfurique.
IIeptamolybdate Mo^O^^K® -)- 4IPO. — On l’obtient en ajoutant de l’acide chlorhydrique à une solution d’acide molybdique dans Ile carbonate potassique jusqu’à ce qu’il se produise un trouble ipermanent. Il se dépose à la longue en prismes clinorhombiques l’qiie l’eau pure décompose en sel neutre et trimolybdate <qui cristallise avec 3bP0 en aiguilles flexibles et soyeuses, peu sollubles dans l’eau froide, solubles dans l’eau bouillante,
1640. Molybdates d’ammonium. — Molybdate neutre ^MoO^(AzH^)^ — Cristaux clinorhombiques se déposant d’une sollution ammoniacale d’acide molybdique par l’addition d’alcool. Il • est peu stable et tend à se transformer en heptamolybdate.
Heptamolybdate d’ammonium Mo'^0^^(AzH'‘)® 4H^0. — C’est le
molybdate ammonique ordinaire. On l’obtient par l’évaporation de la solution ammoniacale d’acide molybdique. Il se dépose en grands prismes hexagonaux clinorhombiques transparents, quelquefois bleuâtres. Il se transforme par l’ébullition de sa solution en un polymolybdate moins soluble, soit le dimolyhdate Mo-0^(AzH*)% soit le ^rzmo/yé«?<2^cMo^O^®(AzIP)^-j-H^O. Le premier est une poudre cristalline ; le second se sépare en aiguilles soyeuses. L’heptamolybdate d’ammonium est soluble dans l’acide azotique et dans l’acide chlorhydrique.
1641. Molybdates alcalino-terreux. — Ils sont presque tous insolubles dans l’eau et peuvent être obtenus par double décomposition. Ils sont infusibles. On peut aussi obtenir les molybdates neutres en fondant le sel de sodium avec un chlorure alcalino-terreux en excès; le molybdate formé cristallise dans cet excès. M. Schultze a obtenu ainsi les molybdates MoO*Ca,MoO*Sr et MoO'*Ba en cristaux quadratiques.
On obtient le trimolybdate de calcium Mo®0^®Ca -|- 6H^0 en faisant bouillir du carbonate de calcium avec un excès d’anhydride molybdique et abandonnant la solution à la cristallisation; il se dépose en mamelons composés de fines aiguilles.
Molybdate de magnésium MoO^Mg -t- 5H^0. — On fait bouillir
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ranbydritlc molybclique avec de la magnésie et on concentre la solution. Il se dépose par le refroidissement en pi-ismes brillants, transparents, probablement clinorbombiques. Par l’évaporation sponlanée de la solution, il se dépose en petits cristaux renfermant 7IPO, comme le sulfate de magnésium, auquel il ressemble par son aspect (Delafontaine).
Molybdate de magnésium et de potassium (MoO'‘fMgK2-|-2IPO. — Cristaux brillants qui se déposent de la solution mixte des deux molybdates. On obtient de même le molybdate ammoniacomagnésien. Ces sels paraissent isomorpbes avec les sulfates ferrosoet manganoso-potassiques.
CimOxMOMOLYBDATE DE MAGNÉSIUM ET DE POTASSIUM (GrO*MoO^)MgK2
+ 2IPO. — Ce sel, qui paraît isomorphe avec le molybdate double ci-dessus, se forme lorsqu’on fait cristalliser un mélange de ebromate de potassium et de molybdate de magnésium (UHik).
M. Ullik a décrit en outre une série de polymolybdates de magnésium solubles et cristallisables.
1642. Molybdate d’argent MoO^Ag^ — Octaèdres réguliers incolores, très réfringents, se déposant par l’évaporation d’une solution ammoniacale de molybdate alcalin et d’azotate d’argent (Debray).
1643. Molybdate de plomb MoOTb. — Le molybdate naturel [plomb jaune^ wulfénite) qui accompagne d’autres minerais de plomb est en tables ou en octaèdres tronqués, à base carrée, jaunes ou bruns, de 6 à 7 de densité. On l’obtient sous cette forme en fondant 4 parties de molybdate de sodium avec 24 parties de cblorure de plomb et 6 parties de chlorure de sodium. Les cristaux ainsi obtenus sont jaunes. D = 6,81. La couleur jaune paraît due à des traces de phosphate. Le molybdate obtenu par double décomposition est un précipité incolore.
COMBINAISONS PHOSPHOMOLYBDIQUES.
1644. Lorsqu’on ajoute un peu d’acide phospborique ouun phosphate dissous dans l’acide azotique à la solution de molybdate d’ammonium dans l’acide azotique, on obtient, surtout à chaud, un précipité jaune insoluble dans l’acide azotique. Cette réaction très sensible permet de caractériser et même de doser l’acide phosphorique (t. I, p. 575). Le précipité produit est le sel d’ammonium d’un acide complexe, V dLOÀàQ phosphomolybdique qui, pour 1 molé-
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icule d’acide phosphorique PO^IP, renferme 10 molécules d’anhydride molybdique (Debray; llMoO^ d’après Rammelsberg et 12MoO^ d’après M. Finkener).
Acide phosphomolybdique (MoO^)^°PO^IP llbPO (1). — Si l’on fait bouillir le sel d’ammonium jaune avec un excès d’eau régale, pour détruire l’ammoniaque, on obtient un liquide jaune qui fournit par l’évaporation spontanée de beaux prismes dissymétriques jaunes qui sont l’acide phosphomolybdique avec llIPO. Il est très soluble dans l’eau pure et s’en sépare par l’évaporation en octaèdres réguliers volumineux contenant environ 23H-0. Enfin, la cristallisation dans l’eau chargée d’acide azotique fournit des prismes orthorhombiques avec 18 ou 19 H^O (2).
La solution d’acide phosphomolybdique donne des précipités jaunes dans les solutions acides des sels de potassium, d’ammonium, de césium, de rubidium, de thallium. Les sels des autres métaux, y compris le bismuth, ne sont pas précipités si la solution est assez acide. L’acide phosphomolybdique précipite en outre les alcaloïdes organiques dont il constitue un excellent réactif.
Le sel de potassium (MoO^)^‘’.PO^K^ -f 6IPO obtenu en faisant bouillir le sel d’ammonium avec la potasse puis sursaturant par l’acide azotique, ou bien par addition d’acide phosphomolybdique à un sel de potassium en solution acide, est en petits prismes quadratiques jaunes presque insolubles dans l’eau et dans l’acide azotique étendu, solubles dans les alcalis. Le sel de sodium est soluble dans l’acide azotique et dans l’eau.
Phosphomolybdate d’ammonium (MoO^)^°PO^{AzH'^)^-[-6rPO. — C’est le précipité jaune produit par l’addition d’acide phosphomolybdique à un sel d’ammonium en solution acide, ou par l’addition d’une solution nitrique de molybdate d’ammonium à de l’acide phosphorique ou à la solution nitrique d’un phosphate. Dans ce cas, le molybdate doit être en grand excès. C’est une poudre cristalline jaune serin, presque insoluble dans l’eau et dans l’acide azotique étendu, insoluble dans la solution acide de molybdate
(1) Voici la formule par laquelle Wurtz dans le Dictionnaire de chimie interprète la constitution de ce composé complexe :
HO.M0O2 M0O2 M0O2 M0O2 PO(OH
(2) Dans la notation dualistique, ces hydrates sont représentés par les formules (MoO3)20. P205 4-251120; -h 50II20 et 4 401120.
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ammoniquo en excès, La présence d’acide chlorhydrique ou de cldorures empêche ou entrave sa précipitation, ainsi que l’acide phosphorique en excès.
Lorsqu'on remplace l’acide phosphorique par l’acide métaphosphoriqueou par l’acide pyrophosphorique, il n’y a pas immédiatement de précipité. Celui-ci ne se forme que lentement, à mesure que ces acides se transforment en acide orthophosphorique. Le sel d ammonium qui se dépose alors est en petits cristaux jaunes très brillants (Debray).
Diphosphopontamolybdates. — L’acide phosphomolybdique et ses sels ne sont stables qu’en présence des acides. Traités par les alcalis, ils lui cèdent de l’anhydride molybdique et se transforment on phosphomolybdates dans lesquels les rapports entre l’anliydride molybdique et l’acide phosphorique sont oMoO^ ; 2POTi^
Les phosphomolybdates ainsi produits sont incolores ou peu colorés, d’un aspect nacré, solubles et cristallisant bien. Traités par un acide, ils régénèrent les phosphomolybdates jaunes en perdant de l’acide phosphorique (Debray).
DiPHOSPHOPENTAMOLYBDATES DE POTASSIUM (MoO^)^(PO^K^)^ -f- 7H^O.
— Tables ou prismes rhomboïdaux brillants se déposant de leur solution bouillante; cette solution est acide. Le sel de sodium ^ cristallise avec 14IPO, ainsi que le sel d’argent, qu’on obtient par' double décomposition.
Sel d’ammonium (MoO^)“[PO'’(AzH'^)^]^ -j- 7tPO. — Longs prismes clinorhombiques obtenus en évaporant la solution du sel jaune dans l’ammoniaque. Il est soluble dans l’eau bouillante, peu soluble dans l’eau froide ; sa solution est acide.
1645. Acide arséniomolybdique. — Il se forme comme l’acide phosphomolybdique, mais est beaucoup moins stable. Il fournit avec les sels alcalins des précipités jaunes tout à fait semblables aux phosphomolybdates et renfermant (MoO^)‘®AsO^]\P-|- Aq.
Lorsqu’on évapore à chaud la solution de l’acide arséniomolyb- . dique jaune, il se dédouble en acide molybdique et en un acide arséniotrimolyhdique (MoO^)*AsOTP, qui est blanc et très stable, auquel correspondent des sels bien définis (Debray) (1).
(1) Il existe aussi des combinaisons correspondant aux combi-
naisons silico-tuugstiques qui seront décrites plus loin. Elles ont été obtenues par M. Parmentier.
RÉACTIONS ET DOSAGE DU MOLYBDÈNE
SULFURES DE MOLYBDÈNE.
1646. Bisulfure de molybdène MoS^ — C’est le sulfure naturel ou mohjbdénite qu’on rencontre fréquemment en petite quantité dans les terrains primitifs. Il est en cristaux hexagonaux confus ou en masses lamelleuses noires ressemblant au graphite, grasses au toucher, laissant une trace noire sur le papier et une trace verte sur la porcelaine. Densité = 4,14 à 4,57. Il est infusible et indécomposable par la chaleur. Le grillage à l’air le convertit en anhydride molybdique. Il est facilement attaqué par l’eau régale et par l’acide azotique, mais non par l’acide chlorhydrique; difficilement par les alcalis.
On peut le préparer en calcinant l’anhydride molybdique avec du soufre ou dans un courant d’hydrogène sulfuré.
1647. Trisulfure de molybdène MoS^ — Il se forme par l’action de l’hydrogène sulfuré, de préférence à chaud, sur la solution d’un molybdate alcalin, ou en faisant bouillir longtemps celnici avec du sulfure ammonique. Dans les deux cas, il reste dissous à l’état de sulfomolybdate et se précipite lorsqu’on acidulé la solution. C’est un précipité rouge brun. Séché puis calciné à l’abri de l’air, il laisse un résidu de bisulfure. Il se combine aux sulfures alcalins, donnant des ml fomohjh dates solubles et cristallisables. Le sel de potassium MoS'^K^ cristallise en prismes volumineux à 4 ou 8 pans, d’un rouge rubis, à reflets mordorés; sa solution est jaune rouge (Berzelius). Le sel d’ammonium s’obtient en faisant digérer le molybdate de plomb avec le sulfure ammonique; la solution rouge l’abondonne à la longue en cristaux d’un rouge cinabre (Debray).
1648. Tétrasulfure MoSb — En faisant bouillir une solution de sulfomolybdate de potassium avec du trisulfure de molybdène, ce dernier se transforme en bisulfure et cède le tiers de son soufre au sulfomolybdate, qui se transforme Qwpersulfomolyhdate’^o^^Ys}^ cristallisable en lamelles d’un rouge rubis, peu solubles dans l’eau froide. L’acide chlorhydrique produit dans la solution un précipité rouge qui paraît être le tétrasulfure de molybdène (Berzelius).
RÉACTIONS ET DOSAGE DU MOLYBDÈNE
1649. Chauflés sur le charbon dans la flamme de réduction, les composés de molybdène donnent du molybdène métallique qui
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imprègne lo charbon cl qu’on peut en séparer par lévigation. Dans la llamme d’oxydalion il se produit un enduit d’anhydride molybdique, jaune à chaud, incolore à froid.
Avec le borax, dans la flamme d’oxydation, perle limpide, jaune à chaud, incolore à froid; dans la flamme de réduction, la perle est brune et opaque.
Nous ne reviendrons pas sur les caractères des divers cblorures de molybdène, les seuls sels àpeu près de ce métal. Tous ces chlorures et les oxydes correspondants peuvent être facilement convertis en anhydride molybdique ou en molybdates. Parmi ceux-ci, les sels alcalins et de magnésium sont seuls solubles dans l’eau. Leur solution donne avec les acides minéraux un précipité volumineux d’acide molybdique, soluble dans un excès d’acide et dont la précipitation est empêchée par la présence d’acides organiques. Le précipité d’acide molybdique peut être caractérisé par sa transformation en sel d’ammonium, dont la solution nitrique donne à chaud, avec un peu de phosphate de sodium, un précipité jaune de phosphomolybdate.
L’addition de zinc à la solution acide d’un molybdate y produit une coloration bleue, verte ou brune, selon la durée de la réaction. L’addition d’un molybdate à la solution brune donne une solution bleue de molybdate de molybdène.
L’acide sulfureux et différentes matières organiques (sucre, alcool, acide tartrique) colorent aussi en bleu la solution chlorhydrique des molybdates. On a vu plus haut Faction de l’hydrogène sulfuré.
On dose généralement le molybdène à l’état de sulfure MoSh dont le poids reste invariable lorsqu’on le calcine à l’abri de l’air. La précipitation du sulfure de molybdène dans la solution des molybdates ne s’effectue que très lentement d’une manièr-e complète; d’après M. Tuttle, elle est instantanée si Ton ajoute du zinc à la solution chlorhydrique.
Un procédé plus rigoureux consiste à précipiter l’acide molybdique à l’état de sel mercureux. Le précipité , produit par l’azotate mercureux dans une liqueur très peu acide, est insoluble dans un excès d’azotate mercureux. Le précipité, lavé avec une solution de ce sel, puis séché à 100“, laisse par la calcination dans un creuset, où l’on fait arriver de l’hydrogène, du bioxyde MoO^ qu’on pèse.
TUNGSTÈNE MÉTALLIQUE.
TUNGSTÈNE. — Tu ou W=3l83,6.
1650. Historique. État naturel. — En soumettant à : l’analyse le minéral désigné par Cronstedt sous le nom de , tiingsten (pierre pesante), Scheele y reconnut en 1781 la pré- ! sence d’un acide encore inconnu. Berg-mann émit l’hypothèse que j cet acide renferme un métal nouveau, hypothèse qui ne tarda pas t à être vérifiée par les recherches^-des frères d’Elhujar, chimistes I , espagnols, qui réduisirent cet acide, retiré du wolfram, par le I charbon, et obtinrent ainsi le tungstène, en 1783.
Le tungstène est contenu dans un certain nombre de minéraux assez abondants dans les gisements d’étain ; le principal d’entre eux est le wolfram^ nom souvent donné au métal lui-même ; c’est du tungstate ferroso-manganeux. La schcelite, qui est l’an- I cien tungsten, est du tungstate de calcium; la scheelitine est du tungstate de plomb.
1651. Tungstène métallique. — La réduction de l’anhydride tungstique par le charbon dans un creuset hrasqué ne s’effectue qu’à une température très élevée; le métal obtenu est fortement carburé. On l’obtient plus pur en réduisant l’anhydride tungstique par l’hydrogène à une température élevée (Berzelius) ou en réduisant le chlorure de tungstène par la vapeur de sodium (Riche). Wœhler Ta préparé en faisant passer dans un tube des
I vapeurs de chlorure de tungstène mélangées d’hydrogène. Il a enfin été obtenu par l’électrolyse du tungstate de sodium fondu (Zettnow).
Obtenu par la réduction de l’anhydride tungstique par l’hydrogène, le tungstène se présente en grains cristallins brillants d’un blanc d’étain, rayant le verre. Sa densité est considérable, et les données à cet égard sont variables; elle est de 17,2 d’après Wœhler; de 19,26 d’après M. Roscoe. Il est encore plus infusible que le molybdène.
Le tungstène ne s’oxyde qu’à une température élevée ; il décompose la vapeur d’eau au rouge. Il se combine au chlore et au brome vers 250 ou 300°; au soufre à une température supérieure au point de fusion de celui-ci. Les acides chlorhydrique et sulfurique concentrés ne l’attaquent que difbcilement ; l’acide azotique le transforme en anhydride tungstique; l’eau régale
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l’attaque très rapidement. La potasse concentrée et bouillante le dissout avec dégagement d’hydrogène.
Poids atomique. — Les données relatives à ce poids atomique, déterminé en général par réduction de l’anhydride tungstique par l’hydrogène et inversement par l’oxydation du tungstène, sont très concordantes et s’écartent à peine de 183,6 pour O = 16,96 (R. Schneider, Dumas, Marchand, Zettnow, Roscoe).
A part les chlorures correspondant à ceux du molybdène, le tungstène forme un hexachlorure TuCP; d’autre part, le terme Tu^CP manque. Quant aux oxydes, on n’en connaît que deux :1e bioxj^de TuO^ et l’anhydride tungstique TuO^ ainsi que des oxydes intermédiaires bleus.
1652. Alliages du tungstène. — Le tungstène est préparé industriellement par réduction au creuset brasqué du wolfram après grillage et pulvérisation; il est employé à la fabrication des aciers tungstifères (p. 365).
Les frères d’Elhujar avaient déjà préparé divers alliages du tungstène avec l’or, l’argent, le cuivre, le plomb, en fondant ces métaux avec du wolfram et du charbon. En 1860, M. Rernouilli a préparé divers alliages d’une manière analogue. Les alliages avec le cuivre, le zinc, le cobalt, le nickel sont très peu fusibles. Le fer peut former des alliages renfermant jusqu’à 80 p. 100 de tungstène. En ajoutant une certaine quantité de tungstène au bronze, au laiton et à d’autres alliages, on communique à ceux-ci des propriétés spéciales.
TUNGSTÈNE ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1653. Chlorures de tungstène. — Dichlorure TuCP. — Il s’obtient en réduisant l’hexachlorure par l’hydrogène ou en décomposant par la chaleur (fusion du zinc) le tétrachlorure dans un courant d’anhydride carbonique. C’est une poudre amorphe grise, se décomposant à l’air humide et se dissolvant en partie dans l’eau avec une couleur brune ; mais la majeure partie est décomposée, avec dégagement d’hydrogène, en acides tungstique et chlorhydrique (Roscoe).
Tétrachlorure TuCh. — Il se forme par réduction incomplète des chlorures supérieurs par l’hydrogène ou lorsqu’on les chaulTe dans le gaz carbonique (Riche, Roscoe). C’est une poudre cristalline légère, d’un gris brun. Il est infusible et non volatil
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CliaiifTé à l’abri de l’air, il se dédouble en dicblorure fixe et pentachlorure qui se sublime. A une température supérieure à la fusion du zinc, il est réduit par l’hydrogène à l’état de tungstène spon- ; gieux et pyrophorique (Roscoe). Il est hygroscopique et est dé- ) composé par l’eau en bioxyde et acide chlorhydrique.
Pentachlorure TuCh. — Signalé d’abord par Malaguti , ce chlorure se forme en même temps que l’hexachlorure par I l’action du chlore sur le tungstène, le sulfure ou l’azoture de tungstène. Il est plus volatil que l’hexachlorure et s’en sépare en I partie par sublimation. Il se forme aux dépens de celui-ci par j l’action de l’hydrogène un peu au delà de son point d’ébullition (Roscoe). Les vapeurs rouges de l’hexachlorure font place à une vapeur grise qui se condense en gouttelettes foncées ou en aiguilles de pentachlorure.
Le pentachlorure de tungstène forme des aiguilles noires ou une poudre verte de 12,4 de densité; il fond à 248°, se concrète à 242° et bout à 275°, 6; sa densité de vapeur 185,3, observée à 440°, confirme la formule TuCl° (théorie, 180,2). L’eau le décompose vivement en acide chlorhydripue et oxyde bleu, dont une partie se dissout avec une couleur vert olive (Roscoe).
Hexachlorure TuCl®. — On l’obtient en chauffant le tungstène dans un courant de chlore sec. L’appareil doit être privé de toute trace d’air et d’humidité, sans quoi il se formerait en même temps de l’oxychlorure , qu’on ne sépare que difficilement de l’hexachlorure. Cet oxychlorure, dont on ne peut pas empêcher complètement la formation, se produit au début de l’action du chlore et se sublime en octaèdres rouges ; on le transporte par sublimation à l’extrémité du tube, pour sublimer ensuite à part l’hexachlorure. Celui-ci se sublime en cristaux opaques d’un violet noir, ou, si l’on opère sur une grande quantité de tungstène, se condense en un liquide rouge foncé qui se concrète en une masse cristalline.
On obtient aussi l’hexachlorure de tungstène en cristaux d’un bleu d’acier en chauffant sous pression, à 200°, de l’anhydride tiingstique bien sec avec du pentachlorure de phosphore (Teclu).
L’hexachlorure de tungstène se résout par le refroidissement, avec un vif crépitement, en une poudre violette brillante. Il est soluble dans le sulfure de carbone, qui l’abandonne en tables hexagonales. Il fond à 275° et se concrète à 270°; des traces
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(rimpiirelés abaissent ce point de fusion, qui a été indiqué par divers auteurs vers 180“. Il bout à 34G“,7 en donnant une vapeur rouge brun. La densité de cette vapeur observée à 3b0“ est de 190; la formule TuCl® exige 197,9. A une température plus élevée (440°), cette densité n’est que de 108,8, ce quittent à une dissociation partielle en TuCL et chlore (Roscoe).
L’hexachlorure de tungstène ne s’altère pas à l’air, mais la présence de traces d’oxychlorure le rend déliquescent. L’eau bouillante le décompose en acides tungstique et chlorhydrique.
1654. Oxychlorures de tungstène. — On en connaît deux, correspondant à l’anhydride tungstique : TuO^CP et TuOCP.
Oxychlorure TuO^CP. — On l’obtient par l'action du chlore sur le bioxyde de tungstène ou sur l’oxyde bleu Tu^OL La combinaison a lieu à chaud avec production de lumière et de vapeurs jaunes qui se subliment en lamelles quadrangulaires jaunes. Il est infusible et se volatilise au-dessous du rouge en se décomposant en partie. Il n’est que lentement décomposé par l’eau bouillante (Roscoe).
OxYTÉïRACHLORURE TuOCP. — Il a été découvert par Wœhler, et se forme, comme on l’a vu, par l’action du chlore humide sur le tungstène. Il se produit encore par l’action de la chaleur sur le composé TuO^CP et par l’action de l’hexachlorure sur l’anhydride tungstique
TliO» + 2TuCl® = 3TuOCl^
Il se sublime en longues aiguilles rouges. Il fond à 210°, se concrète à 206°, 7 et distille à 227°, 5 en donnant une vapeur rouge qui a pour densité 171, conformément à la théorie (Roscoe). Sa distillation à travers une colonne de charbon le convertit en hexacblorure. Exposé à Pair humide, il émet de l’acide chlorhydrique et se recouvre d’anhydride tungstique.
1 655. Bromures de tungstène. — Le tungstène se combine au rouge à la vapeur de brome exempte d’air et d’humidité, en donnant le pentahromure TuBr^ qui se dépose en cristaux brillants ressemblant à l’iode, fusibles à 276° et distillant à 333° (Roscoe), en se décomposant en partie en brome et bromure inférieur. La même décomposition a lieu lentement à la température ordinaire. L’eau le convertit en oxyde bleu Tu^OL
Le pentabromure de tungstème est converti en dibromure TuRr^
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lorsqu’on le chauffe clans un courant d’hydrogène à la températture de fusion du zinc. C’est une masse cristalline veloutée, d’un bleu noir (Roscoe).
Oxybromures. — Ils correspondent aux oxychlorures et se forimentpar l’action de la vapeur de brome sur le bioxyde de tungsitène au rouge. Les vapeurs brunes produites se condensent en .cristaux noirs qui deviennent rouge clair et transparents après I refroidissement; leur poussière est jaune. C’est l’oxybromure TuO^Br^, qui se volatilise au rouge, sans fondre. Il n’est pas décomposé par l’eau.
L’oxybromure TuOBr^ qui accompagne celui-ci et qu’on obtient en outre dans les mêmes circonstances que l’oxychlorure correspondant, est beaucoup plus volatil. Il se sublime en aiguilles brillantes d’un brun noir, qui fondent à 277° et qui bouillent à 327°, 5 (Roscoe). Ces cristaux sont déliquescents; l’eau les décompose comme l’oxychlorure.
Induré Tulh — Lamelles vertes à éclat métallique, indécomposables par l’eau, produites par l’action de l’iode en vapeur sur le tungstène chauffé au rouge (Roscoe).
1656. Tungstène et fluor. — L’acide tungstique se dissout dans l’acide fluorhydrique, mais s’en sépare de nouveau par l’évaporation. On ne connaît ni fluorure ni oxyfluorure libre de tungstène, mais seulement des combinaisons de ce dernier avec les fluorures métalliques, c’est-à-dire des fliioxytungstates. Berzelius a décrit celui de potassium, mais leur étude détaillée est due à M. Marignac. On les obtient en dissolvant les tungstates neutres dans l’acide fluorhydrique. Ils sont isomorphes avec les fluoxymolybdates et sont en général solubles et bien cristallisés.
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1657. Bioxyde de tungstène TuO^ [oxyde brun). — Il se forme par l’action de l’hydrogène sur l’anhydride tungstique au rouge sombre; c’est alors une poudre brune pyrophorique, à moins qu’on ne l’ait chauffé très longtemps dans le courant d’hydrogène. Si l’on emploie de l’anhydride cristallin, le produit est une poudre cristalline cuivrée. M. Debray l’obtient en chauffant l’anhydride tungstique dans un mélange d’oxyde de carbone et d’anhydride carbonique. On le prépare par voie humide en ajoutant du zinc à l’acide tungstique arrosé d’acide chlorhydrique
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(Wœliler). Enfin il se précipite lorsqu’on fait agir le zinc sur la solution chlorhydrique d’un métatungslate alcalin; le précipité doit être lavé avec de l’eau bouillie, puis séché dans un courant d’hydrogène, sans quoi il bleuit en s’oxydant. Sec, il est inaltérable à l’air. Il est un peu soluble dans l’acide sulfurique et dans l’acide chlorhydrique, avec une couleur pourpre, mais ces solutions abandonnent à la longue tout le tungstène à l’état d’oxyde bleu. La potasse le dissout avec dégagement d’hydrogène et le transforme en lungstate.
TuQ2 + 2KHO = TuOnC® -f
1658. Trioxyde de tungstène ou anhydride tungstique
TuOh — Cet oxyde accompagne le w^olfram et autres minéraux tungstifères ; c’est la wolframine ou tungstite, quelquefois cristallisée en cubes, d’autrefois pulvérulente et d’un jaune foncé.
On le retire de la scheelite ou tungstate de calcium en traitant ce minéral par l’acide chlorhydrique , qui enlève la chaux. Divers procédés peuvent être suivis pour le retirer du wolfram ou tungstate de fer et de manganèse. Le plus simple consiste à traiter le minéral par l’eau régale et à dissoudre le résidu dans l’ammoniaque; on évapore cette solution et on calcine le tungstate d’ammonium qui reste et qui fournit ainsi l’anhydride tungstique. Wœliler a recommandé de fondre le wolfram pulvérisé avec du chlorure de calcium pour le transformer en tungstate calcique, qu’on traite ensuite après lavage comme la scheelite.
Enfin, on peut convertir le wolfram en tungstate alcalin par fusion avec un carbonate alcalin; on fait digérer la masse fondue avec de l’eau, on ajoute du sel ammoniac à la solution, on évapore à sec et on calcine le résidu dans un creuset pour décomposer le tungstate d’ammonium. La masse reprise par l’eau est traitée par l’acide chlorhydrique et le zinc. On obtient ainsi le bioxyde de tungstène qu’on grille à* l’air (Wœhler).
L’anhydride tungstique est une poudre jaune, plus ou moins foncée, devenant momentanément orange à chaud. Il fond au feu de forge et se prend par le refroidissement en une masse cristalline, un peu verdâtre par suite d’une réduction partielle. M. Debray l’a obtenu cristallisé en octaèdres jaunes ou en prismes quadratiques vert olive foncé en calcinant au rouge vif en mélange de tungstate et de carbonate de sodium dans un courant de gaz
ACIDE TUNGSTIQUE.
7ol
chlorhydrique. L’anhydride qui reste par la calcination du tungs- , tate d’ammonium cristallisé est également cristallin.
ChaulTé dans un courant de gaz chlorhydrique, il se sublime en cristaux jaune clair (Zettnow). Densité 6,2 à 7,2.
L’anhydride tungstique verdit à la lumière, mais la présence I de poussières paraît nécessaire pour produire cet effet. Chauffé 1 .avec du charbon ou dans un courant d’hydrogène, il est converti, t suivant la température, en oxyde bleu Tu^O“ (à 250“ dans l’hydroi gène), en oxyde brun ou en métal.
L’anhydride tungstique est insoluble dans l’eau, soluble seulement en petite quantité dans l’acide chlorhydrique concentré et dans l’acide fluorhydrique. Il se dissout aisément dans les alcalis et les carbonates alcalins et dans l’ammoniaque.
1659. Acides tungstiques. — Il existe plusieurs hydrates tungstiques, les uns insolubles dans l’eau, les autres solubles. Ils correspondent à deux classes de sels bien définis. Les deux principaux de ces hydrates sont Vacide tungstique TuO^H'^ ou TuO^ (OH)^ insoluble et \ acide métatimgstique soluble (ou
H0-Tu02 TuO* Tu02 TuO^-OH.
Acide tungstique TuO^II^ — Il se précipite à l’état d’une poudre amorphe jaune par l’addition d’acide chlorhydrique à la solution chaude d’un tungstate alcalin. A froid, c’est un hydrate blanc ^ gélatineux, légèrement soluble, qui se précipite et qui renferme TuO^bP.H^O. Cet hydrate perd une molécule d’eau sur l’acide sulfurique. A 100-110“, l’acide tungstique perd une demimolécule d’eau et devient Tu^O^bP. L’acide tungstique jaune est insoluble dans les acides, sauf dans l’acide fluorhydrique, d’où il se sépare de nouveau en cristaux jaunes par l’évaporation (Riche).
Acide métatungstique Tu^O^^IP. — Cet acide, dont les sels ont été découverts par Margueritte, a été isolé par M. Scheibler en décomposant le métatungstate de baryum par l’acide sulfurique dilué ou celui de plomb par l’hydrogène sulfuré et évaporant la liqueur filtrée dans le vide. L’acide métatungstique, qui est très soluble, cristallise en petits octaèdres jaunes ou en pyramides à base carrée contenant Tu^0^^H^4-8H^0 et perdant 7bPO à 100®; la huitième molécule d’eau ne se dégage qu’à une température élevée; cette dernière molécule d’eau n’est pourtant pas de l’eau
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basique, car les mélalungslaLes renferment Tu^O‘^AP-f-nll-0.
La solution est acide, très amère, et on peut la faire bouillir sans altération ; mais amenée à l’état sirupeux et chaufîée, elle abandonne brusquement de l’acide tungstique jaune.
Acide tungstique colloïdal. — Grabam l’a obtenu comme 1 acide molybdique colloïdal (p. 733). La solution colloïdale évaporée dans le vide laisse des lamelles vitreuses, transparentes et incolores, ressemblant à la gélatine, que l’on peut chauffer à 200" sans leur faire perdre leur solubilité. Ce n’est qu’au rouge que cet acide se convertit en anhydride tungstique en perdant 2,4 p. 100 d’eau. La solution d’acide tungstique colloïdal nest pas gélatinisée par les acides {i). Si l’on arrose d’eau l’acide desséché, il devient pâteux et adhésif comme la gomme. Sa solution aqueuse saturée a pour densité 3,243 et sa composition (79,8 p. 100 TuO^) correspond à celle de l’hydrate orthotungstique Tu(OH)®.
1660. Tungstates et métatungstates. — Ces sels ont fait l’objet de recherches très nombreuses; leur variété est presque infinie. Leur étude est due surtout à Laurent, à MM. Marignac, Scheibler, Lefort, Knorr, etc. Les tungstates correspondant à l’acide tungstique jaune sont soit les sels normaux ou neutres TuO^M^, soit des poly tungstates, le plus souvent ceux qu'on nomme paratimg States J dans lesquels les rapports entre l’anhydride et l’oxyde sont ou 12TuO^ à 5M^O (Marignac) ou 7TuO^ à 3M-0 (Scheibler).
Les tungstates naturels sont des sels normaux.
Les tungstates alcalins et de magnésium sont seuls solubles dans l’eau, encore quelques-uns le sont-ils peu. On les obtient en partant de l’anhydride ou de l’acide tungstique, soit par voie humide, soit par voie sèche. Les autres tungstates sont en général des précipités amorphes ; mais on peut les obtenir cristallisés par la fusion d’un tungstate alcalin avec un chlorure métallique additionné ou non de chlorure de sodium.
Les métatungstates qui ont pour composition Tu*O^^M’^ se produisent par addition d’acide tungstique aux tungstates ou par soustraction de base. Ceux des métaux alcalins se produisent lorsqu’on fait bouillir la solution d’un tungstate neutre avec de l’acide tungstique jusqu’à ce que la solution ne soit plus précipitée
(1) Sa présence dans la silice colloïdale empêche celle-ci d’être coagulée par les acides.
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par l'acide chlorhydrique. Les autres métatung’states sont généralement soluhles et cristallisent par évaporation sur l’acide sulfurique; l’évaporation à chaud les laisse à l’état amorphe. Les sels de plomh et mercureux sont des précipités blancs.
La solution des métatungstates, acidulée d’acide chlorhydrique,
: est colorée en bleu par le zinc; les tungstates dans les mêmes ciri constances se colorent en brun.
1661. Sels de sodium. — Le sel neutre TuO'^Na- 4- âlPO,
I produit par l'action de la soude sur une quantité équivalente I 1 d’acide tungstique, par voie humide ou par voie sèche, cristallise
par refroidissement en lamelles orthorhombiques nacrées, solubles dans 4 parties d’eau froide et dans 2 parties d’eau bouillante. Sa saveur est salée et amère. Il se déshydrate à 200°, puis fond en un liquide transparent qui cristallise parle refroidissement.
Paratungstate de sodium Tu^^O^^Na^®-)- Aq. — On fond le sel neutre avec une quantité calculée d’anhydride tungstique, on reprend par l’eau et on fait cristalliser. Suivant la température de la cristallisation, on obtient ce sel en prismes clinorhombiques avec 28 [PO (cristallisation à froid) ; en prismes clinorhombiques avec 2oH'0 (à 60 ou 80°) ou en octaèdres dissymétriques renfermant 2lH^O. La cristallisation par évaporation lente fournit des prismes dissymétriques du sel Tu’'0^'Na‘^ -|-21tPO (Marignac). C’est par ces mêmes rapports que M. Scheihler représente la composition des paratungstates en général.
On a encore décrit d’autres sels de sodium : le sel Tu^O^’Na^ -j-llIPO (Marignac), Tu^O^^Na^-(-7IPO (Scheihler); enfin le sel Tu^O‘Na^-|-21PO, qui se précipite par l’addition d’acide chlorhydrique à la solution du sel neutre (Rammelsberg).
Le paratungstate de sodium est préparé industriellement en fondant le wolfram avec du carbonate de sodium. On a proposé son emploi dans la teinture à la place du stannate de sodium ; mais il a surtout été recommandé pour rendre incombustibles les tissus, le bois, etc. (Oppenheim et Yorstmann).
Métatungstate Tu^O^^Na^-j-lOH^O. — Grands octaèdres incolores et brillants, très efflorescents, solubles en toutes proportions dans l’eau bouillante ; l’eau froide en dissout 10,69 fois son poids.
1662. Tungstates de potassium. — Le sel neutre TuOT^^ -[-2ILO cristallise par l’évaporation lente en prismes limpides. Par le refroidissement de la solution à chaud, il se dépose en
U. — Chiuiie minérale. 48
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cristaux aciculaircs anhydres, déliquescents. Le parutunrfstate
qu’on a souvent envisagé comme leditungstate Tu^OMi' + IPO, s’obtient dans les mêmes circonstances que celui de sodium; il est peu soluble dans l’eau froide, beaucoup plus dans l’eau bouillante.
En versant la solution du tungstate neutre dans de l’acide acétique bouillant, on obtient le soluble
dans S à 6 fois son poids d’eau bouillante, cristallisant en aiguilles déliées et se dédoublant par une ébullition prolongée en tungstate neutre et paratungstate. En solution chaude, il se transforme après quelque temps en métatungstate, précipitable par l’alcool (Lefort).
Métatungstate de potassium ïu^O“K^ + 8IPO. — Il se dépose par l’évaporation sur l’acide sulfurique en octaèdres brillants, efflorescents. On l’obtient en aiguilles déliées, clinorhombiques, avec 5IPO, par le refroidissement de la solution additionnée d’alcool.
1663. Tungstates d’ammonium. — On ne connaît pas le sel neutre. Le sel qui se dépose d’une solution très concentrée d’acide tungstique dans l’ammoniaque est le tritungstaie Tu'^0*®(AzH^)* -|-3IPO. Il esten cristaux mamelonnés perdant de l’ammoniaque à l’air en se convertissant en paratungstate Tu‘0^^(AzIi‘’^)®-|-6H-0 ou Tu^-0*^(AzI-P)^“ -f- llIPO, qui se produit aussi en cristaux aciculaires lorsqu’on évapore à chaud la solution ammoniacale d’acide tungstique.
Le 7nétatung State Tu^O^^(AzH''')'^-|- 8IPO obtenu par l’ébullition prolongée avec un excès d’acide tungstique cristallise de sa solution sirupeuse en octaèdres quadratiques efflorescents.
1664. Tungstates alcalino -terreux. Tungstate de calcium TuO^Ga. — Le tungstate naturel ou scheelite est en octaèdres quadratiques, incolores ou bruns. On l’obtient sous cette forme en fondant le wolfram avec un excès de chlorure de calcium et reprenant par l’eau, ou bien en cbauffant le sel amorphe, obtenu par précipitation, dans un courant de gaz chlorhydrique.
Métatungstate de calcium Tu''O^^Ca-[- lOH^O. — Il cristallise difficilement en octaèdres quadratiques.
Tungstate de baryum TuO'^Ba. — On l’obtient comme celui de calcium. Il en est de même du sel de strontium.
Métatungstate de baryum Tu’T)^“Ba-i-9H'0. — On le prépare en mélangeant des solutions concentrées chaudes de métatungstate
BRONZES DE TUNGSTÈNE.
de sodium et de chlorure de baryum, avec addition d’acide chlorhydrique pour faciliter la séparation du chlorure de sodium. Il cristâllise en grands octaèdres, perdant dhPO à 100”.
On a décrit des tungstates et les métatungstates de tous les autres métaux. Parmi ces tungstates se trouvent le tungstate naturel de plomb et la wolframite ou tungstate ferroso-manganeux, ainsi que la ferhérite qui est le tungstate ferreux TuO'^Fe.
1665. Tungstate de tungstène {oxyde bleu) TiPO". — C’est l’oxyde intermédiaire qui prend naissance dans certaines réductions de l’anhydride tungstique, mais sa composition répond souvent aux formules Tu^O® ou Tu^‘0^h II représente la combinaison du bioxyde de tungstène avec 1 , 2 ou 3 molécules TuO^ Il se forme par l’action de l’hydrogène à 250° sur l’anhydride tungstique ; par la calcination à l’abri de Tair du tungstate d’ammonium ; par l’action de l’oxyde de carbone au rouge sur l’anhydride tungstique (on obtient alors l’oxyde TiPO“).
1666. Bronzes de tungstène. — On nomme ainsi des combinaisons résultant d’une réduction partielle des tungstates alcalins. La composition de ces produits est très variable et dépend, ainsi que sa couleur, du degré auquel on a poussé la réduction. Ces produits ont été découverts par Woehler et étudiés par Malaguti, par M. Zettnow et récemment par MM. Philipp et Schwebel. D’après ces derniers auteurs, l’action de l’hydrogène sur le tungstate de sodium à une température élevée est finalement le tungstite TuO^Na^, mais on n’atteint jamais cette limite.
On obtient les bronzes de tungstène par l’action de l’hydrogène sur les tungstates au rouge ; par l’électrolyse de ces tungstates en fusion (Scheibler) ou en fondant ces sels avec de l’étain (Scheibler).^ Ce dernier procédé permet le plus facilement d’obtenir un produit constant, suivant la proportion d’étain employée (Philipp et Schwebel). Voici quelques-uns de ces produits :
Tu^O^Na^ ou Tu-O’Na^TuO^ — On fond le tritungstate de sodium avec la moitié environ de son poids d’étain, on verse la masse dans l’eau et on la traite par l’acide chlorhydrique bouillant, qui laisse le produit en petits cristaux cubiques brillants, d’un jaune d'or, de 6,6 de densité. C’est ce corps qu’a obtenu Wœbler par l’action de l’hydrogène sur le tungstate de sodium.
Tu^O^^Na^ ou Tu^O^‘’Na^2TuO^ — Il se forme par l’électrolyse du paratungstate de sodium et se présente en petits cristaux eu-
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biques ou tabulaires bleus, à retlets cuivrés, de 7,28 de densité.
On obtient de même le composé potassique bleu correspondant.
11 existe aussi des bronzes rouges intermédiaires comme termes de réduction entre les précédents.
Les bronzes rouges et les bronzes bleus fournissent du bronze jaune lorsqu’on les fond avec de l’anhydride tungstique. Tous ces composés résistent énergiquement à l’action des acides et des alcalis ; mais ils sont facilement attaqués par l’azotate d’argent ammoniacal : il y a réduction d’argent métallique proportionnellement à la quantité de bioxyde de tungstène existant dans la combinaison.
COMBINAISONS PHOSPHOTUNGSTIQUES.
1667. Ces combinaisons, découvertes par M. Scbeibler et étudiées par M. Gibbs, correspondent aux combinaisons phosphomolybdiques et s’obtiennent dans les mêmes conditions.
acide phospho tungstique (TuO^)^®P^O".81PO cristallise en octaèdres incolores limpides et brillants. Le sel de sodium (Tu0^)^°P^0'^Na‘0.7H^0 + 16IPO s’obtient en ajoutant de l’acide azotique à un mélange de tungstate neutre de sodium et de phosphate disodique. Il cristallise dans les dernières eaux mères, après l’azotate du sodium. Le sel de potassium neutre (Tu0^)^°P'0"8K^0 est peu soluble.
1668. Combinaisons borotungstiques. — D. Klein a fait
connaître deux acides borotungstiques etleurs sels. L’un, peu stable, renferme Bo^OMiTuOhnlPO; ses sels sont très solubles, sauf le sel mercureux. Son sel de Bo^O^.14Tu0^.2Na^O.4H^O-|-2oH^0
s’obtient en dissolvant P, 5 d’acide borique cristallisé dans 1 partie de tungstate neutre de sodium en solution bouillante.
Les sels de l’autre acide se forment par l’action de l’acide chlorhydrique à chaud sur les premiers borotungstates. L’acide est soluble et a pour composition Bo^0^9Tu0^.2H-04-22IPO.
COMBINAISONS SILICOTUNGSTIQUES.
Ces curieuses combinaisons ont été découvertes et décrites par M. Marignac. Les tungstates alcalins dissolvent la silice gélatineuse en donnant naissance à des sels complexes correspondant aux acides suivants : ,
Acide silicodécitungslique Siü^. IOTu0^.4tPO
— silicoduodécitungstique ». Si0®.i2Tu0®.4H-0
COMBINAISONS SILICOTUNGSTIQÜES.
Acide tungstosilicique (isomère du précédent) 12Tu0’.Si02.4H^0
1669. Acide silicodécitungstique SiOMOTuO^ ilPO -f- 3IPO. — On précipite son sel d’ammonium par un sel mercureux et on décompose le précipité par une quantité exacte d’acide chlorhydrique, puis on concentre la solution dans le vide. L’acide silicodécitungstique reste à l’état d’un verre incolore, ne changeant pas de poids à 100°; il est hygrométrique et tombe en déliquescence en faisant entendre un crépitement. Il est peu stable, ainsi que ses sels, et tend à se transformer en silice et acide tungstosilicique.
Le sel d’ammonium SiO‘^.lOTuOh4(AzH'')’^0-[-8tPO s’obtient en faisant bouillir une solution de polytungstate d’ammonium avec de la silice gélatineuse, puis concentrant la solution en y ajoutant de temps en temps de l’ammoniaque. Le sel cristallise par le refroidissement en prismes orthorhombiques. Le sel de potassium SiOMOTuOb4K^O-[- 17tPO, obtenuà l’aide de l’acide libre, cristallise en lamelles rbomboïdales.
1 670. Acide silicoduodécitungstique (ou silicotungstique) SiObl2TuO^-)-29H^O. — On précipite le sel de potassium par l’azotate mercureux, puis on décompose le précipité par l’acide chlorhydrique en quantité exacte. Par l’évaporation, l’acide cristallise en beaux octaèdres volumineux et brillants, un peu jaunâtres, efflorescents. Les cristaux fondent à 53° et, parle refroidissement, on obtient des cubo-octaèdres qui ne renferment que 22tPO et qui se forment aussi lorsqu’on fait cristalliser la solution en présence d’acide chlorhydrique.
L’acide silicotungstique est très soluble dans l’eau et dans l’alcool ; sa solution saturée à 18° renferme 10 parties d’acide pour 10^,4 d’eau.
Les silicotungstates sont tous solubles, sauf le sel mercureux ; ceux de césium et de rubidium le sont peu. L’acide chlorhydrique bouillant ne les décompose pas. Les alcalis et les carbonates en séparent de la silice. L’acide silicotungstique précipite les alcaloïdes.
SiLicoTUNGSTATE DE POTASSIUM Si02.12Tu0^4K20-^• 14H^O. — On le prépare en projetant par petites portions du paratungstate de potassium dans de l’eau bouillante tenant de la silice en suspension et neutralisant de temps en temps par quelques gouttes d’acide chlorhydrique. Le sel se dépose par le refroidissement delà liqueur
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filtrée en croûtes cristallines composées de cristaux prismatiques.
L’acide chlorhydrique ajoute en excès à la solution de ce sel donne deux sels acides, Tun en cristaux hexagonaux limpides, SiOMOTuOhO'^K^IP + 16IPO; l’autre en prismes clinorhomhiques, SiOMOTiiOhO^K^IP.
1671. Acide tungstosilicique 12ïuOhSiOh4lPO + 20IPO. — Cet acide, isomérique du précédent, se forme par le dédoublement de l’acide silicodécitungstique qui, par l’évaporation de sa solution, abandonne un peu de silice. Il cristallise en prismes anortiques déliquescents, fusibles dans leur eau à 100'’ et se réduisant en poussière à 200°, en retenant 2IPO. On peut le chauffer au delà de 300° sans le détruire. Les tungstosilicates sont difficilement cristallisables à cause de leur grande solubilité. Il existe des sels neutres et des sels acides.
SULFURES DE TUNGSTÈNE.
1672. On en connaît deux : le bisulfure TuS^ et le trisulfure TuSh Le premier est un produit noir à éclat métallique. Il se forme par l’action du soufre ou du sulfure de carbone sur le tungstène métallique ou sur ses oxydes. Il se produit aussi par la calcination du trisulfure à l’abri de l’air.
Trisulfure TuSh — On ne l’obtient que par voie humide, en dissolvant l’acide tungstique dans un sulfure alcalin et précipitant par un acide. Il est presque noir, un peu soluble dans l’eau froide, plus soluble dans l’eau bouillante, insoluble dans les solutions salines. Il se dissout très facilement dans les sulfures alcalins pour donner des sulfotung States, qu’on obtient aussi en saturant d’hydrogène sulfuré la solution des tungstates. Ces sels correspondent aux tungstates neutres; leur solution est jaune ou rouge. Le sz^/fotungstale d’ammonium TuS^(AzH^)'^ cristallise en tables rectangulaires jaunes, assez peu solubles. Le sel de potassium TuS^Kcristallise en prismes quadratiques aplatis, d’un rouge pâle. On a décrit un grand nombre d’autres sulfotungstates, les uns amorphes, les autres cristallisés.
AZOTURES DE TUNGSTÈNE.
1673. Lorsqu’on fait passer un courant de gaz ammoniac sec sur le tétrachlorure de tungstène et qu’on chauffe, il se volatilise du sel ammoniac et il reste un corps noir ayant l’aspect du graphite.
RÉACTIONS ET DOSAGE DU TUNGSTÈNE
inattaquable par les acides et par les lessives alcalines et dégageant de l’ammoniaque par l’action de la potasse en fusion ; c’est V amidoazoture de tungstène de Wœhler 2ïuAz^Tu(AzIP)^ L’hydrogène le transforme en un autre amidoazoture TuLAz\Tu(AztP)^ qui est une poudre grisâtre. L’un et l’autre laissent du tungstène métallique à une température élevée.
Wœhler a obtenu un composé analogue, d’aspect semi-métallique, 3TuAz^TlP(AzH2)^2TuO^ en chauffant au rouge vif l’anhydride tungstique dans un courant de gaz ammoniac.
1674. Pliosphure de tungstène. — Le phosphure obtenu directement est une poudre d’un gris foncé renfermant Tu^PL Lorsqu’on réduit à une température élevée, dans un creuset de charbon, un mélange de 1 molécule d’acide phosphorique vitreux et de deux molécules d’anhydride tungstique, on obtient des prismes hexagonaux^ gris d’acier, de 5,207 de densité, inattaquables par les acides; c’est le phosphure TuT^ (Wright).
RÉACTIONS ET DOSAGE DU TUNGSTÈNE
1675. Au chalumeau, les composés du tungstène donnent dans la flamme oxydante, avec le borax, une perle incolore ; dans la flamme réductrice avec le sel du phosphore, la perle est bleue ; elle est rouge en présence du fer.
Les composés insolubles du tungstène donnent par la fusion avec un alcali ou un carbonate alcalin un tungstate dont la solution est colorée en bleu par le zinc et l’acide chlorhydrique. Ni l’hydrogène sulfuré ni le sulfure d’ammonium ne précipitent la solution, mais la colorent en jaune et l’acide chlorhydrique en précipite alors le sulfure TuS^ Nous ne reviendrons pas sur les autres caractères des solutions de tungstates et de métatungstates.
Le tungstène est toujours pesé à l’état d’anhydride tungstique.
La solution des tungstates alcalins obtenus par voie sèche ne peut renfermer que les métaux donnant un oxyde acide ; le précipité produitpar l’acide chlorhydrique est de l’acide tungstique qui, même après calcination, se dissout facilement dans l’ammoniaque. Pour le séparer de l’acide molyhdique, qui est à peu près seul dans le même cas, on redissout l’acide précipité dans un alcali, on ajoute de l’acide tartrique et un excès d’acide chlorhydrique, puis on précipite le molybdène par l’hydrogène sulfuré. L’acide tungstique reste dissous.
URANIUM.
IlUANIUM. — Ur=240.
1676. Historique. État naturel. — Eu étudiant Ja pechblende, minéral qu’on croyait être un minerai d’étain, Klaproth reconnut en 1789 qu’il renferme un nouveau métal qu’il nomma nrmie et qui fut étudié ensuite par Bucliliolz, Lecanu, Berzelius et autres. Ce n’est qu’en 1841 que les recherches classiques de M. Peligot mirent en évidence la véritable nature de cet urane qui est en réalité l’oxyde d’un métal, Vuraniwn.
L’uranium est un métal peu abondant. Ses principaux minerais sont \di pechblende ow.pechurane, qui est l’oxyde U*0* et qui se rencontre à Johachimsthal, à Johanngeorgenstadt (Saxe), etc., et V antimite ou uranite d’Autun qui est un phosphate urano-calcique. L’uranium se rencontre en outre à l’état de carbonate uranocaL cique ou liebigite, de sulfate basique, de divers sulfates doubles, d’arséniates et de phosphates.
1677. Traitement des minéraux uranifères. — La pechblende renferme de 40 à 80 p. 100 d’oxyde uranoso-uranique (1). M. Pelig'ot traite ce minerai par l’acide azotique, après l’avoir étonné et pulvérisé. La solution est évaporée à sec et le résidu repris par l’eau, qui laisse du sulfate de plomb, de l’oxyde et de l’arséniate ferrique. La solution filtrée, qui est d’un jaune verdâtre, fournit par la concentration une masse cristalline confuse, imprégnée d’une eau mère sirupeuse ; une nouvelle cristallisation fournit des prismes allongés qu’on traite par l’éther après dessiccation. L’éther dissout l’azotate d’urane et l’abandonne sous forme cristalline par l’évaporation. Les eaux mères de l’azotate brut sont étendues d’eau et traitées par l’hydrogène sulfuré, pour précipiter Parsenic, le plomb et le cuivre s’il y en a, puis soumises de nouveau à la cristallisation. La calcination de l’azotate d’urane fournit l’oxyde uranoso-uranique pur, qui sert à préparer les autres composés d’uranium.
Industriellement, on grille la pechblende pour éliminer en partie le soufre et l’arsenic, puis on la chauffe avec 13 p. 100 de carbonate de sodium et un peu de nitre, en remuant jusqu’à ce que la
(1) Voici d’après Ebelmen l’analyse d’un échantillon de pechblende :
U3Ü8 PbS Si02 CaO MgO Na20 FeO MnO CO2 Hay
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I masse soit devenue jaune brun. On la délaye alors dans l’eau et ton y ajoute de l’acide chlorhydrique concentré et un peu d’acide i azotique. On étend d’eau et on traite la solution claire par le I carbonate de sodium jusqu’à redissolution du précipité. Enfin on fait bouillir la solution alcaline, d’un jaune d’or, avec du sel ammoniac; l’uranium se précipite à l’état d’uranate d’ammonium.
1678. Uranium métallique. — On introduit dans un creuset de porcelaine un mélange de 75 parties de chlorure uralieux UC1\ de 150 parties de chlorure de potassium et de 50 parties de sodium; on recouvre le mélange de chlorure de potassium et on assujettit fortement le couvercle. Le creuset de porcelaine, placé dans un creuset de charbon, est ensuite porté au rouge dans un fourneau à vent et finalement au blanc. L’uranium se trouve alors disséminé en globules dans la scorie (Peligot), Zimmermann recommande d’opérer dans un cylindre en fer fermant par un écrou à vis, à parois très épaisses, dans lequel on introduit les substances en couches alternatives.
L’uranium offre la couleur du nickel, mais il jaunit rapidement à l’air; il est peu malléable et est rayé par l’acier. Sa densité est égale à 18,4 (Peligot) ; 18,685 (Zimmermann), Chauffé à l’air, il brûle avec éclat vers 170°. Il s’unit à la même température au chlore, avec incandescence ; au brome à 240°. Il brûle dans la vapeur de soufre. Il ne décompose pas l’eau à froid et se dissout facilement dans les acides dilués. Les alcalis caustiques et l’ammoniaque sont sans action.
Poids atomique et atomicité. — L’analyse du chlorure uraneux a conduit M. Peligot au nombre 239,8 et celle de l’acétate d’uranyle au nombre 240. Ebelmen était arrivé au nombre 237,7 par l’analyse de l’oxalate. M. Rammelsberg et d’autres chimistes sont arrivés à des nombres voisins de 240, qui est celui qu’il convient d’adopter.
Jusque dans ces dernières années on avait admis pour le poids atomique la moitié de ce nombre, soit 120 [équivalent— et l’on rangeait l’uranium à côté du fer. M. Mendeléeff a le premier proposé de doubler ce nombre d’après les considérations tirées de la périodicité des éléments ; cette duplication rapprochait ruranium du molybdène et du tungstène. Un premier appui à cette manière de voir fut la découverte par M. Roscoe d’un pentacblorure UCl'^ (avec U 240) comparable à ceux du molybdène et du tungstène.
URANIUM.
Plus récemment, ce poids 240 a été pleinement confirmé par la chaleur spécifique du métal qui est 0,02705, ce qui donne pour la chaleur atomique 0,6 (pour U =240), ainsi que par la densité de vapeur du chlorure et du bromure uraneux (Zimmermann). La chaleur spécifique 0,0619 indiquée par Régnault est celle do furane (UO^) et non de ruranium.
On connaît trois chlorures d’uranium ; U^CP,UCf et UCP et deux oxydes, \oxyde uraneux UO^ et Voxyde uraniqiie UO^. Le caractère de ces oxydes est très particulier. Le premier fonctionne comme un radical et M. Peligot, qui a attiré l’attontion sur ce fait, l’a nommé uranyle : cette théorie a pris depuis une grande importance puisqu’elle s’applique à une foule d’autres combinaisons métalliques. Quant à l’oxyde uranique, qui est l’oxyde d’uranyle UO^.O, il peut fonctionner comme oxyde basique, et comme oxyde acide et à ce titre forme avec l’uranyle des oxydes intermédiaires = UO®(UO®)^ et = UOLUOL On a aussi signalé des oxydes inférieurs, mais leur existence n’est pas démontrée. Les sels uraneux renferment furanium tétratromique U"'; les sels uraniques, l’uranyle (UO®)".
URANIUM ET ÉLÉMENTS HALOGÈNES.
1679. Tétrachlorure &'uvsimum[chloriü'e iiraneiix)V,C\\ — Il se forme par la combustion du métal dans le chlore et par l’action du gaz chlorhydrique sur l’oxyde UO® à chaud. Pour le préparer, on fait agir le chlore sec sur un mélange d’oxyde d’uranium et de charbon au rouge. Il se condense un peu au delà de la partie chauffée en octaèdres réguliers brillants, noirs ou d’un vert foncé. Sa densité de vapeur d’après Cl. Zimmermann est 192,5 (théorie= 190,75). Il n’est pas altéré au rouge. Il est très déliquescent et fume à l’air; on ne peut le conserver qu’en tubes scellés. Il se dissout dans l’eau avec sifflement; sa solution d’un vert émeraude laisse une masse verte, amorphe, par l’évaporation à froid ; à chaud il y a perte d’acide chlorhydrique (Peligot).
Le chlorure uraneux est un réducteur énergique, il réduit les sels d’or et d’argent. C’est l’analyse de ce chlorure qui a conduit M. Peligot à reconnaître la véritable nature de l’ancien urane.
Chaufié dans l’hydrogène, il perd le quart de son chlore et se transforme en trichlorurc ou sesquichlorure U^CP, composé brun foncé, peu volatil, formé d’une trame de fdaments déliés. Il est
CHLORURES D’URANIUM.
I • soluble avec une couleur pourpre, qui devient verte à Tair en même ; temps qu’il se dégage de l’hydrogène et qu’il se dépose une poudre I rouge, qui est de l’hydrate uraneux (Peligot) :
(i:2CF> -f 2H2Q = UCr» + UQ2 + 2HC1 +
Le gaz ammoniac forme à froid avec le chlorure uraneux une combinaison 3ÜCP.4AzIF ; à chaud, il donne naissance à unsousclilorure brun U^CP (Rammelsberg).
1680. Pentachlorure d’uranium UCP. — Il se forme en même temps que le tétrachlorure et se dépose au delà de celui-ci dans le tube où l’on chauffe le mélange d’oxyde d’urane et de charbon dans un courant de chlore. Il se sublime en larges aiguilles d’un rouge rubis foncé à reflets mordorés, ou, si le courant de chlore est rapide, sous forme d’une poudre brune (Roscoe).
Le pentachlorure d’uranium est déliquescent et se transforme à l’air en un liquide jaune verdâtre. Il se dissout dans l’eau avec sifflement. Il se dissocie à 120° en chlore et tétrachlorure; cette dissociation est complète à 235°. L’action du pentachlorure de phosphore sur l’oxyde uranique donne une combinaison jaune rouge sublimable de PCP.UCP (Cronander).
1681. Chlorure d’uranyle (UO^)CP. — On l’obtient par l’action du chlore sur l’oxyde uraneux UO^, au rouge. Il se forme des vapeurs orangées qui se condensent en une masse cristalline jaune très fusible mais peu volatile. Il est soluble dans l’eau, l’alcool et l’éther. Sa solution aqueuse, qu’on obtient plus aisément en dissolvant l’oxyde uranique dans l’acide chlorhydrique, fournit l’hydrate cristallisé UO^CP-4-H^O. Sa solution dans l’éther abandonne des aiguilles jaunes qui renferment U0W-h2CTP°0.
Le chlorure d’uranyle forme des chlorures doubles très solubles et cristallisables UÔ-CP.^KCl-f-RPO, en tables rhomboïdales d’un jaune verdâtre et UO^OP.^AzIL^Gl -fRPO en rhomboèdres très nets.
Chlorure d’uranyle ammoniacal. — Le gaz ammoniac donne dans la solution éthérée du chlorure d’uranyle un précipité jaune qui est le chlorure d'iirauyle-diarrimoniurri U0^(AzrPCl)^-f-GRP®0 ; cette molécule d’éther de cristallisation se dégage par la dessiccation. L’eau froide le décompose d’après l’équation :
3UQ*(AzH3Cl)2 -f- 3H2Q = U20’?(A/IF)2 + UO^Cls -|-4AzIi‘CI.
UHANIUM.
A cliaud, ja décomposilion fournit de J’iiydrate uranique et du sel ammoniac (Regelsberger). Le cldorure (rnranyle-ammonium peut fixer une troisième molécule AzlL en donnant un composé orangé instable.
1682. Tétrabromure d’urane [bromure uraneux) üBr'. — Un le prépare comme le cblorure. Il se sublime en croûtes cristallines brunes, très avides d’eau. Il se volatilise au rouge. Sa vapeur est brune et a pour densité 281 (tbéorie =: 280) (Zimmermann).
La solution brombydrique de l’bydrate uraneux fournit par évaporation des cristaux verts d’un hydrate UBr'^ + 811-0.
L’action de l’hydrogène sur le tétrabromure à une température très élevée fournit le bromure U^Br® en aiguilles brun foncé, solubles dans l’eau avec une couleur pourpre, qui passe au vert en s’oxydant à l’air ou spontanément (Zimmermann).
1683. Bromure d’uranyle UO^Br^ — Il ressemble au cblorure et se produit de même. Il cristallise de sa solution en aiguilles déliquescentes jaunes ; chauffés, ces cristaux perdent de r.eau et deviennent jaune orange (Bertbemot). Il forme les sels doubles UO'BrL2KBr-f 2IPO et UOW.2AzIPCl -flPO en tables rliombiques jaune brun, décomposables par l’eau (Sendtner).
lodures d’uranium. — On ne connaît que l’iodure uraneux UP obtenu par voie humide ; il est très instable.
1684. Fluorure uraneux UFP. — L’oxyde U^O® est attaqué énergiquement par l’acide fluorhydrique, il se forme une poudre verte insoluble et une solution jaune. La poudre verte est le fluorure uraneux UFP et la solution jaune renferme le fluorure d’uranyle d’après M. Bolton et M. Smithels. D’après M. Bitte au contraire c’est le fluorure d’uranyle qui est insoluble, tandis que la solution renferme un fliiorhydrate cV hexafluorure UFF 2HF1 qui se dépose par l’évaporation en cristaux transparents jaunes. La formation de ces composés devrait se faire avec dégagement d’hydrogène ;
U3Q8 + \ 8F1H 2(UFJ6.2HF1) -f UO^FP-p 6tPO -f H^.
M. Bolton a décrit des fluo-uranates obtenus par réduction des tluoxyuranates. Le sel de potassium UF1P2KF1 est une poudre verte insoluble dans l’eau, soluble dans l’acide chlorhydrique, qui se produit par l’action de l’acide oxalique ou de l’acide formique sur le fluoxyuranate sous l’influence de la lumière.
OXYDES D’LIHXNIUM.
Fluorure d’uranyle. — D’après M. Bolton, il se sépare de sa ?solulioii par évaporation sous la forme d’une masse amorphe {presque blanche, hydratée et décomposable par la chaleur. On a ’vu que d’après M Ditte il est vert et insoluble.
Fluoxyuranates. — Le composé potassique UO^Fh.3KFl est un précipité cristallin jaune citron se déposant de sa solution bouillante en cristaux quadratiques anhydres. Il se produit par l’addition de fluorure de potassium en excès à la solution d’azotate d’uranyle. Calciné dans un courant d’hydrogène, il fournit du fluorure uraneux et un sous-oxyde d’uranium. Le sel de sodium üO^FF.NaFl-J- 4IFO cristallise en prismes orthorhombiques efflorescents. Le sel de baryum 2ÜOTF.3BaFF-j- 2FPO est un précipité cristallin jaune (Bolton).
OXYDES D’URANIUM.
On a décrit trois sous-oxydes. L’un U^O^ se précipite à l’état d’un hydrate jaune verdâtre, décomposant l’eau avec dégagement d’hydrogène, par l’addition d’ammoniaque à la solution du chlorure U^Cl® (Peligot). Les deux autres U^O'^ et UO se produisent d’après M. A. Guyard, en réduisant par le zinc la solution chlorhydrique de l’oxyde uranique, puis précipitant par un alcali.
1685. Oxyde uraneux ou uranyle UOh — Cet oxyde, qu’on avait pris originairement pour le métal, est le produit de la réduction de l'oxyde uranique UO^ par le charbon au feu de forge ou par l’hydrogène au rouge. On l’obtient encore en réduisant le chlorure double UO^CP.2KCl par l’hydrogène et reprenant par l’eau; c’est alors une poudre cristalline formée d’octaèdres microscopiques d’un rouge brun. Il se forme aussi parla calcination de l’oxalate d’urane. Il est alors pyrophorique comme celui réduit par l’hydrogène. Densité = 10,13.
Chauffé à l’air, l’uranyle se transforme en oxyde vert U^O®.
Hydrate uraneux. — Il se précipite en flocons rouge brun, devenant noirs à l’ébullition, lorsqu’on ajoute un alcali à un sel uraneux. Il est facilement soluble dans les acides étendus, tandis que l’oxyde calciné ne se dissout que dans l’acide sulfurique concentré. L’uranyle déplace l’agent de ses sels, comme le ferait un métal plus électropositif (Ebelmen). M. Isambert a reconnu que cette réaction s’exerce en deux phases :
Dans la première, l’uranyle déplace l’oxyde d’argent et la so-
lJUANlUM.
liilioii devieiil verLo (azotate iiraneiixj. Cette couleur passe ensuite au jaune (sel urani(}ue) sous l’inlluence oxydante de l’oxyde d’argent qui est réduit :
(Az03)iU + 2Ag20 — (Az03)qU02) + 2AzQ3Ag + Ag-*.
1686. Oxyde uranique ou trioxyde ÜO'. — On robtienl en calcinant l’azotate uranique à 2o0" ; ou bien le carbonate uranico-ammonique, l’uranate d’ammonium ou l’bydrate uranique à 300°. Dans le premier cas c’est une poudre brun chamois ; dans le second, il est rouge brique. Chauffé au rouge il se convertit en oxyde vert U^O®.
Hydrate uranique. — On ne peut l’obtenir en précipitant un sel uranique par un alcali, le précipité constituant alors un uranate. Berzelius le préparait par une calcination modérée de l’azotate aussi longtemps qu’il émet des vapeurs acides, puis lavant le résidu à l’eau bouillante pour le priver d’azotate basique qui accompagne l’hydrate. On l’obtient encore en évaporant à une douce chaleur la solution alcoolique de l’azotate d’uranyle; il se dégage de l’éther nitreux et de l’aldéhyde et l’hydrate uranique reste sous la forme d’une masse spongieuse jaune, qu’on épuise par l’eau bouillante. Cet hydrate séché à l’air renferme UOh2IPO et à 100°,UOhH^O, soit UO^(OH)‘; il ne se déshydrate pas complètement à 400° (Malaguti).
L’oxyde uranique est à la fois un oxyde acide et un oxyde basique. Les sels, qui senties sels d’uranyle (UO^)''' et non d’uranium (U)'b seront décrits plus loin.
Uranates. — Ils sont tous à peu près insolubles dans l’eau et constituent des diuranales U^O"]\P. Les sels alcalins se produisent par l’addition d’un alcali à un sel uranique ; les autres, en précipitant par l’ammoniaque un mélange d’un sel uranique avec un autre sel métallique. Ils sont jaunes, solubles dans les acides.
Les lü^anates de potassium et de sodium U^O'Na- sont
des précipités orangés; on les obtient aussi en fondant l’oxyde uranique avec la potasse. Zimmermann les a obtenus à l’état cristallin en calcinant un mélange de chlorure d’uranyle, de chlorure alcalin et de sel ammoniac, puis fondant le résidu de manière à volatiliser le chlorure alcalin. Ce sont alors des poudres cristallines orangées brillantes. Le sel de lithium obtenu ainsi a pour composition UO^LP (Zimmermann).
OXYDES D’URANIUM.
L’iiranate de sodium est employé sous le nom de jaune d'uranc pour la coloration du verre, auquel il communique une remarquable fluorescence jaune-vert. On l’obtient en précipitant la solution du carbonate sodico-uranique par l’acide sulfurique. Il renferme 6IPO (Paiera). En précipitant la solution du carbonate double par la soude, le produit est orangé et fournit par une forte dessiccation un produit qui est \ orange dhirane (Wysocki).
\Juranate d’ ammonium est une poudre jaune un peu soluble dans l’eau froide, insoluble dans l’eau ammoniacale. Calciné, il laisse suivant la température l’oxyde ou
Oxydes uranoso-uraniques. 1° Oxyde vert 2U0MJ02==U^0k — C’est lui qui constitue la pechblende. On l’obtient pur par le grillage modéré de l’uranyle ou de l’oxyde uranique, ou bien en calcinant l’uranyle dans un courant de vapeur d’eau. C’est une poudre veloutée d’un vert foncé, de 7.2 de densité. Difficilement attaqué par les acides dilués, il se dissout bien dans l’acide sulfurique et dans l’acide chlorhydrique concentrés ; l’acide azotique le transforme en azotate uranique. Ses solutions donnent avec l’ammoniaque un précipité gris-vert d’hydrate uranoso-uranique soluble dans les acides étendus. Le carbonate ammonique décompose cet hydrate en dissolvant du carbonate uranico-ammonique et en laissant de l’hydrate uraneux.
2° Oxyde noir U^O'^ ou UOhUOh — Il se produit par une forte calcination des autres oxydes ou de l’uranate d’ammonium. On l’emploie pour la décoration de la porcelaine.
1687. Peroxydes d’uranium. — M. A. Guyard admet l’existence d’un acide uranique dont le sel d’argent U^O“Ag^ se forme lorsqu’on introduit de l’oxyde uranique dans une solution d’azotate d’argent. C’est une poudre cristalline noire.
M. F airley a décrit plusieurs combinaisons se rapportant à un oxyde peruranique . Le peroxyde d’hydrogène ajouté à une solution d’azotate uraneux, ÿ produit un précipité jaunâtre renfermant ÜOL21PO, soluble dans l’acide chlorhydrique avec dégagement de chlore. Le même oxyde se sépare à la longue à l’état anhydre et cristallin lorsqu’on ajoute un sel d’urane à un mélange de peroxyde d’hydrogène et d’acide sulfurique. Cliaufle, cet oxyde se décompose avec incandescence.
Les alcalis le dédoublent en oxyde uranique et peruranàte alcalin, de sorte qu’on doit envisager cet oxyde UO^ comme un peru-
UlUNIUM.
raiiale d’uranylo (JO'*(UO’^f. En ajoutanL de l’alcool à un mélange d’azotate d’uranyle, de peroxyde d’hydrogène et de potasse, on obtient un précipité jaune rouge, très altérable, de peruranate UOMv'-|- lOIPO. Le sel de sodium est plus stable et se dépose en aiguilles étoilées jaunes, renfermant 811"0. Si la soude n’est pas en excès, le précipité est rouge et a pour composition ÜO«(UO^)Na^-h6tPO.
SELS URANEUX ET D’URANYLE.
Les solutions des sels uraneux sont vertes; elles deviennent jaunes par oxydation à l’air ou par l’action de l’acide azotique, du . chlore, du permanganate de potassium, etc., par suite de la formation d’un sel uranique. Inversement, beaucoup d’agents réducteurs . transforment les sels uraniques en sels uraneux ; le zinc notamment, en présence d’acide chlorhydrique ou sulfurique étendu, provoque cette transformation. Les sels uraniques possèdent une ’■ belle fluorescence jaune vert que possèdent également les verres colorés par l’urane. Cette fluorescence et ses bandes d’absorption J ont été étudiées par M. E. Becquerel et par MM. Morton etBolton.
1688. Sulfate uraneux (SO'‘)^U-f- SILO. — On l’obtient en décomposant le chlorure uraneux par l’acide sulfurique à chaud (Peligot). Mais on le prépare plus facilement en partant de l’oxyde vert U^O®. On dissout cet oxyde dans l’acide sulfurique étendu avec addition d’alcool. Il se forme ainsi du sulfate uraneux et du sulfate uranique ; ce dernier reste disssous tandis que le sulfate uraneux insoluble dans l’alcool, se sépare à l’état cristallisé. L’eau mère alcoolique acide fournit une nouvelle quantité de sulfate uraneux par réduction du sulfate uranique par l’alcool lorsqu’on l’expose au soleil dans un flacon bouché (Ebelmen). Cristallisé dans l’alcool aqueux, le sulfate uraneux ne renferme que 4H“0. Cristallisé dans l’eau acidulée, il est en prismes orthorhomhiques verts avec 8IP0. L’eau pure le décompose en donnant un sel basique.
Il se produit également un sel basique SO''U(OH)^-+-IPO parla réduction, sous l’influence de la lumière, de la solution neutre du sulfate uranique SO^(UO^).
Le sulfate uraneux forme des sels doubles avec les sulfates alcalins. Le sel (SO’')^UIL-|-IPO est en croûtes cristallines vertes.
Le sel(SO'0^U(AzILf + ILO, assez soluble, cristallise en mamelons composés d’aiguilles d’un vert foncé.
SELS URANEUX ET D’URANYLE.
1689. Sulfate uranique S0^(U0-) + 3IP0. — On l’obtient par l’action de l’acide sulfurique sur le chlorure ou l’azotate nranique ou bien sur les oxydes inférieurs d’uranium, avec addition d’acide azotique. Il cristallise difficilement et les cristaux sont efdorescents. 100 parties d’eau en dissolvent 216 parties à 22” et 360 parties à 100°. Il est soluble dans l’alcool.
Dissous dans l’acide sulfurique concentré et chaud, il donne par refroidissement des cristaux d’un vert jaune àa sulfate acide (SO'dl)^(UO^) ; si l’acide sulfurique est très concentré, on obtient V anhydro-sidfate S^O^(UO^) (Schultz-Sellack).
Le sulfate uranique s’unit à 1 molécule de sulfates alcalins pour former des sels doubles cristallisés, contenant 2rPO.
La pechblende est souvent accompagnée de sulfates uraniques basiques impurs, généralement cuprifères, tels que la johannite^ V iirano-chalcolite ^ etc.
1690. Azotate uranique (AzO^)^(UO^) + 3rPO. — On a vu comment on le prépare à l’aide de la pechblende (p. 760). Il cristallise en beaux cristaux orthorhombiques d’un jaune serin, solubles dans la moitié de leur poids d’eau froide, solubles aussi dans l’alcool et dans l’éther. Il fondent à 59°, b.
1691. Phosphates uraniques. — Lorsqu’on traite l’oxyde uranique par l’acide phosphorique, on obtient une poudre cristalline jaune, en partie soluble dans l’eau bouillante. La partie insoluble est le ‘phosphate monacide 2PO''H(UO^)-i-3!PO qui s’obtient aussi avec 41PO en précipitant l’azotate uranique par le phosphate disodique. Quant à la solution, elle fournit par l’évaporation des cristaux jaunes phosphate diacide (PO^IP)^UO^ -f 3tPO.
On connaît divers phosphates .uraniques doubles. Le phosphate uranico-ammonique PO''(UO^)'''AzH’‘ est un précipité jaune verdâtre formé par l’addition d’un phosphate alcalin à une solution d’acétate d’uranyle (1) additionnée de sel ammoniac. Ce sel peut servir à caractériser et à doser l’acide phosphorique (t. I, p. 575) ainsi quePuranium. Il laisse par la calcination un résidu de pyrophosphate P^O’'(UO^)h
(I) On obtient V acétate uranique (G‘'^H®0j2(U02), souvent employé comme réactif, en décomposant incomplètement l’azotate par la chaleur et traitant le résidu par l’acide acétique. En faisant cristalliser la solution, l’acétate se sépare de l’azotate restant, qui est beaucoup plus soluble. Il cristallise avec 2II20 en prismes clinorhombiques jaunes; ou avec SIPO en octaèdres quadratiques.
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Phosphate imANico-CALCiQUE. — h'aulunün consLiLiio lo sol (PO'')^(UO-)“Ca + 811^0 qui sc présenlecn lames micacées jaunes.
On en obLienL un autre, (P0'^n)2(U()^)Ca, par l’action du phosphate monocalcique sur l’azotate uranique ; il renferme 3, 4 ou 5 molécules d’eau, suivant la température (Dehray).
Phosphate uranico-cuiviuque (P0'^)2(U0-)Hdu + 8il-0. — C’est la chalcolüe, qui se présente en tables quadratiques jaunes.
Arséniates uraniques. — Ils sont tout à fait analogues aux phosphates. Le traegérite est l’orthoarséniate (AsO'')^(UO’)^ -j- 12IP0, cristallisé en lames clinorhomhiques jaunes. uranospinilc est l’arséniate uranico-calcique (x\.s0'‘)^(U0^)^Ca-i-811-0 correspondant à l’autunite. De même à la chalcolite correspond la zeiinérite (AsO^)2(UO^)^Cu+ 81'PO, qui est en beaux cristaux verts. On obtient des lamelles cristallines ayant la composition de ces minéraux par l’addition d’azotate uranique à une solution de chaux ou d’oxyde de cuivre dans l’acide arsénique.
1692. Carbonate uranique. — Il n’est connu qu’à l’état de sels doubles, qu’on obtient en précipitant un sel uranique par un carbonate. On obtient le carbonate iiranico-potassiqiie en croûtes cristallines jaunes et soyeuses en évaporant à une douce chaleur la dissolution de l’uranate de potassium dans le bicarbonate de potassium. L’eau froide dissout 4 p. 100 de ce sel, qui n’est guère plus soluble à chaud; l’eau chaude du reste le décompose. On obtient de même le carbonate sodique double sous forme d’une poudre cristalline.
En chauffant ruranate d’ammonium avec une solution de carbonate ammonique,il se dissout et l’on obtient par le refroidissement de petits cristaux clinorhombiques jaunes et brillants, très adhérents au verre, de carbonate double (CO^)^(UO^)(AzPP)^, sel soluble dans 20 fois son poids d’eau froide.
La liebigite est le carbonate uranico-calcique (CO^)^(UO'^)Ca H- lOIPO.
SULFURES D’URANIUM.
1693. Bisulfure US^. — Il se forme lorsqu’on calcine l’ura- . nium dans la vapeur de soufre, ou le chlorure uraneux dans l’by- . drogène sulfuré ; il est amorphe ou cristallin suivant la tempéra- y ture. Il est soluble dans l’acide chlorhydrique concentré. Exposé y à l’air humide, il se transforme en sulfure d’uranyle UO^S, on
RECHERCHE ET DOSAGE DE L’URANIUM
dégageant do l’hydrogène sulfuré. L’acide azotique le convertit en sulfate uranique. Le sulfure ammonique donne dans les sels uraneux un précipité noir, très oxydable et soluble dans les acides.
1694. Sulfure d’uranyle UO^S. — C’est un précipité brun, très altérable, produit par le sulfure ammonique dans une solution aqueuse d’azotate d’uranyle; la précipitation est incomplète. Si l’on emploie une solution alcoolique d’azotate, la précipitation est complète. Le précipité est soluble dans le sulfure ammonique en excès, soluble dans le carbonate ammonique. Le sulfure d’uranyle est un peu soluble dans l’eau pure, avec une couleur brune. Chauffé à 50° avec du sulfure ammonique en excès, il devient noir et inattaquable par l’acide cblorbydrique. Exposé à l’air en présence du sulfure ammonique en excès, il se convertit en une poudre cristalline rouge (rouge d’urane) renfermant de l’ammoniaque et seulement 4 à 5 p. 100 de soufre (Remelé). Ce précipité ne change pas d’aspect par l’action de la potasse, qui en déplace de l’ammoniaque. Il renferme alors d’après Cl. Zimmermann 2UO^-|-(UO^)(SK)(OK).
RECHERCHE ET DOSAGE DE L’URANIUM
1695. Chauffés au chalumeau avec le sel de phosphore ouïe borax, les composés d’uranium donnent dans la flamme extérieure une perle jaune qui devient verdâtre par le refroidissement et dans la flamme intérieure une perle verte qui devient plus foncée par le refroidissement.
Les solutions d’urane présentent un spectre d’absorption caractéristique. Le spectre électrique présente un grand nombre de raies claires; les principales sont dans le vert et dans le violet (Thalén).
On a vu en traitant des oxydes, carbonates et sulfures d’uranium quelle est l’action des alcalis, de leurs carbonates, de l’hydrogène sulfuré et des sulfures sur ses sels. Une réaction caractéristique est la solubilité des précipités uraniques dans le carbonate ammonique. Parmi les autres réactions -des sels uraniques, citons encore celle du carbonate de baryum qui les précipite entièrement à froid. Le ferrocyanure de j^otassium y produit un précipité rouge brun foncé. Le phosphate disodique, un précipité jaune soluble dans les acides minéraux, insoluble dans l’acide acétique.
Dosage et séparation. — On dose en général l’uranium en convertissant le composé en sel uranique, qu’on précipite parl’ammo-
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niaqiie. Le précipité, lavé avec une solution de sel ammoniac pour l’empecher de traverser le filtre, laisse parla calcination à l’air un résidu d’oxyde vert U^O®, qui renferme 84,9 p. 100 d’uranium.
On a proposé plusieurs procédés de dosage volumétrique de l’uranium. Le plus simple repose sur la réduction des composés uraniques à l’état de composés uraneux par le zinc et l’acide sulfurique, puis sur le titrage de la liqueur verte par le permanganate de potassium, comme on le fait pour le fer.
L’uranium accompagne le fer dans sa séparation des autres métaux. Pour l’en séparer, on fait digérer le mélange des hydrates ferrique et uranique avec du carbonate ammonique qui dissout l’hydrate uranique; on sursature la solution par l’acide chlorhydrique puis on la précipite par l’ammoniaque.
L’hydrate uranique entraîne les alcalis dans sa précipitation, il est souvent nécessaire d’en effectuer la séparation; pour cela, on calcine le précipité avec du sel ammoniac et on reprend le produit par l’eau pour enlever le chlorure alcalin formé.
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RECTIFICATION
Tome I, page 353. — La composition du persulfure d’hydrogène distillé est non H^S®, comme on l’a indiqué, mais H^S^, d’après les analyses de M. P. Sabatier. Cette composition, si l’on tient compte du soufre libre que peut contenir le produit, tend à établir la formule et non LPSs pour le persulfure d’hydrogène.
Au reste, d’après les recherches récentes de M. Rebs, la composition H^S* serait celle du persulfure obtenu par l’addition d’un polysulfure alcalin à l’acide chlorhydrique en excès.
7837-86. — ConDEiL. Imprimerie Cbété
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Borotungstiques (Combin.). . ii 756 Borure de fer ir 395
— d’hydrogène i 649
— de manganèse ii 467
Boryle (Sels de) i 659
Boulangérite n 574
Bournonite i 620
Braunite ii 454
Breilhauptite ii 401
Bromargyrite ii 293
Bromates i 312
— d’argent ii 297
— de calcium ii 164
— de cuivre ii 261
— de mercure ii 328
— de plomb ii 590
— de potassium n 106
Brome i 304
— Recherche. Dosage i 310
Bromhydrique (Acide) i 307
Bromhydrate d’ammoniaque, ii 138
— d’hydrogène phosphoré. . i 538
Bromique (Acide) i 312
Bromochlorure de phosphore i 547
— de phosphoryle i 579
— de silicium i 715
Bromofluorure de phosphore, i 549 Bromures i 309
— d’aluminium ii 476
— d’ammonium n 138
— d’antimoine i 630
— d’argent ii 293
— d’arsenic i 596
— d’azote i 475
— d’azotyle i 485
— de baryum ji 185
— de bismuth n 546
— de bore i 651
— de cadmium n 238
— de calcium ii 157
— de cérium ii 509
— de chrome n 431
— de cobalt ii 485
— cuivrique ii 256
— de didyme n 513
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Bromure ferreux et ferrique, ii
— de germanium ]i
— de glucinium n
— d’iode I
— irideux et indique ]i
— de lithium n
— de magnésium n
— manganeux n
— mercureux ii
— mercurique n
— — ammoniacal n
— de molybdène (bi-) ii
— — (sesqui- et tétra-) . . . ii
— de nickel n
— de niobium ii
— de nitrosyle i
— de nitryle i
— d’or (proto- et tri-) ii
— palladeux ii
— de phosphonium i
— dephosph. (tri-etpeiiLa-) , i
— de phosphoryle i
— — (de thio-) I
— de platine ii
— de plomb n
— de potassium ii
— purpuréo-chromique . . . . ii
— purpuréo-cobaltique chlo-
ré Il
— de rubidium n
— de sélénium i
— de sélénosyle i
— de silicium (tétra-) i
— — (sesqui-) i
— de sodium ii
— ■ de soufre i
— stanneux et stannique. . . ii
— de sulfuryle i
— de tantale n
— de tellure ii
— de thallium ii
— de thiophosphoryle n
— de titane ii
— de tungstène ii
— uraneux et uranique ii
— de vanadium ii
Toni. l’ag.
Bromure de vanadyle n 704
— de zinc n 227
— de zirconium ii Cl 9
Bronze h 21 ; ii 249
— d’aluminium ii 2!)l
— phosphore ii 2!)0
— de tungstène ii 7:’);>
BrooUite ii 003
Cadmies ii 230
Cadmium n 230
— Alliages n 237
— Recherche. Dosage n 240
Cailletet (Appareil de M.). . . i 33
Calamine ii 219
Calavérite ii 518
Calcaires ii 173
Calcium ii 155
— Recherche. Dosage ii 178
Calomel ii 317
Calorimètres i 117
Carbamate d’ammonium. ... ii 142
Carbonates i 700
— d’argent ii 301
— de baryum n 188
— de bismuth ii 551
— de cadmium n 239
— de calcium ii 173
— — Dissociation i 11
— — Sels doubles n 176
— céreux ii 512
— de césium ii 135
— de colbalt ii 420
— de cuivre ii 266
— de didyme ii 514
— ferreux ii 389
— feri’ique n 389
— de glucinium n 206
— d’indium ii 502
— de lanthane ir 508
— de lithium ii 43
— de magnésium ii 215
— — Sels doubles ii 216
Pli g.
TABLE ALPHABÉTIQUE DE LA CHIMIE MINÉRALE
Tom. Pag.
Tom. Pag.
Carbonate manganeiix
Césium. Recherche. Dosage.
— de mercure
Chaleur (Nature de la)
— de mercuramjnoiiiiim. . .
— atomique
— de nickel
— de combinaison
— de plomb
— Équivalent mécanique . .
— — basiques
— de transf. allotropiques..
— de potassium
— Mélanges réfrigérants . . .
(bi-)
— moléculaire
— de rubidium
— spécifiques (Loi des) ....
— sodico-potassique
(Voy. Thermochimie)
— de sodium (Voy. Soude)..
Chalkosine
(bi-)
Chalkopyrite
— — (sesqui-)
Chalumeau
— de strontium
— ox^hydrique i, 149
— de thallium
Charbon
— de thorium
— animal
— d’uranium • .
— de bois
— dp yinrr
— — Pronr. absorbantes.
Carbone
— de cornue
— cristallisé
— de gaz
— amorphe (Variétés div.).
— de sucre
— Combin. hydrogénées
— de terre
— Dosage dans la fonte
— (Vapeur de)
Carbonique (Acide)
Chaux
— (Anhydride)
— (Fours à)
— — dans l’air
— hydrauliques
— — Dosage
Chimie (But de la)
— — Liquéfaction
Chloramidure de mercure. ..
— — Point critique
Chlorates
— — Propr. physiologiq.
— d’ammonium
Garboxyde de potassium
— d’argent
Carbure de fer (Voy. Fonte
— de baryum
et Acier)
— de calcium
— de manganèse
— de cuivre
Carnallite
— manganeux
Cassitérite
— de mercure
Gélestine
— de plomb
Cémentation
— de potassium
Céramique
— de sodium
Cérite
— de thallium
Cérium
Chlorates (Per-)
— Recherche. Dosage
— d’ammonium
Céruse
— d’argent
Cérusite
— de barvum
Cervantite
— de calcium
Césium
— de cuivre
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Tom. Pag.
Chlorate (Per-) ferreux n 382
— de mercure n 328
— de plomb 1, 390
— de potassium n lOG
— de sodium n 0(
— de thallium n 131
Chloraurates n 532
Chlorazol lire de phosphore. . i 587 Chlore 1 208
— Comb. avec l'hydrogène. . i 54
— Posage I 285
— Hydrate i 275
— Composés oxygénés i 286
Chloreux (Anhydride) i 298
Chlorhydrate d’ammoniaque ir 136
— d’hydrogène phosphore. . i 538
— d’hydroxylamine i 472
Chlorhydrine molybdénique. ii 735
— sulfurique i 404
Chlorhydrique (Acide) i 275
— Solution d’acide i 278
— Chaleur de formation. .. . i 283
Chlorique (Acide) i 301
— (Acide per-) i 302
Chloriridaies n 762
Chlorites • i 299
— d’argent 11 199
— de plomb ii 590
Chlorobromure d’étain ii 563
— de phosphore i 547
Chlorocbromates n 445
Chlorochromique (Anhydride) n 444
Chlorofluorure de plomb... ii 583 Chloroiodure de plomb n 585
— de phosphore i 548
Chloromercurates ii 219
Chlorométrie i 294
Chloropalladates ii 677
Cliloropalladites ii 677
Chlorophosphate de plomb. . n 594 Chloroplatinates 11 641
— alcalins. Solubilité., ii 133, 642
— d’ammonium ii 642
— de potassium ii 642
Chloroplatinites ir 638
Tom. Pag.
Chloroplatinites de carbonyle. 11 040
Chloropurpuréocobal tiques
(Sels) n 423
Chlororhodates n 084
Clilororuthénates n 693
Chlororuthénites n 692
Chlorosmiates n 009
Chlorostannates 11 362
Chlorosulfonates i 404
Chlorosulfure de bismuth. . . 11 552
— de phosphore i 583
— de plomb n 600
Chlorures i 283
— d’aluminium n 475
— d’ammonium n 136
— d’antimoine (penta-) .... i 628
— — (tri-) I 626
— d’argent ii 291
— — (sous-) Il 293
— d’arsenic (tri-) i 595
— d’azote i 474
— d’azotyle i 497
— de baryum 11 184
— de bismuth (bi-) n 545
— — • (tri-) Il 545
— de bore i 650
— de brome i 310
— de cadmium n 237
— de calcium ii 156
— de cérium ii 509
— de césium n 135
— de chaux i 291
— chromeux 11 430
— cbromique 11 430
— de chromyle 11 444
— de cobalt n 415
— crocéocobaltique n 424
— cuivreux ii 255
— cuivrique n 256
— dichrocobaltique ii 421
— de didyme n 516
— décolorants i 290
— d’erbium n 516
— d’étain n 560
— ferreux n 372
— ferrique h 373
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Chlorures ferriques doubles.
Chlorures de phosphoryle . . .
— liîmimips
— fdp métp-i
fpFT'n<;n-fprrimiP
flavocobaltique
jilatineux ....
de gallium
— Combin. phosplior.
de germanium
— — avec oxyde de
de glucinium
carbone
d’hydrox}dammonium . . .
platinique
d’indium
— (Tétra-)
d'iode (proto-)
de plomb
— (ti'i-)
de potassium
d’iridium (sesqui-)
— Extraction
— (tétra-)
— deStassfurt
de lanthane
purpuréochromique
de lithium
purpuréocobaltique
lutéocobaltique
purpuréorhodique (chlo-
de magnésium
ro-)
— (doubles)
de rhodium
manganeux
roséochromique
manganiques
roséocobaltique
de manganyle (per-)
roséorhodique
mercureux
de rubidium
mércurique
de ruthénium (bi- et sesq.-)
— combin. doubles...
— (tétra-V
— — ammoniées. . . .
de samarium
— — pbosphonié ....
de scandium
de molybdène (bi-)
de sélénium
— (sesqui-, tétra- et
de sélénosyle
penta-)
de silicium
— bromé
— (sesqui-)
de nickel
de sodium
de nobium (bi- et tri-) . .
— Exploitation du sel
de nitrosyle
gemme
nitrosyle-sulfurique
— des sources salées.
de nitryle
— — de l’eau de mer.
d’or (proto- et tri-)
de soufre (proto-)
— (tétra-)
— (bi- et tétra-)
d’osmium (bi- et sesqui-).
— (oxytétra-)
— (tétra-)
stanneux
d’oxyammonium
stannique
palladeux
de sulfuryle
palladique
— (de di-)
de phosphonium
de ta n f n 1 P
phosphoplatiniques
de tellure (bi-)
de phosphore (tri-)
— (tétra-)
— (penta-)
de thallium (proto-)
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Tom
Chlorure do Lhallium (tri- et
— — sesqiii-) ii
— de thionyle i
— de tliionitrosyle i
— de thiopliosplioryle i
— de titane (bi- et sesqui-). ii
— — (tétra-) Il
— de tungstène (di-) n
— — (hexa- et penta-) ... n
— d’uranium (tri-) ii
— ■ — — (penta-) n
— d’uranyle ii
— — ammoniac.il ii
— de vanadium (di-, tri- et
tétra-) Il
— de vanadyle ii
— xanthocobaltique ii
— xanthorliodique ii
— d’ytterbium ii
— d’yttrium ii
— de zinc n
— de. zirconium ii
Chromammoniques (Comp.). ii Chromâtes ii
— d’ammonium ii
— d’argent it
— de baryum ii
— de bismuth n
— de cadmium ii
— de calcium ii
— de chrome n
— de cuivre ii
— de magnésium ii
— de mercure ii
— de plomb ii
— de potassium ii
— de sodium n
— de zinc ii
Chromâtes (chloro-) ii
Chrome ii
— Uecherche et dosage ii
Chromique (Anhydride).... ii ■ — (Anhydride chloro-) ii
— (Acide per-) ii
Chromites ii
— de chrome. ... ii
Tom. Pag.
Chrysobéril n 203
Ciments n
Cinabre n
Classification des éléments. . i lOl
— de Mendcleefî i i04
— des métaux u 1 1
Clausthalite n 600
Clivage i 9j
Cobalt Il 412
— Séparation et dosage ii 421
— gris Il 426
Cobaltamines n 420
— (oxy-) ir 424
Cobaltate de potassium n 417
Cœruléine n 567
Cohésion p 2
Coke I 673
Colombites n 727
Combinaisons chimiques... i 4
— (Chaleur de) i 110
— Loi des proportions définies I 48
— — des prop. multiples, i 51
— — de Gay-Lussac i 53
— — d’Avogadro i 59
Combustibles minéraux.... i 679 Combustion i 158, 166
— (Chaleur de) i 110
Coprolithes 11 170
Corindon ii 474
Cornaline i 72 1
Corps composés (Nomencl.). i 79
— simples i 475
— — Classification i 101, 104; n 11 Coupellation (Essai par). 11 283, 526
— des plombs d’œuvre 11 275
Covelline ii 268
Cristal ii 193
— de roche ii 740
— de thallium ii 152
Cristallisation ii 13
Cristallographie i 13
— Formes cristallines i 15
Crocéocobaltiques (Sels) .... ii 424
Crocoïsite ii 442
Croconate de potassium n 126
• Di' g.
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Tom.
Crookésite n
Cryolite n
Cuivrage ii
Cuivre n
— Alliages ir
— de cément n
— Dosage n
— gris n
— jaune n
— Métallurgie n
Cuprite ii
Cymophane ii
Daguerréotypie ii
Datholithe n
Déchénite n
Décompositions chimiques.. i
— électrolytiques i
Décipine n
Densités de vapeur (Déterm.). i
— anomales i
— du perchlor. de phosphore i
— Loi d’Avogadro i
Descloizite ii
Dévitrifîcation ii
Dialyse i
Diamant i
Dichrocohaltiques (Combin.). ii Didyme ii
— Son dédoublement., ii oOo,
Diffusion des gaz i
— colloïdale i
— moléculaire i
— des liquides i
Dimorphisme i
Dissociation i
— du carbonate de calcium. i
— de l’eau i
— des sels ammoniacaux. . . i
— des sels par l’eau i
Divisibilité de la matière... . i
Dolomie ii
Doméikite ii
Dorure ii
Tom. Pag.
Ductilité n ^
Dufrénoisite ii 574
Dulong et Petit (Loi de) i 70
Dysprosine ii 517
Eau 1 185
— Action sur les métaux, ii 9, 12
— Analyse et synthèse. . i 54, 185
— Congélation i 189
— Dissociation i 193
— dissolvant (comme) i 201
— État naturel i 213
— Propriétés physiques. .. . i 188
— Rôle chimique i 195
— Vaporisation i 190
— — Point critique i 30
— acidulés et alcalines.... i 229
— d’addition i 198
— de cristallisation i 198
— distillée i 214
— ferrugineuses i 235
— denier i 240
— météoriques i 214
— minérales i 226
— — (Analyse) i 250
— oxygénée i 253
— potables i 216
— — (Essai des) i 218
— — (Purification) i 223
— régale i 508
— de rivières i 222
— salines i 237
— de Seltz artificielle i 697
— sulfatées i 242
— sulfureuses i 244
— telluriques i 216
Écume de mer ii 207
Effluve I 174
Électrochimie i 120
— Étincelle i 120
— Courant i 121
— Lois de Faraday i 122
— Énergie calorifique et
énergie électrique i 123
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Klectroly tiques (clécompos.).
Électrum n
Émaux
Tom.
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Fer (Passivité du), i 506;
— pur
— rnnvf»rnîn ....
Tom.
Pag.
Embolite
— titané
oDo
OH
Emétique
Ferrâtes
Enstatite
Ferreux (sels)
Equations chimiques
Ferriques (sels)
Équivalents
Ferrites
— Leur fixation
Ferrocyanures (voir Chimie
Erbium
organique)
Érytbrine
Ferromanganése
TT
Etain
Feux colorés
— Alliages
Figuline
— Recherche et dosage....
Flammes
Étamage des glaces
— Toiles métalliques
— des métaux
Flavocobaltiques (Combin.).
États physiques
Flint
jQO
Euchlorine
Fluoborique (Acide)
Euclase
Fluocérite
Eukaïrite
Fluor
Euxénite
Fluorhydrates de fluorures. .
Fluorhydrique (Acide)
Fluorine
Fluorures
Faïences
— d’alu min um
Faraday (Lois de)
— — doubles
— (Tubes de)
— d’ammonium
Feldspaths i 726;
— — acide
Fer
— d’antimoine (tri- et pen-
— Alliages
ta-)
— Atomicité
— d’argent
— blanc
— d’arsenic (tri-)
— chromé
— — (penta-)
— Combin. halogénées
— de baryum
— — hydrogénées
— de bore
— — oxygénées
— — (Hydrate de)
— Dosage et séparation. . . .
— de calcium
— doux
— de cérium
— galvanisé
— de chrome
— malléable
— de cobalt
— (Métallurgie du). . . ii 346 à
— cuivreux et cuivrique. . . .
— météorique
— d’étain
— (Minerais de)
— ferreux et ferrique
— — (Essai des)
— de germanium
— oligiste
— de glucinium
— oolithique
— d’iode (tri-)
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Fluorure de liLliiuin ii
— de magnésium ii
— de mercure ii
— de nickel ii
— de niobium ii
— de phosphore (tri-) i
— — (peu ta-) I
— de plomb ii
— de potassium ii
— — acide ii
— de sélénium i
— de silicium i
— — acide i
— de sodium ii
— de soufre i
— stanneux et stannique, . . ii
— ■ de tantale ii
— de tellure i
— de thallium ii
— de thorium ii
— de titane (di-) ii
— — (sesqui-) ii
— — (tétra-) Il
— uraneux ii
. — d’uranyle ii
— de vanadium i
— de zinc ii
— de zirconium ii
Fluosilicates i
— de baryum n
— de calcium . . ii
— de potassium ii
— de sodium ii
Fluosilique (Acide) i
Fluostannates ii
Fluotantalates ii
Fluotitanates ii
Fluotitanique (Acide) ii
Fluo-uranates ii
Fluoxymolybdates ii
Fluoxvniobates ii
Fluoxytungstates ii
Fluoxyuranates ii
Fluozirconates : ii
Foie de soufre ii
Fonctions chimiques r
; Tom. Pag.
Fontes ii 3o2
— Affinage ii 35b
Formiates de cérium ii 512
— de didyme ii 514
— de lanthane n 508
— d’yttrium ii 514
Formules chimiques.... i 89, 98
Francklinite ii 219
Fuscocobaltiques (Combin.). ii 422
Gadolinite ii 503
Gahnite ii 219
Galène ii 574, 579
Gallium ii 496
— Recherche ii 499
Galvanoplastie.! 126; ii 251, 288, 529
Garniérite ii 401
Gay-Lussac (Lois de) i 53
Gay-Lussite ii 176
Gaz et vapeurs i 25
— Absorption par les liquides I 46
— — par les solides i 47
— — par le charbon... i 31, 676
— Continuité entre les états
liquide et gazeux i 28
— (Diffusion des) i 39
— (Liquéfaction des) i 30
— Lois de Gay-Lussac i 53
— Lois de Mariette i 26
— Point critique i 28
— Solubilité dans l’eau.... i 201
— (Spectre des) i 133
Gaz des hauts fourneaux... ii 351
Germanium ii 614
Gibbsite ii 477
Giobertite ii 215
Glace I 189
Glaces ii 192, 202
— Argenture ii 289
— Étamage ii 559
Glucine ii 204
Glucinium n 202
— Recherche. Dosage ii 207
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Graphite i
Graphitique (Acide) i
— (Oxyde) i
Grenats i 72(3, ii
Grès I
— cérames ii
Gypse Il
Halogènes i 261,
Ilauérite n
Ilaussmanite n
Hauts fourneaux ii
— (Gaz des^ n
Hématites ii
Hessite i
Hjelmite n
Holmium n
Houilles I
Hyacinthe ii
Hydrargyllite ii
Hydrate de brome i
— de chlore i
— métalliques (voir Oxydes) . i
Hydrogène i
— Affinités chimiques... i 5i,
— Chaleur de combustion.. i
— Diffusibilité i
— Liquéfaction i
— naissant i
— Occlusion 1
— antimonié i
— arsénié i
— carbonés (voir Ch. organ.)
— phosphoré gazeux i
— — liquide i
— — solide I
— sélénié i
— silicé I
— sulfuré I
— telluré I
Hydrogénium i
Hydrophane i
Hydrosulfite de sodium i
Hydrosulfureux (Acide) i
Tom. Pag.
Hydrotimétrie i 220
Hydroxylamine i 471
— Sels d’ 1 472
Hydrure d’arsenic solide 1 594
— de bore i 649
— de cuivre n 254
— de fer n 371
— de palladium, i 144, 150; 11 675
— de potassium n 95
— de sodium n 49
Hypoazoteux (Acide) i 481
Hypoazotrde i 492
Hypoazotites i 481
Hypobromites i 3ii
Hypobromeux (Acide) i 311
Hypochlorites i 290
— de calcium i 290
— de potassium ji 103
— de sodium n 60
Hypochloreux (Acide) i 289
— (Anhydride) 1 287
Hj^po-iodeux (Acide) i 325
Hypophosphates i 559
— de baryum i 560
— de sodium.... i 559
Hypophosphites 554
— de calcium 11 169
— de potassium n 118
Hypophosphoreux (Acide). . . i 532
Hypophosphorique (Acide) . . i 557
Hyposulfarsénites i 609
Hyposulfates i 411
— de baryum 11 188
— de manganèse ii 463
— de plomb 11 592
Hyposulfites i 408
— d’argent 11 298
— auroso-sodique 11 737
— de baryum 11 188
— bismutho-potassique .... n 549
— cuivreux ii 265
— de fer ii 384
— manganeux ii 463
— mercurique 11 329
— platoso-sodique 11 645
— de zirconium 11 622
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Hyposulfiireux (Acide)
lodures d’argent
Hyposulfiirique (Acide)
d’arsenic
Ilypovanadates
d’azote
Hvpovadiques (Sels)
de baryum
de bismuth
de cadmium
de calcium .
Imidophosphorique (Acide) .
de cobalt. . . •.
Indium
cuivreux
lodargyrite
cuivrique
lodates
d’étain
— d’argent
de fer
— dft harA’iim
de germanium
— de calcium
d’iridium
— de cuivre
de lithium
— fprrfiiiT ...
de magnésium
— fprrianp . . ....
manganeux
— de mercure
de mercurammonium. . .
— de nlnmb ...
de mercure (per-)
— He nnta<ïc;înm
mercureux
— de sodium
mercurique
loD.VTEs (Per-)
de molybdène
— d’argent
de nickel
— de calcium
d’or (proto-)
— fie merenre ...
d’or (tri-)
— de potassium
palladeux
— d e snd i n ni
de phosphonium
lodazotate de mercure
de phosphore (bi-)
Iode
- (tri-)
— Recherche et dosage
— (penta-) .
lodeux (Anhydride)
platineux
lodhydrate d’ammoniaque..
platinique
— d’hydrogène phosphoré..
de plomb
lodhydrique (Acide)
de rubidium
— Dissociation
de sélénium
— Chaleur de combinaison
de silicium (sesqui-) . . . .
Indique (Acide)
— (tétra-)
— (Anhydride)
de sodium
— (Acide'per-)
de soufre
— (Anhydride per-)
stanneux
lodomercurates
stanique
lodosulfure d’étain
de tellure (di- et tétra-).
Indurés
de thallium
— d’aluminium
de titane
— d’ammonium
de tungstène
— d’antimoine
d’uranium
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lodure d’yttrium
— de zinc
Tom.
Iridium
— Alliages
— Analyse
— Composés ammoniés..
Isoméries
Isomorphisme
Jaspes I
Jaune de cadmium n
— de chrome n
— d’urane ; n
Johannite
Kaïnite
Kaolin
. I 726; Il
Kérargygrite
Kermès
Kiesérite
Koboldine
Kupfernickel. . . . . .
Labradorite
Laiton
Lampes de sûreté. . . .
Lanthane
Lanthanite
Lapis-lazzuli
Larmes bataviques. . . .
Laurite
Lehrbachite
Lépidolites
Leucone
Liebéténite
Liebigite
Lignite
Limonite
Liquéfaction des gaz
et va-
peurs I
Totn. Pag.
LiqmifacLion des gaz perma-
nents I
— Tubes Faraday i 31
— Appareil liianclii i 3^
— — Cailletet i 33
— — PicLet I 36
laquide (Etal) i 24
Éitharge n ÿgo
Litliine.. n 39
— Recherche et dosage ii 43
Lithium n 42
Lois (voir le nom ou l’objet).
Lumière. Action chimique. . u 307
Magnésie n 210
— blanche n 21 6
Magnésite n 21o
Magnésium ' n 207
— Dosage et séparation ii 217
Maillechort n 249
Malachite ii 266
Malléabilité ii 2
Manganates ii 457
— de baryum ii 458
— de potassium ii 457
— de sodium ii 458
Manganates (Per-) n 459
— d’ammonium ii 462
— d’argent ii 462
— de baryum ii 462
— de potassium ii 461
— de sodium 11 462
Manganèse n 449
— Alliages ii 451
— Emploi dans la métallurgie
du fer Il 365
— Dosage et séparation 11 469
Manganique (Acide) u 457
Manganique (Acide per-). .. . ii 459
— (Anhydride per-) ii 458
— (Chlorure per-) ii 462
Manganites ii 456
Marais salants 11 53
Marbres 11 173
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Tom. Pag.
I'Mariotte (Loi de) i 26
SMarnes ii 490
'Marsh (Appareil de) i 614
'Massicot Il 586
'Mastic au chlorure de zinc. . . ii 229
'Matlokile ii 583
Mélaconite ii 260
Mélonite i 427
Mendipite ii 583
Mercurammonium (Gombin.). ii 335
Mercure n 308
— Alliages ou amalgames., ii 315 — Combinaisons ammoniéf's. ii 534
— Métallurgie ii 309
— Recherche et dosage ii 340
Mercurosammonium (Gombin.) Il 335
Métalloïdes (Classification). . i 101
Métallurgie ii 16
Métaux Il 1
— (Affinités relatives des). . . n 25
— (Classification des) i 102; ii H
— Combinaisons binaires... ii 22
— (Cristallisation des) ii 5
— Définition ii 1
— État naturel. Extraction. . ii 16
— Propriétés chimiques.... ii 7
— — physiques ii 2
— alcalins (Généralités) ii 38
— alcalino-terreux ii 154
— diatomiques ii 435
— monatomiques ii 38
— du platine ii 502
— des terres rares ii 627
. — triatomiques ii 517
— tri- et pentatomiques. . . , ii 698
Météorites ii 3i3
Minium ii 588
Mispickel i 589
Moléculaire (Poids). Fixation, i 59,63
— — par densités de vapeur I 64
— — par chaleur spécifique I 73
— — d’après riso morphisme I 74
Tom. Pag.
Moléculaire (Volume) i 74
Molybdates ii 737
— d’ammonium n 739
— d’argent ii 740
— de calcium ii 739
— de magnésium ii 739
— de plomb ii 740
— de potassium ii 739
— de sodium ii 738
Molybdène ii 729
— Analyse ii 743
Molybdénite n 743
Molybdique (Acide) ii 735
— (Anhydride) ii 734
— Composés phosphoriques. ii 740
— Composés arséniques, .. , ii 742
Monazite ii 503
Mortiers ii 161
Mousse de platine ii 633
Nagyagite ii 518, 600
Natron ii 76
Néodyme ii 505, 514
Nickel Il 401
— Séparation. Dosage ii 411
Nickéline n 401
Niobates ii 722
Niobique (Acide et Anhydride) Il 722
Niobites n 717
Niobium ii ,716
— Analyse ii 728
Nitrates (voy. Azotates).
Nitre (voy. Salyêlre).
Nitrification ii 499
Nitrophosphate de plomb ii 594
Nitrososulfites (di-) ii 491
Nitrosulfures de fer ii 393
Nitrosyle (v. bi-Oxyde d'azote) .
Noir animal i 677
— de fumée i 670
— de platine ii 633
Nomenclature i 75 et suiv.
Notations chimiques i 92
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Torn.
l'ag.
Oxyclilorure d’antimoiue. . . .
Tom.
Piig.
— de bismuth
Obsidienne
— • de caî’lione
Okénite
— de chrome
Olii^oclase
— de f’oi'
Olivénile
— de magnésium
Olivine
— de mercure
Opale
— de molybdène
Or
— de niobium
— (Affinage de 1’)
— de phosphore i 5
— Alliages
— de plomb
— (Dosage)
— de silicium
— (Essai des alliages d’). . . .
— de soufre (létra-)
— Extraction
— de titane
— fulminant
— de tungstène
— moléculaire
— de vanadium
— massif
— de zinc
— natif
Oxycobaltiaque (Sels d’)
Organiques (Destruction des
Oxydes i 80, 87;
matières). Toxicologie
— d’aluminium
Ornitliite
— d’antimoine (penta-)
Oropudre i
— — (télra-)
Orpiment
(tri-)
Orthite
— d’argent
Orthose
— — (per-)....
Osmamides
— aureux
Osmanosmique (Acide)
— aureux (sous-)
OmniaTmrmft fAcirlR'l
a nriqiie
Osmieux (Anhydride)
— d’azote (bi-)
Osmique (Anhydride)
— — (per-)
Osmites
— — (Prot-)
— de potassium
— Point critique
Osmium
— Liquéfaction
— Analyse
— de baryum
Osmiure d’iridium
— — (per-)
Ostéolithe
— de bismuth
Outremer
— de cadmium
Oxalates de scandium
— de calcium
— d’ytterbiun
— — (per-)
— d’yttrium
— de carbone
Oxyammoniaque
— — Combin. avec Cu-Cl-
Oxybromure de molybdène.
— — . avec PtCl-
— de niobium
— — Action pbysiologi-
ri P ntir\<5ntir*rp .
que
— de tungstène
— — Combin. potassique.
— de vanadium
— céreux
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Oxyde cérique ii
— de césium ii
— de chlore (per>) i
— chromique ii
— cobalLeux ii
— cobaltique.. ii
— cuivreux ii
— cuivrique ii
— cuprammouique ii
— de didyme ii
— de dysprosium ii
— - d’erbium ii
— d’étaiii Il
— ferreux ii
— ferrique ii
— ferroso-ferrique ii
— de gallium v . . ii
— de germanium. ........ ii
— ■ de glucinium ii
— d’holmium ii
— • d’hydrogène (proto-) (voir
Eau).
— — (per-)..... I
— d’indium ii
— d’iode (per-) i
— d’iridium (hi-) ii
— — (sesqui-) ii
— de lanthane ii
— de lithium ii
— de magnésium ii
— de manganèse (per-) n
— ' — (Essai du), i 296; ii
— — Régénération ii
— manganeux ii
— manganique ii
— manganoso-manganique. ii
— de mercurammonium ii 337,
— mercureux. n
— mercurique n
— métalliques .... i 87; ii
— de molybdène (hi-) ii
— — (sesqui-) ii
— de néodyme ii
— nickéleux ii
— nickélique . n
— (peiv) Il
. ” Tom. Pag.
O.xyde de niobium ii 722
— d’or. Il 534
— d’osmium (proto-) ...... ii 669
— — (sesqui-). ii 670
— — (tétra-) Il 67Q-
— palladeux ii 678
— palladiqiie ii 678
— de phosphore, (sous-) i 551
— de platine (bi.-) ii 643
— — (proto-,) Il 643
— deplomb(bi-) n 569
— — (proto-) Il 586
— — puce Il 589
— — rouge.... Il 588
— — (sous-j Il '586
— de potassium ii 100
— — . (per-) Il 103
— de praséodyme ii 512
~ de rhodium (bi-) ii 686
— (proto-) ..Il 685
— — (sesqui-) ii ' 685
— de rubidium ii 133
— de ruthénium ii 693 à 695
— de samarium ii 514
— de scandium ii 516
— de sodium ii 58
— — (per-) Il 60
— de soufre (sesqui-) i 374
— stanneux ii 564
— stannique ii 565
— de strontium ii 180
— — (per-) Il 181
— de tantale ii 726
— de tellure i 431
— de terbium n 517
— de thallium (proto-)..... n 150
— — (tri-) Il 151
— de thulium ii 517
— de thorium ii 624
— de titane (sesqui-) ii 607
— de tungstène (bi-) ii 749
— — (tri-) Il 749
— uraneux n 765
— d’uranium (per-) ii 767
— uranique. — ..... ii 766
uranoso-uraniques ii 767
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Oxyde de vanadium (di-) ... n 705
— — (tri- et tétra-) ii 706
— d’ytterbium ii 517
— d’yttrium ii 514
— de zinc ii 227
— de zirconium ii 620
Oxyfluorure de molybdène. . ii 737
— de niobium ii 720
— de phosphore i 580
— ■ d’uranium ii 765
Oxygène i 152
— Liquéfaction i 16; 34
— Dosage i 169
Oxyiodure d’antimoine i 631
— de plomb ii 583
Oxysulfures d’antimoine. .. . i 643
— de bismuth ii 552
— de carbone i 707
— de sélénium i 425
Ozone I 173
— atmosphérique i 178
— (Nature de 1’) i 181
Palladammonium ii 679
Palladiammonium ii 680
Palladium ii 674
— Alliages ii 676
— Analyse ii 681
Panabase ii 241
Pattinsonnage ii 275
Pechblende ii 760
Périclase ii 211
Péridot Il 207
Pharmacosldérite i 389
Phénacite i 726
Phillipsite ii 241
Phlogistique i 167
Phosgène i 688
Phospham ii 585
Phosphamide i 586
Phosphamique (Acide) i 587
Phosphates (méta-) i 565
— (polyméta-) i 566
Tom. Pag.
Phosphates (pyro-) i 568
— (tétra-) I 568
— d’aluminium n 484
— animoniaco-magnésien. . . n 214
— d’ammonium... i 570; n 140
— d’argent n 300
— de bismuth ii 551
— de calcium n 170
— — (super-) Il 171
— céreux n 511
— de chrome ii 436
— de cobalt n 419
— de cuivre n 265
— d’étain n 569
— ferreux et ferriques ii 387
— de glucinium ii 206
— de lithium ii 42
— de magnésium ii 213
— — doubles Il 214
— • manganeux ii 465
— manganique ii 465
— de plomb ii 594
— de potassium ii 118
— — méta- Il 119
— — pyro- Il 118
— de sodium ii 67
— — méta- Il 68
— — pyro- Il 69
— de tballium ii 152
— uraniques ii 769
— vanadique ii 713
— d’yttrium ii 515
Phosphatique (Acide) i 557
Phosphites i 537
— de calcium ii 170
Phosphomolybdates ii 741
— d’ammonium, de sodium, ii 741
— (di-,penla-) ii 742
Phosphomol3^bdique (Acide), ii 741
Phosphonium (Sels de) i 538
Phosphoplatiniques (Comb.) ii 638
Phosphore i 515
— allotropique i 523
— métallique i 526
— rouge I 523
— Action toxique i 527
tàble alphabétique de la chimie minérale.
Tom.
Phosphore. Recherche i
— de Pologne n
— de Canton n
Phosphorescence i
Phosphoreux (Acide) i
— (Anhydride) i
Phosphoriques (Acides) i
— Acide méta- i
— Acide ortho- i
Acides polyméta- i
— Acide pyro- i
— Amides pyro- i
— Anhydride i
^ — Chlorures et bromures. . . i
— Recherche et dosage i
Phosphorites ii
Phosphotungstiques(Combi.) ii Phosphores i
— d’antimoine i
— d’argent... ii
^ — d’arsenic i
— de calcium i
— de cobalt ii
— de cuivre ii
— d’étain ii
— de fer ii
— d’hydrogène i
— — solide I
— de manganèse ii
— de mercure ii
— de nickel ii
— d’or Il
— de platine ii
— de plomb ir
— de tungstène ii
— de zinc ii
Photographie ii
Pictet (App. de M. R.) i
Pierre meulière i
Platinage ii
Platinammonium ii
(cli-) Il
Platinates ii
Platine ii
— (Alliages de) ii
— Composés ammoniés.... ii
Tom. Pag.
— — (phosplioplatiniques) ii 638
— Dosage et séparation ii 655
— (Minerais de) ii 628
— (Mousse et noir de) ii 633
Platinodiammonium ii 653
— monodiammonium ii 653
— semidiammonium n 653
— tétra-diammonium ii 655
Platosammonium ii 649
Platosémidiammonium ii 650
Platosodiammonium. . . ii 651, 654 Platosomonodiammonium. . . ii 650
Platosonitrites ii 646
— (iodo-) 'Il 646
Platososulfites ii 644
— chlorés Il 646
Plâtre Il 165
Plomb Il 574
— (Alliages de) ii 581
— Dosage, séparation ii 600
— (Métallurgie du) ii 574
— (Toxicité du) ii 602
— jaune ii 740
— rouge Il 442
Plombagine i 668
Plombâtes ii 590
Plombites ii 587
Pollux Il 134
Porcelaines ii 488
— dure ou chinoise ii 493
— tendre ii 494
— (Fours à) Il 491
— de Réaiimur ii 195
Potasse (carbonate) ii 120
— artificielle ii 123
— caustique ii 100
— des mélasses ii 121
— naturelles ii 121
— du suint Il 121
Potassium ii 92
— Alliage avec sodium ii 96
— Recherche. Dosage ii 129
Potée d’étain ii 582
Poteries ii 492
Poudre ii 112
Poudre de Cassius ii 5-24
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Pouzzolanes
Ruthénium
Praséocobaltiques (Sels)
— Analyse
Praséodyme n
— Combinaisons ammoniées
Précipité blanc
Rutile
— — fusible
Pression. Influence sur les
combinaisons
Proportions définies
SafTre ou safior
— ■ multiples
Salines
Puddlage
Salpêtre
Purpuréochromiques (Comb.)
— du Chili
PurpuréocobalLiques (Sels)..
Samarium
Purpuréorhodiques (Sels)...
Samarskite
Pyrites
Saphir
— (Fours à)
Sardoine
Pyrolusite
Scandium
Pyromorphite i 574;
Scheelite
Pyrotechnie (Feux divers) . . .
Scorodite
Pyroxène
Sels I 88 ;
— acides
— basiques
Quartz
— doubles
— amorphe
— (Dissociation des)
— hyalin
— (Éleclolyse des).
— pseudomorpbiqiie
— Eau de cristallisation. . . .
— Réactions générales (lois
de Berthollet) ii
— Solubilité
Iléalgar
— Sursaturation
Respiration
Sel ammoniac i 466;
Rhodammoniques(Combin.).
— gemme
Rhodite
— marin
Rhodium
— — Extraction
— Alliages
— sulfazotés
— Analyse
Sélénantimoniates
Rhodizonate de potassium. . .
Sélénhydrique (Acide)
Roséochromiques (Combin.).
Séléniates
Roséocobaltiques (Combin.).
Sélénieux (Acide et Anliydri-
Roséorbodiques (Combin.). .
de)
Rubidium
Séléniodithionique (Acide). .
— Dosage
Séléniosulfure d’arsenic. . . .
Rubis
Séléniosulfurique (Acide) . . .
Ruthéniale (hepta-) de potas-
Sélénique (Acide)
iim
Sélénites
Ruthénique (Anhydride)....
Séléniteuses (Eaux)
- — (per-)
Sélénium
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Tom.
Sélénium. Recherche et do-
sage I
Séléniures i
— d'antimoine i
— d’atsenic i
— d’azote. i
— de bismuth ii
— de plomb ii
— de tellure i
Sénarmontite. i
Serpentine i .726; ii
Sidérochrome ii
Sidérose ii
Siegénite ii
Silex I
Silicates i
— (Analyse des) i
— d’aluminium ii
— de baryum ii
— de bismuth ii
— de calcium ii
— de cobalt ii
— de cuivre ri
— de fer n
— de magnésium... ii
— de manganèse ji
— de plomb Il
— de potassium ii
— de sodium ii
— de thallium ir
— de thorium ii
— de zirconium ir
Silicatisation....’. ir
Silice I
— colloïdale i
— gélatineuse i
— (Dosage de la) i
Silicibromoforme i
Süicichloroforme i
Siliciformiques (Combin.). . . i
— (Anhydride) i
Silici-iodoforme i
Silicioxalique (Hydrate) i
Silicique (Anhydride) i
— (Hydrates) i
Silicium i
Tom. Pag.
Silicium carburé i 730
Siliciures i 713
— de fer ii 393
— d’hydrogène i 711
— de magnésium, i 711; ii 217
— de manganèse ii 468
Silicométhane i 711
Silicone i 728
Silicotungstates ii 757
Silicotungstiques (Combin.).. ii 756
— décitungstiques ii 757
— duodécitiingstiqiies n 757
Smalt Il 413
Smithsonite ii 232
Sodammonium ii 90
Sodium Il 44
— Recherche ii 90
— Séparation et dosage.... ii 91
Soude (Carbonate) ii 71
— artificielle Leblanc ii 73
— — à l’ammoniaque., ii 79
— — par la cyolithe ... ii 83
— naturelle ii 72
Soude caustique ii 89
Soudure des plombiers ii 22
Soufre I 332
— Modilications allotropi-
ques I 339
— Recherche et dosage.... i 344
Spath fluor ii 157
— d’Islande ii 173
Spectroscope i 129
Spectroscopie i 127
— Raies spectrales i 227
— Spectre des gaz et vapeurs, i 133
— Renversement du spectre, i 134
— Spectres d’absorption... i 135
— céleste i 136
Speis Il 401
Sphène ii 603
Spinelle ii 207
Stalactites ii 175
Stannates ........... ii 566
— de potassium ii 566
— de sodium ii 566
Stannates- (Méta-) n 568
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Tom.
Stanniqnes (Acides). ....... n
SlassfiirLite ii
Stibine ; i
Stibyle i
Strontiane ii
Strontianite n
Strontium n
— Recherche et dosage n
Sublimé corrosif n
Sulfamrnoniés (Sels) i
Sulfantimoniates i
— de potassium; — de so-
dium I
Sulfantimonites i
Sulfarséniates i
Sulfarsénites i
— (Hypo-) I
Sulfarséniure du cobalt ii
— de fer i
Sulfates I
— d’aluminium ii
— ■ — basiques ii
— — doubles Il
— d’antimoine i
— d’antimonyle i
— d’argent ii
— aureux ii
— aurique ii
— d’azotyle i
— de baryum ii
— de bismuth ii
— de cadmium ii
— de calcium ii
— — doubles Il
— céreux ii
— cérico-potassique ii
— cérique ii
— de césium ii
— chromeux n
— chromique n
— — double Il
— de cobalt n
— crocéocobalLique ii
— de cuivre n
— — basiques n
Sulfates de cuivre doubles. . n ‘^64
— — ammoniacal ..;.... u 264
— de didyme n (513
— d’étain... _ u 368
— ferreux n 382
— ferrique n 354
— ferrico-potassique. n 38ÿ
— ferroso-ferrique ii 38a
— de gallium u 499
— de glucinium n 205
— d’indium n 501
— de lanthane n 508
— de lithium 11 42
— lutéocobaltique u 424
— de magnésium n 212
— ■ — doubles Il 213
— manganèse ii 463
— manganique 11 464
— — (per-j Il 464
— mercureux n 328
— mercurique n 329
— — basique ii 320
— — phosphoré 11 339
— — sulfuré... Il 333
— de molybdène ii 735
— — bromé ii 732
— de nickel ii 408
— de nitrosyle i 488
— de nitryle i 497
— d’oxycobaltiaque ii 424
— palladeux ii 679
— de platine ii 644
— de plomb ii 590
— de potassium ii 107
— — (bi-) Il 108
— purpuréochromique ii 447
— purpuréocobaltique ii 423
— ’ de rhodium ii 686
— roséochromique ii 447
— roséocobaltique ii 422
— de rubidium ii 133
— ruthénique ii 696
— de samarium ii 514
— de scandium ii 516
— de sodium n 62
— — (bi-) Il 65-
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. Tom.
Sulfate de strontium ii
— de tell U ry le i
— de terbium ii
— thalleux ii
— thallique n
— de thorium ii
— de titane ii 608,
— uraneiix ii
— uranique ii
— vanadique (hypo-) ii
— de vanadyle ii
— xanthocobaltique ii
— d’ytterbium ii
— d’yttrium ii
— de zinc ii
— — (doubles) Il
— de zirconium... ii
Sulfazotés (Sels) i
Sulfhydrates i
— d’ammonium ii
— de baryum ii
— chlorosilicique i
— de potassium ii
— de sodium ii
Sulfhydrique (Acide) i
Sulfhydrométrie i
Sulfites et bisulfites i
Sulfite d’argent ii
— aureux ii
— de baryum ii
— de calcium ii
— de cuivre ir
— de fer n
— d’indium ii
— d’iridium ii
— de magnésium ii
— mercurique n
— osmieux ii
— palladeux ii
— platine ux ii
— — doubles Il
— platinique ii
— de plomb ii
— de potassium ii
— — bi- Il
— — méta- Il
Tom. Pag.
Sulfite de rhodium ii 686
— de ruthénium ii 696
— de sodium ii 62
— — (bi-) Il 62
— de zirconium ii 622
Sulfo-aurate de sodium ii 539
Sulfobismuthites ii 552
Sulfobromure de phosphore. i 706
Sulfocarbonates i 706
— de fer n 393
Sulfocarbonique (Acide) i 706
Sulfochlorure d’antimoine.. i 630
— de carbone i 706
— de mercure ii 333
— de phosphore i 583
Sulfo-iodure d’antimoine. . . i 631
Sulfoplatinates ii 570
Sulfostannates ii 647
Sulfures i 354
— d’aluminium ii 487
— d’ammonium ii 143
— d'antimoine (tri-) i 639
— — (penta-) i 642
— d’argent ii 301
— d’arsenic (bi-) i 608
— — (penta-) i 610
— (tri-) I 609
— d’azote i 514
— de baryum ii 188
— — (poly-) Il 189
— de bismuth (proto-) ii 551
— — (sesqui-) ’ ii 552
— de bore i 660
— de cadmium ii 239
— de calcium ii 177
— — (bi-) Il 177
— de carbone (bi-) i 703
— — (proto-) i 702
— de cérium ii 512
— de chrome ii 443
— de cobalt n 425
— cuivreux n 267
— cuivrique ii 268
— de didyme n 514
— d’étain n 569
— de fer (bi-) n 391
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Tom.
Sulfure de fer (ni Lro-) ii
— — (proLo-) n
— — (sesqui-)... ii
— de gerniaiiiuui ii
— d’hydrogène i
— — (pei'“) • • I ; Il
— d’indium i[
— d’iridium ii
— de magnésium.. ii
— de manganèse ii
— mercurico-potassique ... ii
— mercurique i
— — Gombin. avec sels. . ii
— de molybdène (di-, tri- et
tétra-) Il
— de nickel ii
— de niobium ii
— d’or Il
— d’osmium ii
— de palladium ii
— de phosphore. i
— — (bi-, penta-) i
— — (tri-, sesqui-).... i
— platineux ii
— platinique. . ii
— de plomb ii
— de potassium ii
— — (poly-) Il
— de rhodium ii
— ■ de ruthénium ri
— desélénium i
— de silicium i
— de sodium ii
— — (poly-) Il
— stanneux ii
— stannique ii
— de strontium ii
— • de tantale n
— de tellure i
— de thallium n
— de titane ii
— ■ de tungstène n
— uraneux ii
— d’uranyle ii
— de vanadium. ii
— de zinc n
Tom. l’af.
Sylvinc 1 427; ii %
Tachliydrite n %
Talc Il 207
Tantalates n 727
Tantale n 724
— Caractères analytiques. . . ii 728
Tantaliques (Acide et anhydride) Il 726
Tantalites ii 717
Tartrate d’antimoine i 634.
Teliurates i 433
Tellure i 427
Tellureux (Acide) i 432
— (Anhydride) i 431
— Sels de telluryle i 432
Tellurhydrique (Acide) i 428
Telluriques (Anhydride et
acide) i 433
Tellurites i 432
Tellurures. i 420
— d’antimoine i 643
— d'arsenic i 612
— de bismuth ii 553
— de plomb ii 600
Terbium ii 517
Terres cuites .■ . . . ii 492
— glaise . . Il 488
— à infusoires '. . . i 723
— de pipe n 493
— rares n 502
Tétradymite n 541
Thallique (Alcool) ii 150
Thallium ii 145
— Recherche et dosage.... ii 153 Thermochimie (Principes de) i 108
— AlTinité relative des halo-
gènes I 320
— — — du groupe du
soufre I i3o
— — — de l’azote... i 661
— — — desniétaux.. ir 25
— Exceptions aux lois de
Rerthollet n 36
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Tom.
Tliermocliimie. Méthodes calorimétriques I
— Travail maximum i
Tliionamule •. i
Thionamique (Aci^e) i
Tliionate (di-) de baryum. . . ii Tliionique (Acides de la série) i
— di- (Acide) i
— penta- (Acide) i
— tétra- (Acide) i
— tri- (Acide) i
Tliiophosphamique (Acide).. i Thiopliosphorique (Acide
mono-) I
— (Acide di-) i
— Combinaisons i
Thiosulfates (V. Hyposul files), i Thiosulfurique ou hyposul-
fureux (Acide) i
Thorine n
Thorium. ii
— Analyse. ii
Thulium ii
Tinkal ii
Titanates ii
— de calcium ii
— de fer ii
— de manganèse ii
— de potassium ii
Titane ii
— Analyse ii
Titanique (Acide; ii
— (Anhydride) ii
Topaze ii
— fausse I
— orientale ii
Touchau Il
Tourbe i
Traegérite ii
Trempe de l’acier ii
— du verre ii
Tridymite i
Trôna ii
Tungstates et métatungstates ii
— alcalino-terreux ii
— d’ammonium ii
Tom. Pag.
Tungstates de potassium. .. . ii 7o3
— de sodium ii 753
— de tungstène ii 755
Tungstène ii 745
— Alliages ii 746
— Analyse.... ii 759
Tungstique (Acide) ii 751
— (Anhydride) ii 750
— (Combinaisons boro-)... ii 756
— Combin. phospho-) ii 756
— (Combin. silico-) ii 756
Tungstosilicique (Acide).... ii 758
Turbith minéral ii 329
— nitreux ii 330
Turquoise n 484
Uranates ii 766
— de lithium ii 766
— de potassium ii 766
— de sodium ii 766
Uranium ii 760
— Analyse ii 771
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