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PREFACE
Les conditions quon peut exiger dans un manuel de chimie analytique sont si multipliées, qu’en travaillant au mien, il m’a paru difficile de les remplir toutes. Aussi n’ai-je eu principalement en vue que de faire un livre pouvant servir de guide à ceux qui possèdent déjà des connaissances suffisantes en chimie.
Le premier volume contient une exposition de la marche qu’on doit suivre dans les analyses qualitatives. Je n’y ai parlé que des moyens de reconnaître les substances qui se rencontrent le plus fréquemment, non seulement parce qu’elles offrent davantage d’intérêt que celles qui sont rares, mais encore et surtout parce que la description des procédés auxquels il faut recourir aurait été beaucoup trop embrouillée si j’avais supposé, dans les combinaisons à examiner, l’existence simultanée de tous les principes suscepti-
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blés de s’y trouver. Quiconque sera suffisamment exercé aux analyses qualitatives des corps qu’on rencontre le plus ordinairement, pourra découvrir aussi sans difficulté ceux qui sont peu communs, en dirigeant son attention sur eux, la manière dont ces dernières substances se comportent avec les réactifs étant indiquée dans les manuels de chimie, notamment dans le traité de Berzelius.
Le second volume trace la marche à suivre dans les analyses quantitatives. Chaque corps simple , l’oxigène excepté, y forme un chapitre à part. Dans chacun de ces chapitres je décris d’abord la détermination quantitative du corps simple et de ses combinaisons avec l’oxigène , puis j’indique les moyens à l’aide desquels on peut le séparer, lui et ses combinaisons, de tous ceux dont il a été question dans les chapitres précédens. Je commence par les corps simples qui produisent des bases en s’unissant avec l’oxigène; viennent ensuite ceux qui, dans leurs combinaisons, manifestent les propriétés des acides. Cet ordre m’a paru le plus convenable, afin que l’on pût promptement, et sans trop de difficultés, trouver la marche qu’il faut suivre dans un cas donné d’analyse. 11 n’v a qu’un petit nombre de circonstances où je me sois écarté de ce plan , pour éviter des répétitions. En l’adoptant, il m’a été possible de faire entrer les analyses de tous les minéraux silicifères dans le chapitre du silicium, celles de toutes les combinaisons de soufre, simples et composées, naturelles et factices, dans le chapitre du soufre , et celles de de presque tous les gaz dans le chapitre de l’hydro-
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PREMIÈRE PARTIE
DE LA MANIÈRE DONT LES SUBSTANCES SIMPLES ET LEURS COMBINAISONS SIMPLES SE COMPORTENT AVEC LES RÉACTIFS.
Quand on veut se livrer à des analyses qualitatives , c’est-à-dire à des recherches chimiques sur la nature des corps, il est nécessaire d’acquérir une connaissance précise de la manière dont les substances qui sont l’objet de ces recherches se comportent à l’égard des réactifs. J’ai bien indiqué, dans la seconde Partie de ce volume, quelle est la marche qu’on doit suivre pour découvrir les principes constituans qui entrent dans les combinaisons simples ou dans les combinaisons composées. Cependant, lorsqu’on croit avoir trouvé ces principes, il faut encore, par des essais faits à l’aide de plusieurs réactifs, se convaincre de l’exactitude du résultat auquel on est arrivé. Il va donc être question , dans cette première Partie , des corps simples, du plus grand nombre de leurs combinaisons les plus simples, particulièrement de celles qu’ils contractent avec l’oxigène, et de la manière dont les uns et les autres se comportent avec les réactifs les plus usités. A l'égard de ces derniers, j’ai signalé de préférence ceux I. i
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avec lesquels la substance produit des réactions caractéristiques, et qui peuvent , par conséquent, la faire distinguer des corps ayant de la ressemblance avec elle.
Comme la présence de matières organiques modifie souvent l’action des réactifs sur les corps inorganiques, j’ai indiqué la manière dont on doit s’y prendre dans ce cas pour arriver à des résultats analytiques certains.
I. POTASSE
Dans l’état de pureté, la potasse a une couleur blanche, et l’eaula dissout très-aisément, avec dégagement de chaleur. Cette dissolution, même étendue, a une saveur très-caustique , dissout la peau de la langue , et colore fortement en bleu le papier de tournesol rouge. La potasse tombe en déliquescence à l’air, attire l’acide’carbonique contenu dans l’atmosphère, se convertit peu à peu en carbonate potassique, et finit par passer à l’état de bicarbonate. Sa dissolution dans l’eau produit alors , quand on la sursature avec des acides , une effervescence qui est due à un dégagement de gaz acide carbonique. La potasse, chauffée dans un vase d’argent , entre en fusion avant d’avoir atteint la chaleur rouge , et elle se dissout dans l’alcool , lorsqu’elle est exempte d’acide carbonique.
La présence de la potasse dans une dissolution aqueuse est indiquée par les substances suivantes :
Une dissolution concentrée d 'acide tartrique , mise en excès dans une dissolution concentrée de potasse, produit sur-le-champ un précipité cristallin de surtartrate potassique. Lorsque la dissolution de potasse est étendue , ce précipité ne se forme qu’au bout d’un certain laps de temps. Cependant plus il parait tard, et plus aussi il est manifestement cristallin. Un excès d’un acide fort, par exemple d’acide liydrochlorique, d’acide nitrique, d’acide sulfuri-
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que , ou aussi d’une dissolution d’acide oxalique , dissout le précipité. Mais celui-ci ne disparaît pas par l’addition de l’acide tartrique ou de l’acide acétique. Les dissolutions de carbonate potassique , de potasse pure , de soucie et d’ammoniaque, le dissolvent aisément. Un acide fort versé en petite quantité dans cette dissolution fait reparaître le précipité, qui se redissout au contraire quand la proportion d’acide est plus considérable.
Une dissolution alcoolique de chlorure platinique produit, dans la dissolution dépotasse, un précipité jauneclair de chlorure platinico-potassique. Lorsque la potasse est en petite quantité, il vaut mieux la dissoudre dans de l’alcool , et verser ensuite dans la liqueur la dissolution spiritueuse du chlorure platinique. Le précipité ainsi obtenu n’est pas sensiblement dissous par les acides libres.
L’ acide hy drofluosilicique produit dans la dissolution de potasse un précipité tellement gélatineux et translucide, qu’on ne l’aperçoit presque point, surtout quand la dissolution de potasse n’était pas très-concentrée. Ce précipité gélatineux ne se sépare que peu à peu, et on ne peut à proprement parler le reconnaître que parce qu’il est moins transparent que le liquide limpide qui le surnage , et parce
qu’il joue un peu les couleurs de l’iris. Après la dessiccation, il reste une poudre blanche. Si la dissolution depolasseest très •concentrée, il se produit un trouble blanc par l’addition de l’acide hydrofluosilicique, et le précipité gélatineux transparent ne tarde pas à se séparer. Dans ce cas, il n’a pas un aspect si irisé que celui qui s’est formé dans une dissolution fort étendue. L’acide liydrochlorique libre ne dissout pas le précipité \ cependant il lui enlève sa transparence , et le rend opalin.
Une dissolution alcoolique à' acide nitropicrique produit, meme dans des dissolutions étendues de potasse , un précipité cristallin jaunâtre clair. Pour obtenir ce précipité quand la quantité de potasse est très-peu considérable*
4 traité d’analyse chimique.
il est Lon cle dissoudre celle-ci dans l’alcool. Ce réactif, que Liebig a proposé pour découvrir la potasse, est plus sensible encore que la dissolution du chlorure platinique. Lorsqu’une dissolution de potasse est tellement étendue qu’une dissolution de chlorure platinique n’v fait point naître de précipité, la dissolution alcoolique d’acide nitropicrique en produit un dans cette liqueur , sinon de suite, du moins au bout de quelque temps.
Une dissolution concentrée de sulfate aluminique qu’on verse dans une dissolution concentrée de potasse , préalablement saturée par un acide , et de préférence par l’acide hydrochlorique , dépose des cristaux d’alun , que , dans la plupart des cas , on peut reconnaître pour des octaèdres réguliers dont les angles sont souvent tronqués. Les cristaux d’alun ainsi obtenus ne s’effleurissent point à l’air.
Au chalumeau on reconnaît la potasse, suivant Harkort, à ce que du verre de borax dans lequel on a dissous de l’oxide niccolique pur est coloré par elle en bleuâtre. Il y a cependant, d’après Fuchs , pour reconnaître la potasse au chalumeau , un bien meilleur moyen, qui consiste à en mettre un petit morceau sur un lîl de platine courbé en crochet, et à le faire fondre de manière que la pointe de la flamme intérieure touche à la perle fondue $ la flamme extérieure se colore alors en violet.
Les dissolutions des sels potassiques qui sont solubles dans l’eau , se comportent , à l’égard des réactifs précédera , de la même manière que celle de la potasse pure.
L 'acide tartrique , versé en excès dans les dissolutions concentrées des sels potassiques, y produit le même précipité que dans celle dépotasse pure. Cependant le précipité lie se forme qu’au bout d’un laps de temps assez long dans les dissolutions des sels potassiques peu solubles, par exemple dans celle du sulfate potassique.
La dissolution alcoolique du chlorure platinique fait naître , dans les dissolutions concentrées des sels potassiques,
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le même précipité jaunâtre clair, de chlorure platinicopotassique, que dans une dissolution de potasse pure. Quand le sel qu'on examine pour savoir s’il contient de la potasse est soluble dans l’alcool, il vaut également mieux en prendre la dissolution alcoolique pour la mêler avec celle du chlorure platinique.
L’ acide liydrofluosilicique se comporte avec les dissolutions des sels potassiques de même qu’envers celle de la potasse pure.
Pour découvrir, à l’aide de Y acide nitropicrique j la présence de la potasse dans de très-petites quantités d’un sel potassique, il est bon, si ce dernier est soluble dans l’alcool , d’en prendre la dissolution alcoolique.
Une dissolution concentrée de sulfate aluminique , versée dans les dissolutions concentrées de plusieurs sels potassiques , dépose des cristaux d’alun au bout de quelque temps. C’est ce qui arrive principalement avec les dissolutions concentrées de sulfate, de nitrate et de chlorure potassiques. La dissolution du sulfate aluminique versée dans celle d’un phosphate , arséniate ouborate potassique neutre , produit un précipité volumineux , cpii est composé d’alumine combinée avec l’acide du sel potassique mis en expérience. Si les dissolutions de ces sels sont acides, on obtient des cristaux d’alun , qui toutefois ne se forment souvent qu’au bout d’un laps de temps très-long; cependant leur formation a lieu d’une manière plus rapide quand on ajoute de l’acide sulfurique. Le carbonate et le sulfure potassiques exigent qu’on les convertisse en chlorure potassique au moyen de l’acide liydrochlorique , pour pouvoir produire des cristaux d’alun avec la dissolution du sulfate aluminique.
Au chalumeau on reconnaît la potasse , dans les sels potassiques , de la même manière que la potasse pure. Du verre de borax , dans lequel on a dissous de l’oxide niccolique pur , est coloré en bleu par ces sels. Mais on la reconnaît mieux encore, du moins dans la plupart des sels
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potassiques , à la teinte violette que prend la flamme extérieure lorsqu’on fait fondre un peu du sel potassique sur un fil de platine, et qu’on dirige la pointe de la flamme intérieure sur la perle fondue. Le chlorure, le bromure et l’iodure potassiques sont les sels qui colorent ainsi de la manière la plus prononcée la flamme extérieure du chalumeau. La teinte violette qu’ils lui font prendre est plus sensible même que quand on agit sur de la potasse pure. Ce phénomène de coloration est moins marqué avec le sulfate et le carbonate potassiques. On n’en aperçoit aucune trace lorsqu’on opère sur le phosphate et le borate potassiques.
Les sels potassiques neutres solubles sont, pour la plupart , susceptibles d’êtres rougis au feu sans éprouver de décomposition \ c’est ce qui arrive à presque tous , le nitrate excepté, quand on les chauffe à l’abri du contact de l’air. Parmi les dissolutions des sels neutres, les unes n’ altèrent point la couleur du papier de tournesol , et les autres colorent en bleu celui qui a été rougi. Le sulfate et le nitrate , le chlorure , le bromure et l’iodure potassiques , dissous dans l’eau , appartiennent à la première catégorie ; le phosphate, l’arséniate, le borate et le carbonate, le fluorure et le sulfure potassiques font partie de la seconde.
La potasse ne forme qu’avec un fort petit nombre d’acides des sels qui soient insolubles ou peu solubles dans l’eau. Sa présence est souvent difficile à découvrir dans ces derniers. On ne peut ordinairement l’y reconnaître avec certitude qu’après avoir séparé l’acide de l’alcali. Mais ces combinaisons se rencontrent rarement. Elles ne sont formées que par des acides très-faibles , ou par des acides qui , à l’état de pureté , sont insolubles ou difficiles à dissoudre dans l’eau. Fréquemment alors , il n’y a que les combinaisons acides qui soient insolubles ou peu solubles , et les neutres ne sont point dans le même cas. Les combinaisons de la potasse avec l’oxide uranique, l’oxide s tan ni-
que, l’oxide antimonique, l’acide antimonieux, l’acide antimonique , l’oxide tellurique, l’acide titanique et l’acide silicique , sont dans ce cas.
Les principaux réactifs pour découvrir la potasse dans des dissolutions , sont le clilorure platiniqueet l’acide lartrique; vient ensuite l’acide hydrofluosilicique 5 le sulfate aluminique est moins bon. Comme le chlorure plalinique se comporte de la même manière avec les sels ammoniques qu’avec les sels potassiques , il faut , avant d’employer ce réactif , commencer par bien se convaincre qu’il n’y a point d’ammoniaque dans la substance qu’on veut examiner.
Lorsque la potasse ou ses sels sont combinés , dans des dissolutions , avec beaucoup de substances organiques , les dissolutions d’acide tartrique et de chlorure platinique indiquent la présence de la potasse , même dans des liquides d’une couleur très-foncée. Veut-on rechercher si une substance organique solide ou en bouillie contient de la potasse , on peut la traiter par l’eau , par l’acide hydrochlorique étendu , ou par l’acide nitrique. Mais quand la substance n’est point en grande quantité, il faut la réduire en charbon dans un creuset de Hesse , à un feu qui ne soit pas trop fort , et verser sur la masse carbonisée de l’eau ou de l’acide hydrochlorique. Les réactifs précédemment indiqués font ensuite découvrir la présence de la potasse dans la dissolution filtrée.
SOUDE
La soude pure , quand elle est à l’état solide , a la plus grande ressemblance avec la potasse pure. Mais sa dissolution dans l’eau se distingue de celle de cette dernière en ce que ni la dissolution concentrée d 'acide tartrique , mise en excès , ni la dissolution de chlorure platinique ou
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cT acide nilropicrique n’y produisent de précipité. Cependant il faut, dans ce dernier cas , que la dissolution de soude ne soit point trop concentrée. Une dissolution de suljate aluminique ne fait pas non plus naître de cristaux d’alun dans celle de soude , quand cette dernière a été saturée avec un acide. Cependant Y acide hydrofluosilicique produit dans une dissolution de soude qui n’est pas trop étendue, un faible précipité volumineux et opalin.
Au chalumeau on distingue aisément la soude de la potasse en ce que du verre de borax dans lequel on a fait dissoudre de l’oxide niccoli que pur, nechangepoint sa couleur brune par l’addition de la soude. Mais la coloration de la flamme extérieure fournit un bien meilleur caractère distinctif ; car lorsqu’on fait fondre un peu de soude sur un fil de platine courbé en crochet par un bout , et qu’on dirige la pointe de la flamme intérieure sur elle , la flamme extérieure prend une forte teinte jaune , semblable à celle d’une bougie qui brûle tranquillement. Ce phénomène de coloration a lieu même lorsque la soude est mêlée avec une grande quantité de potasse.
Dans les sels sodiques que l’eau peut dissoudre, la soude se distingue de la potasse de la même manière que quand elle est pure. Le meilleur caractère pour reconnaître ces sels, à l’état solide , au moyen du chalumeau , consiste dans la couleur jaune intense qu’ils communiquent, aussi bien que la soude pure, à la flamme extérieure. Lors même que le sel sodique se trouve mêlé avec un sel potassique , la flamme extérieure ne prend encore qu’une couleur jaune , moins intense, à la vérité, quand la proportion du sel potassique est considérable *, mais , dans les cas même où du chlorure sodique est mêlé avec assez de chlorure potassique pour ne faire qu’un vingt-cinquième ou un trentième de la masse totale, la réaction de la potasse disparaît , suivant Kobell , et on n’aperçoit que celle de la soude.
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Les sels sodiques neutres solubles ne se décomposent point, pour la plupart, quand on les fait rougir au feu. Presque tous , le nitrate excepté , sont dans ce cas , lorsque l’opération s’exécute à l’abri du contact de l’air.
Les sels sodiques neutres cristallisés s’effleurissent presque tous à l’air , quand ils contiennent de l’eau , ce qui est le cas du plus grand nombre. Ce phénomène a lieu surtout pour le sulfate , le phosphate , l’arséniate et le carbonate : il est moins sensible dans le borate. Le nitrate , le chlorure et le fluorure ne tombent point en efflorescence, parce qu’ils ne contiennent pas d’eau de cristallisation.
Parmi les dissolutions des sels sodiques neutres , celles du sulfate et du nitrate , du chlorure , du bromure et de l’iodure , n’agissent point sur le papier de tournesol: celles du phosphate , de l’arséniate , du borate et du carbonate , du fluorure et du sulfure , colorent en bleu le papier de tournesol rouge.
La soude forme avec très-peu d’acides des sels qui soient insolubles ou fort peu solubles dans l’eau. Sa présence est ordinairement aussi difficile à découvrir dans ces derniers , que celle de la potasse dans les sels potassiques insolubles ou peu solubles. Les acides qui produisent des sels insolubles ou peu solubles avec la soude, sont les mêmes que ceux qui forment des sels pareils avec la potasse 5 ils ont été énumérés p. 6 et 7.
Dans les dissolutions des sels sodiques, la présence de la soude se reconnaît principalement à ce qu’après s’être convaincu qu’il y existe un alcali , on n’obtient pas de trouble par les dissolutions de chlorure platinique et d’acide tartrique. Mais le plus sûr moyen de reconnaître la soude , quand on a le sel sous forme solide , est la coloration en jaune de la flamme du chalumeau. Si l’on présume qu’une dissolution contient simultanément de la potasse et de la soude , on en essaye d’abord une portion
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avec du. chlorure platinique ; après avoir acquis la conviction de la présence ou de l’absence de la potasse , on évapore jusqu’à siccité une autre portion de la dissolution , et l’on traite le résidu au chalumeau. Si le chlorure platinique a fait connaître la présence de la potasse dans la dissolution , et que la flamme extérieure du chalumeau soit colorée en violet par le résidu , il n’y a que de la potasse } si , au contraire , la flamme extérieure du chalumeau est teinte en jaune par le résidu, il existe de la soude, en même temps que de la potasse.
Pour découvrir la soude ou les sels sodiques dans des dissolutions qui contiennent beaucoup de substances organiques, on procède comme il suit. On évapore à siccité la dissolution , et l’on carbonise le résidu , surtout lorsqu’il est fort abondant , dans un creuset de Hesse , à un feu qui ne soit pas trop fort : après quoi on traite la masse carbonisée par l’eau ou par l’acide hydrochlorique : alors la présence de la soude se reconnaît de la manière qui a été indiquée précédemment , soit dans la dissolution filtrée , soit dans le résidu sec , si l’on a évaporé cette dernière jusqu’à siccité. Quand on présume qu’il y a beaucoup de soude dans une matière organique en bouillie ou solide , on carbonise également celle-ci , et on traite de même la masse carbonisée.
LITHINE
La lithine pure est blanche et cristalline. Elle se dissout difficilement dans l’eau , et n’attire point l’humidité de l’air. Elle entre en fusion à une faible chaleur rouge.
Les dissolutions des sels Ethiques solubles dans l’eau se comportent de la manière suivante avec les réactifs.
Une dissolution concentrée de carbonate sodique n’y produit pas sur-le-champ de précipité , même lorsqu’elles sont très-concentrées : il ne se forme qu’au bout d’un laps
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de temps fort long un précipité grenu et peu abondant de carbonate litbique peu soluble.
Une dissolution de phosphate sodique ne produit pas de précipité, même au bout d’un long laps de temps, dans les dissolutions des sels litbiques. Cependant, si l’on ajoute de l’ammoniaque , il se dépose au bout de quelque temps un précipité abondant. Si l’on fait bouillir le tout avant d’y ajouter de l’ammoniaque , il se produit un précipité. Quand on évapore une dissolution d’un sel litliique à laquelle on a ajouté une dissolution de phosphate sodique, la liqueur se trouble pendant l’évaporation 5 mais lorsqu’on réduit le mélange à siccité, et qu’on traite le résidu par l’eau, il reste un sel double insoluble, ou du moins très-peu soluble , qui est formé de phosphate sodique et de phosphate litliique.
Une dissolution de phosphate potassique ne produit également pas de précipité , même au bout d’un laps de temps très-long, dans les dissolutions des sels îithiques, et il ne s’en forme même pas non plus lorsqu’on fait bouillir le tout. Si l’on évapore la liqueur jusqu’à siccité, le résidu see se redissout complètement dans l’eau. Cependant lorsqu’on a versé une dissolution de phosphate potassique dans celle d’un sel lithique, et qu’ensuite on ajoute encore de l’ammoniaque , il se forme au bout de quelque temps un précipité abondant.
Une dissolution d'acide tartrique , versée en excès dans les dissolutions des sels Iithiques , n’y fait pas naître de précipité , même lorsqu’elles sont fort concentrées.
Une dissolution d'acide oxalique n’y produit également point de précipité.
L’ acide hjdrofluosilicique ne produit pas de précipité dans les dissolutions des sels iithiques.
La dissolution de chlorure pladnique produit, dans les dissolutions alcooliques des sels Iithiques , un trouble extrêmement léger, qu’on a de la peine à remarquer. Pour
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peu que la dissolution soit étendue, on n’aperçoit pas le moindre trouble.
Une dissolution de sulfate àluminique , mêlée avec les dissolutions concentrées des sels lithiques , ne dépose pas de cristaux , même lorsqu’on observe les précautions qu’on doit prendre, en pareille circonstance, quand on opère sur des sels potassiques (p. 5 ).
Au chalumeau la lithine se découvre très-bien dans les sels lithiques , lorsqu’on en fait fondre un peu sur un fil de platine courbé en crochet, et qu’on dirige la flamme dessus, de manière que la pointe de la flamme intérieure touche à la masse fondue ; la flamme extérieure* prend alors une belle couleur rouge de carmin très-foncé. De tous les sels lithiques , le chlorure est celui qui produit ce phénomène au plus haut degré. Si le sel lithique est mêlé avec un sel potassique , on n’aperçoit au chalumeau que la coloration rouge , et alors la présence de la potasse ne peut point être constatée à l’aide du chalumeau , même quand sa quantité surpasse celle de la lithine. Si, au contraire , le sel lithique est mêlé avec un sel sodique, on n’aperçoit, même quand la lithine prédomine , que la réaction de la soude, et la flamme extérieure se colore en jaune. La même chose arrive aussi lorsque le sel lithique contient simultanément des sels potassiques et sodiques.
La plupart des sels lithiques neutres solubles ne se décomposent pas quand on les fait rougir. Presque tous , le nitrate excepté, sont dans ce cas, lorsqu’on opère à l’abri du contact de l’air. Ils entrent en fusion à une température plusbasse que les -sels potassiques et sodiques correspondans. N
Les dissolutions des sels lithiques se comportent , à l’égard du papier de tournesol , comme les sels potassiques et sodiques correspondans.
Les dissolutions spiritueuses des sels lithiques brûlent avec une flamme d’un beau rouge de carmin. Les sels lithi-
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ques qui sont insolubles dans l’alcool ne donnent cette couleur à la flamme de l’esprit-de-vin que quand on verse la liqueur spiritueuse sur leur poudre 9 et qu’on remue le*mélange avec une baguette en verre , ou quand l’alcool est presque entièrement brûlé.
La lithine donne des sels insolubles ou peu solubles avec les memes acides qui en produisent de semblables en s’unissant à la potasse et à la soude, et sa présence dans ces combinaisons peut être découverte de la même manière que celle de la potasse dans les sels potassiques correspondans (p. 6 ). Cependant la lithine donne des sels insolubles ou peu solubles avec certains acMes qui en produisent de très-solubles avec la potasse et la soude : tels sont l’acide carbonique et principalement l’acide phosphorique, lorsqu’il y a en meme temps de la soude. La présence de la lithine n’est pas facile à découvrir dans le sel double de phosphate sodique et de phosphate lithique. Ce sel fond au chalumeau, et plus aisément encore lorsque , après l’avoir mêlé avec de la soude , on le chauffe sur un fil de platine courbé en crochet ou sur une feuille du même métal. La masse fondue est claire ; mais elle devient trouble et cristalline en se refroidissant. Lorsqu’on fait fondre le sel double sur du charbon, celui-ci l’absorbe. Les phosphates terreux, comme les phosphates calcique et magnésique, qu’on pourrait confondre avec lui , ne fondent pas avec la soude sur la feuille ou le fil de platine. Si l’on a employé un grand excès de soude , le tout entre bien en fusion, mais on aperçoit distinctement dans la masse fondue le phosphate terreux qui n’est point dissous 5 si on le fait fondre avec de la soude sur du charbon , il reste sur ce dernier , tandis que la soude est absorbée par lui.
La lithine se reconnaît principalement , dans les dissolutions contenant des sels lithiques, à ce que, quand on
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a acquis la conviction de l’existence d’un alcali dans la liqueur , une dissolution de carbonate potassique ou sodique ne fait point naître de précipité dans cette dernière, si elle n’est pas trop concentrée ; à ce que le clilorure platinique n’y produit pas non plus de trouble , caractère par lequel la lithine se distingue de la potasse ; enfin à ce que la liqueur, mêlée avec une dissolution de phosphate ammonico-sodique , forme au bout de quelque temps un précipité abondant , caractère qui distingue la lithine de la soude surtout , et en même temps aussi de la potasse. La manière de se comporter au chalumeau distingue suffisamment aussi la lithine des deux autres alcalis.
AMMONIAQUE
L’ammoniaque pure , dissoute dans l’eau , a une odeur forte et particulière, qui la fait aisément reconnaître. Si la quantité d’ammoniaque libre contenue dans l’eau est assez faible pour que sa présence ne puisse plus être constatée à l’aide de l’odorat, on la découvre sans peine en tenant sur la surface de la liqueur une baguette de verre préalablement trempée dans de l’acide hydrochlorique assez fort , mais non fumant ; il se forme alors des vapeurs blanches au dessus du liquide , même quand la quantité d’ammoniaque est très-petite. Si cette quantité est pins considérable, de manière qu’on puisse déjà se convaincre de la présence de l’alcali par le sens de l’odorat, les vapeurs sont plus prononcées. On peut aussi tremper la baguette de verre dans l’acide nitrique ou l’acide acétique; cependant l’acide hydrochlorique est plus sensible pour des traces extrêmement faibles d’ammoniaque.
La dissolution d’ammoniaque a une saveur très-acre. Quand elle est concentrée , elle dissout la peau de la langue , et colore fortement en bleu le papier de tournesol rouge. Quand on conserve l’ammoniaque dans des flacons
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qui ne sont pas parfaitement à l’abri du contact de l’air, il n’y en a qu’une très-petite quantité qui, au bout d’un très-long espace de temps, se convertisse en carbonate.
Une dissolution de chlorure platinique ou de sulfate aluminique se comporte envers celle d’ammoniaque de la même manière qu’envers celle de potasse ( p. 3 et 4* ).
Une dissolution concentrée d’ acide tartrique fait naître dans celle d’ammoniaque, quand celle-ci est concentrée, un précipité cristallin de surtartrate ammonique. Si , au contraire, la dissolution est fort étendue, il ne se forme point de précipité. Ce précipité est beaucoup plus soluble dans l’eau que ne l’est le surtartrate potassique.
Une dissolution d 'acide nitropicrique ne produit pas de précipité dans celle d’ammoniaque , quand cette dernière n’est point trop concentrée.
L 'acide hydrofluo silicique , versé dans la dissolution d’ammoniaque , donne lieu à un précipité abondant d’acide silicique , pourvu que l’acide soit mis en assez petite quantité pour que l’ammoniaque demeure prédominante} dans le cas contraire , il ne se forme pas de précipité.
La présence de l’ammoniaque dans les sels ammoniques susceptibles d’être dissous par l’eau se reconnaît , à l’aide des dissolutions de chlorure platinique et de sulfate aluminique , de la même manière que quand il est question des sels potassiques correspondans (p. 4 et 5). lu' acide tartrique , versé en excès dans les dissolutions concentrées des sels ammoniques , tantôt y fait naître un précipité bien moins considérable que celui qui se forme dans les dissolutions des sels potassiques correspondans , tantôt n’en produit aucun, lu' acide nitropicrique se comporte de la même manière. L’ acide hydrofluo silicique ne produit pas de précipité dans les dissolutions des sels ammoniques.
Les sels de l'ammoniaque sont presque tous complètement voîatilisables par la chaleur. Le sulfate, le nitrate et l’arséniate ammoniques, le carbonate ammoniacal, le
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chlorure, le bromure, l’iodure, le fluorure et le sulfhydrate ammoniques se subliment sans laisser de résidu. Il n’y a , dans cette catégorie , que le carbonate ammoniacal et le chlorure ammonique qui , au contact de l’air , se subliment sans éprouver de décomposition. Le phosphate et le borate laissent un résidu quand on les fait rougir dans des vaisseaux de verre. Le fluorure ammonique se comporte de même quand on le chauffe dans des vaisseaux de verre, qu’il attaque fortement-, dans des vaisseaux de platine, au contraire , il se volatilise complètement.
Si l’on triture des sels ammoniques secs avec des alcalis ou des terres alcalines , l’odeur particulière et bien connue de l’ammoniaque se dégage. Les carbonates des alcalis et des terres alcalines produisent le même effet ; seulement alors l’odeur ammoniacale est plus faible. Les alcalis et les terres alcalines, soit à l’état de pureté, soit à celui de carbonates , dégagent également une odeur d’ammoniaque des dissolutions de sels ammoniques. Si la quantité d’ammoniaque ou de carbonate ammoniacal qui se dégage est trop peu considérable pour affecter le sens de l’odorat, on trempe une baguette de verre dans de l’acide hydroclilorique assez fort, mais non fumant , et on la tient sur la surface de la liqueur mêlée avec l’alcali ou la terre alcaline*, la présence de très-faibles traces d’ammoniaque suffit pour qu’il se forme des vapeurs blanches.
L’ammoniaque, comme les autres alcalis , donne avec quelques acides des sels qui sont insolubles ou très-peu solubles dans l’eau. Cependant il suffit de faire rougir ces combinaisons pour y découvrir la présence de l’ammoniaque, dont l’action du feu opère le dégagement. Pour reconnaître clairement l’ammoniaque dans ces composés , on en fait rougir un peu dans un tube de verre soudé à l’une de ses extrémités , et, pendant l’opération , on présente à l’orifice béant du tube une baguette de verre préalablement trempée dans l’acide hydroclilorique.
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Ce qui fait principalement reconnaître l’ammoniaque dans les sels ammoniques , c’est l’odeur qui se dégage quand on traite ceux-ci par la potasse. Ce caractère la distingue des autres alcalis. On peut la confondre avec la potasse , eu égard à la manière dont elle se comporte avec les dissolutions de chlorure platinique et de sulfate aluminique.
Quand l’ammoniaque se trouve mêlée, à l’état de liberté, avec beaucoup de substances organiques , dans des dissolutions ou dans des masses pultacées, on reconnaît sa présence à l’odeur qu’elle exhale. Lorsque ce sont des sels ammoniques qui existent dans le mélange, on traite la dissolution ou la bouillie par une dissolution concentrée de potasse , et l’on fait ensuite chauffer le tout , ce qui donne lieu à la manifestation de l’odeur ammoniacale. On procède de la meme manière lorsque des substances organiques sèches sont mêlées avec des sels ammoniques. Si une dissolution est trop étendue, il faut la concentrer par l’évaporation avant de la traiter par la potasse.
BARYTE
La baryte, à l’état de pureté , est d’un blanc-grisâtre et très-facile à pulvériser. Quand on verse un peu d’eau dessus , elle s’échauffe et tombe en poussière blanche. Avec une plus grande quantité d’eau, elle forme une masse cristalline, qui se dissout complètement dans l’eau chaude lorsciue la baryte est pure. La dissolution concentrée de celte substance dans l’eau chaude dépose, par le refroidissement, des cristaux qui sont de l’hydrate bary tique, lorsque la liqueur a été garantie du contact de l’air. La dissolution de baryte a une saveur caustique , et elle colore fortement en bleu le papier de tournesol rouge. Exposée à l’air, elle en attire promptement l’acide carbonique, et se couvre à la surface d’une pellicule de carbonate barytique, qui est insoluble dans l’eau et gagne peu à peu le I. a
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fond du vase. Mais, à mesure que cette pellicule se dépose, il s’en forme continuellement une nouvelle de carbonate barytique , jusqu’à ce qu1 enfin toute la baryte soit précipitée. L’hydrate barytique est soluble dans une trèsgrande quantité d’alcool. La baryte pure ne fond pas à la chaleur rouge, mais l’hydrate barytique y entre en fusion.
La dissolution de baryte dans l’eau, après avoir été saturée avec un acide, par exemple avec l’acide hydrochlorique , se comporte de meme que la dissolution des sels barytiques très-solubles dans l’eau.
Les dissolutions les plus étendues des sels barytiques , dans lesquelles on verse un peu cV acide sulfurique étendu ou la dissolution d’un sulfate , donnent un précipité blanc qui ne disparait pas par l’addition d’un acide libre , par exemple de l’acide hydrochlorique ou de l’acide nitrique, qu’on doit choisir de préférence pour cela.
IJ acicle hydrojl uosili cique produit, au bout de quelque temps, dans les dissolutions des sels barytiques , un précipité cristallin qui est presque entièrement insoluble dans les acides hydrochlorique et nitrique libres.
Une dissolution de potasse fait naître , dans les dissolutions concentrées des sels barytiques, un précipité volumineux, qui disparaît presque en entier par l’addition d’une grande quantité d’eau , lorsque la potasse dont on s’est servi était exempte d’acide carbonique. Au bout de quelque temps , par l’absorption de l’acide carbonique contenu dans l’air, il se forme une pellicule et enfin un précipité.
L 'ammoniaque ne produit pas de précipité dans les dissolutions des sels barytiques. Cependant si l’on verse de l’ammoniaque dans la dissolution d’un de ces sels , et qu’on laisse le tout exposé pendant long- temps (quelques jours) à l’air, il se dépose du carbonate barytique fortement collé aux parois du vase, sous la forme de grains cristallins semblables à du sable, qui , lorsqu’on verse des-
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s us un acide libre , dégagent avec effervescence du gaz acide carbonique. Après que le carbonate barytiqne s'est déposé , la liqueur ne tient plus de baryte en dissolution.
Une dissolution de carbonate potassique fait naître, dans les dissolutions des sels barytiques , un précipité blanc, qui se dissout avec effervescence dans les acides, pour peu qu’il soit abondant 5 car , lorsque la quantité en est très-faible , il ne se fait pas d’effervescence , parce qu’alors l’acide carbonique devenu libre reste en dissolution dans la liqueur.
Une dissolution de bicarbonate potassique détermine , dans les dissolutions concentrées des sels barytiques , un précipité blanc, qui est très-peu soluble dans une grande quantité d’eau. Ce précipité se dissout dans les acides libres , en faisant une forte effervescence.
Une dissolution de carbonate ammoniacal qu’on verse dans celles des sels barytiques , y produit un précipité blanc.
Une dissolution de phosphate sodique produit, dans les dissolutions dessels barytiques, un précipité blanc , dont la quantité n’augmente pas par une addition d’ammoniaque , mais qui est soluble dans les acides liydroclilorique et nitrique libres.
Une dissolution d'acide oxalique ou de bioxalate potassique ne donne pas de précipité, même dans les dissolutions assez concentrées des sels barytiques neutres. C’est seulement dans les dissolutions très-concentrées qu’elle en fait naître un , quoique en général seulement au bout d’un certain laps de temps. Mais lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque, on voit paraître un précipité blanc. Cependant si la dissolution des sels barytiques est très-étendue , il ne se produit même point alors de précipité.
Une dissolution de succinale ammonique neutre détermine sur-le-champ la formation d’un précipité dans les dissolutions des sels barytiques neutres, lorsqu’elles sont
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concentrées*, mais, quand elles sont étendues, la précipitation n’a lieu qu’au bout de quelque temps. Ce précipité est soluble dans les acides.
Le sulfhydrate ammoniqne et les dissolutions de cyanure ferroso-poîassique et de cyanure ferrico-potassique ne produisent pas de précipité dans les dissolutions des sels bary tiques.
Parmi 1 es sels barytiques solubles dans l’eau, il n’y a que le chlorure qu’on puisse faire rougir au contact de Pair sans qu'il subisse de décomposition.
Les dissolutions des sels barytiques neutres n’agissent point sur le papier de tournesol , excepté celle du sulfure barytique , qui colore en bleu le papier rouge.
La baryte forme, avec la plupart des acides, tels que les acides sulfurique , phospliorique , arsénique, borique, carbonique, etc. , des sels qui sont insolubles ou très-peu solubles dans beau. Cependant presque tous se dissolvent dans l’acide liydrochlorique ou nitrique libre. Il n’y a que le sulfate barytique qui soit insoluble dans ces acides. C’est pourquoi on reconnaît la présence de la baryte, dans ces dissolutions acides, au précipité qui s’y forme par l’addition de l’acide sulfurique étendu. Cette propriété fait que la baryte ne peut être confondue qu’avec la strontiane et tout au plus aussi avec la chaux. Pour découvrir la présence de la baryte dans le sulfate barytique, on verse de l’eau sur une petite quantité de ce sel réduit en
poudre , et l’on chauffe le tout jusqu’à l’ébullition , afin de se convaincre que la poudre est complètement insoluble dans le liquide *, alors on la fait bouillir avec une dissolution de carbonate potassique ou sodique , puis on filtre la liqueur } on verse de l’acide hydrochlorique sur ce qui a subi l’ébullition sans se dissoudre , on filtre la dissolution, et on y ajoute de l’acide sulfurique étendu , qui y produit un précipité.
Le chalumeau ne fournit pas de caractères à l’aide des-
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quels on puisse distinguer avec certitude la baryte et ses sels d’autres substances.
Les dissolutions des sels barytiques se distinguent de celles des sels alcalins principalement en ce que la dissolution de carbonate potassique et l’acide sulfurique étendu y produisent des précipités blancs.
Lorsque des sels barytiques sont contenus dans des dissolutions avec beaucoup de substances organiques, l’acide sulfurique étendu fait naître un précipité,, même dans les liqueurs d’une couleur très-foncée, pourvu qu’on ait eu soin préalablement de rendre celles-ci acides au moyen de l’acide bydrocblorique ou nitrique. Pour se convaincre pleinement cle l’existence de la baryte dans le précipité ainsi obtenu, on le traite de la manière qui vient d’être indiquée. S’il s’agit de découvrir la présence de la baryte dans des substances en bouillie ou solides , on fait digérer celles-ci dans de l’eau rendue acide par l’acide nitrique j puis on filtre la liqueur, et l’on y verse de l’acide sulfurique étendu. Quand , au contraire , le sulfate barytique est mêlé avec des substances organiques en bouillie ou solides, qui ne sont pas susceptibles de se dissoudre clans l’eau pure , le mieux est de chauffer peu à peu , et avec circonspection, la masse entière dans un creuset de Hesse, et de la faire ensuite rougir assez fortement pour que le charbon produit convertisse le sulfate barytique en sulfure barytique. Après le refroidissement , on fait bouillir la masse rougie avec de l’eau , et on décompose la dissolution par l’acide hyclroclilorique. Il est alors très-facile de constater la présence de la baryte au moyen de l’acide sulfurique étendu. Lorsque les substances organiques avec lesquelles le sulfate barytique se trouve mêlé sont solubles dans l’eau , on les sépare à l’aide de ce véhicule , et Fou traite le résidu comme il vient d’être dit.
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STRONTIANE
La strontiane pure ressemble beaucoup à la baryte. L’hydrate strontinniquc se trouve dans le môme cas : seulement il est moins soluble dans l’eau que l’hydrate barytique, ce qui fait aussi que sa dissolution aqueuse a une saveur moins caustique. Du reste, les dissolutions de ces deux hydrates ont beaucoup de rapport l’une avec l’autre, quant à leur manière de se comporter.
La dissolution de strontiane, quand elle a été rendue acide par un acide, tel que l’acide hydrochlorique , se comporte de même que les dissolutions de sels strontianiques solubles dans l’eau.
li acicle sulfurique étendu et les dissolutions des sulfates font naître dans ces dernières un précipité blanc , qui est insoluble dans les acides libres étendus.- De petites quantités même d’un sel strontianique donnent avec l’acide sulfurique un précipité blanc, qui n’apparaît toutefois qu’après un certain laps de temps. Cependant le sulfate strontianique n’est point aussi insoluble dans l’eau que le sulfate bary tique. Quand on verse de l’acide sulfurique dans la dissolution d’un sel strontianique , sans la précipiter complètement, de manière qu’il reste encore une certaine quantité de sel non décomposé, et qu’on laisse le tout tranquille pendant long-temps avant de filtrer, une dissolution d’un sel barytique qu’on verse ensuite dans la liqueur filtrée claire , produit un précipité blanc peu considérable. A ce caractère on peut distinguer la baryte de la strontiane.
L 'acide hydro fl uosili ciq u e ne détermine pas de précipité, même au bout d’un long espace de temps, dans les dissolutions des sels strontianiques.
Les dissolutions de potasse et d’ ammoniaque , de carbonate et Je bicarbonate potassiques , de carbonate atn -
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moniacal et de phosphate sodiq ne , se comportent avec celles des sels strontianiques de la meme manière qu’avec celles des sels barytiques.
Une di ssolmion à' acide oxalique et de hioxalale potassique ne trouble pas de suite la dissolution neutre d’un sel strontianique, quand elle est très-étendue, mais y fa't naitre un trouble au bout de quelque temps. Le précipité devient beaucoup plus considérable quand on ajoute de rammoniaque. Si la dissolution strontianique est assez étendue pour que l’acide oxalique n’y produise pas dans le premier instant de précipité, celui-ci se forme sur-lechamp dès qu’on ajoute de l’ammoniaque.
Une dissolution de succinate ammonique neutre ne détermine pas de précipité dans celles des sels strontianiques neutres. Cependant si ces dernières sont concentrées , il se manifeste un précipité, non pas de suite , il est vrai , mais seulement au bout d’un certain laps de temps. Ce précipité est soluble dans les acides. On peut par-là distinguer les dissolutions strontianiques des dissolutions barytiques.
Le sulfhydrate ammonique et les dissolutions de cyanure ferroso-potassique et de cyanure ferrico-potassique ne produisentpas de précipités dans les dissolutions strontianiques.
Les sels strontianiques solubles se comportent de même crue les sels barytiques lorsqu’on les fait rougir.
Leur manière de se comporter à l’égard du papier de tournesol est également la même.
Si l’on dissout les sels strontianiques dans l’alcool , ou, quand ils ne sont pas solubles dans ce réactif, si l’on verse de l’alcool sur leur poudre , et qu’on mette ensuite le feu à la liqueur, elle brûle avec une flamme d’un rouge-carmin. La coloration de la flamme devient surtout très-prononcée lorsque l’on remue le tout, ou quand l’aîcool est sur le point' d’être entièrement consumé. Ce caractère
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établit une différence bien tranchée entre les sels strontianiques et les sels baryliques.
La strontiane forme des sels insolubles ou peu solubles dans l’eau avec la plupart des acides qui en donnent de semblables en s’unissant à la baryte. Ces sels sont également solubles dans l'acide hydroeblorique ou nitrique libre, excepté le sulfate strontianique , qui ne s’y dissout point. C’est pourquoi on découvre la présence de la strontiane dans les dissolutions acides avec le secours de l’acide sulfurique étendu. Pour distinguer le sulfate strontianique du sulfate barytique , avec lequel il a beaucoup de ressemblance, on le décompose en le faisant bouillir avec une dissolution de carbonate potassique ou sodique , et l’on traite par l'acide hydroeblorique ce qui reste sans se dissoudre} on étend alors d’eau la liqueur acide, on la filtre, et l’on y ajoute de l’acide hydrofiuosiiicique , qui ne produit pas de précipité quand la combinaison dont on a fait l'examen était composée de sulfate strontianique. On peut aussi évaporer à siccité la dissolution filtrée dans Tacide hydrochlorique , et verser de l’alcool sur le résidu, pour se convaincre mieux encore de la présence de la strontiane par la coloration de la flamme en rouge carmin.
La présence delà strontiane ne peut être manifestement reconnue , au moyen du chalumeau , que dans quelques sels strontianiques. Des fragmens de cristaux du sulfate strontianique exposés , dans des pincettes dont les serres sont en platine, à la pointe de la flamme intérieure, bouillonnentpendant long-temps, et colorent ensuite sensiblement la flamme extérieure en rouge carmin, mais peu foncé} cette coloration s'aperçoit peu à la clarté du jour. Si r on chauffe de même du chlorure strontianique sur un fil de platine recourbé à l’une de ses extrémités , la flamme entière devient dans les premiers instans d’un rouge carmin foncé} mais, dès que le sel est fondu, on
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n’aperçoit plus aucune trace de coloration de la flamme, ce qui distingue l’un de l’autre le chlorure strontianique et le chlorure lithique, traités tous deux au chalumeau. Lorsque le chlorure strontianique contient du chlorure harytique , celui-ci l’empêche de colorer la flamme en rouge carmin.
La strontiane, dans les dissolutions de ses sels, se distingue des dissolutions des sels alcalins par les mêmes caractères qui distinguent la baryte de ces derniers. Elle diffère surtout de la baryte par la manière dont elle se comporte avec l’acide hydrofluosilicique , et parce que les sels barvtiques sur lesquels on verse de l’alcool ne communiquent point de couleur rouge à la flamme de ce liquide.
Lorsque la strontiane est mêlée avec des substances organiques , on peut découvrir sa présence par les mêmes moyens que ceux qui indiquent l’existence de la baryte mélangée avec des substances organiques.
y. CHAUX.
La cbaux pure est blanche et facile à écraser entre les doigts. Si l’on verse sur elle un peu d’eau, elle s’échauffe fortement , et se réduit en une poudre blanche , dont le volume surpasse beaucoup celui de la chaux dont on s’est servi. Si l’on verse encore de l’eau sur l’hydrate calcique qui s’est produit ainsi, il se forme un mélange laiteux. Une quantité d’eau très-considérable est nécessaire pour en dissoudre une très-petite d’hydrate calcique. Cette dissolution a une saveur faiblement caustique, et colore en bleu le papier de tournesol rouge. Elle attire l’acide carbonique de l’air, et se couvre ainsi à la surface d’une pellicule de carbonate calcique insoluble, qui gagne le fond du vase au bout de quelque temps , mais ne cesse de se renouveler que quand toute la chaux contenue dans la
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dissolution s’est précipitée à l’état de carbonate. La chaux pure et l’hydrate calcique sont tous deux infusibles.
La dissolution de la chaux dans les acides se comporte de meme que les dissolutions des sels calciques solubles dans l’eau.
L 'acide sulfurique étendu et les dissolutions des sulfates ne produisent point de précipité dans les dissolutions étendues des sels calciques. Si la dissolution d’un sel calcique est moins étendue, l’acide sulfurique y fait naître un précipité, sinon de suite, du moins au bout de quelque temps. L’acide sulfurique détermine sur-le-champ , dans les dissolutions concentrées des sels calciques, un précipité, qui est beaucoup plus volumineux que celui de sulfate strontianique ou de sulfate barytique, et qui n’est pas dissous d’une manière sensible par l’acide hydrochlorique ou nitrique étendu. Si l’on a versé assez peu d’acide sulfurique étendu dans la dissolution d’un sel calcique, pour qu’il reste encore une certaine quantité de ce sel qui ne soit pas décomposée, et qu’on laisse le tout en repos pendant long-temps avant de filtrer, les dissolutions des sels strontianiques et barytiques produisent un précipité dans la liqueur filtrée et claire.
L'acide hydrofl uosilicique ne détermine pas de précipité dans les dissolutions de sels calciques.
Les dissolutions de potasse et (^ammoniaque, de carbonate et de bicarbonate potassiques , de carbonate ammoniacal et de phosphate sodique , se comportent avec celles des sels calciques de même qu’avec celles des sels barytiques et strontianiques.
Une dissolution d 'acide oxalique et de bioxalale potassique produit, même dans les dissolutions neutres trèsétendues des sels calciques, un précipité blanc , qui augmente encore par l’effel d’un repos prolongé, et surtout par l’addition d’ammoniaque destinée à saturer l’acide libre. Ce précipité est très-soluble dans les acides liydro-
DES BASES
chlorique et nitrique libres 5 mais il l’est peu dans l’acide acétique, même concentré. Si l’on verse dans une disso lution d’un sel barytique ou strontianique assez peu d’une dissolution d’acide oxalique ou de bioxalate potassique, pour qu’il reste encore un excès de sel barytique ou strontianique , et qu’on laisse le tout en repos jusqu’à ce que le précipité cesse de s’accroître, on obtient ensuite un nouveau précipité en versant la dissolution d’un sel calcique dans la liqueur filtrée. Au moyen de ce caractère on peut distinguer un sel barytique ou strontianique soluble d’un sel calcique.
Une dissolution de succinate ammonique neutre ne détermine pas de précipité dans les dissolutions neutres des sels calciques. Lorsque ces dissolutions sont trèsconcentrées , il s’y forme au bout d’un long laps de temps des cristaux de succinate calcique.
Le sulfliydrate ammonique et les dissolutions de cranure ferroso-potassique et de cyanure ferrico-polassique ne font pas naître de précipités dans les dissolutions des sels calciques.
Les sels calciques solubles se comportent, quand 011 les fait rougir au feu , de la même manière que les sels bary tiques solubles.
Leurs dissolutions se comportent également de même à l’égard du papier de tournesol.
Si l’on verse de l’alcool sur les sels calciques solubles , et qu’on y mette le feu, la flamme offre une couleur rouge ayant beaucoup de ressemblance avec celle que les sels strontianiques communiquent à la flamme de l’alcool. A ce caractère 011 peut distinguer les sels calciques, non pas des sels strontianiques, mais bien des sels barytiques.
La ch aux donne des sels insolubles ou peu solubles dans l’eau avec les acides qui en produisent de semblables en s’unissant à la baryte et à la strontiane. Ces sels sont également solubles dans les acides bydrocnlorique et ni-
trique libres ; cependant le sulfate calcique fait exception , car il se dissout peu dans ces acides. On peut, à l’aide de l’acide sulfurique , reconnaître la présence delà cliaux dans les dissolutions acides des sels calciques qui ne sont pas trop étendues , car cet acide produit , sinon de suite , du moins au bout de quelque temps, un précipité dont l’apparition a surtout lieu promptement lorsqu’on étend la liqueur avec de l’alcool. On procède de la manière suivante pour distinguer des sulfates barytique et strontianique le sulfate calcique qui s’est précipité : on lave bien le précipité , et on le. fait ensuite bouillir avec beaucoup d’eau, puis on filtre la liqueur, et on partage la dissolution filtrée en deux portions *, on verse dans l’une de ces portions une dissolution de chlorure barytique, et dans l’autre une dissolution d’unoxalate. Si, dans les deux cas, il se forme un précipité blanc, et que le premier soit insoluble dans l’acide bydrocklori que, la base du sulfate était de la chaux.
Il n’est que très-peu de sels calciques dans lesquels on puisse découvrir manifestement la présence de la chaux au moyen du chalumeau , et pour cela on procède de meme que pour constater l’existence de la strontiane dans les sels strontianiqu.es . En effet le chlorure calcique se comporte comme le chlorure strontianique quand on le chauffe sur un fil de platine recourbé à hune de ses extrémités : cependant la flamme devient d’un rouge carmin moins prononcé que par le chlorure strontianique. Une fois le sel fondu , on n’aperçoit également plus aucune trace de coloration dans la flamme. Pour peu que le chlorure calcique contienne de chlorure barytique , ce sel l’empêche de colorer la flamme en rouge-carmin. La chaux pure et le Carbonate calcique répandent une lueur trèsvive, quand la flamme du chalumeau est dirigée sur eux.
Les dissolutions des sels calciques se distinguent de celles des sels alcalins par les mêmes caractères qui établis-
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sent la différence entre ces dernières et les dissolutions des sels barytiques. Elle diffèrent de la baryte par leur manière de se comporter avec l’acide hydrofluosilicique et l’acide sulfurique, et de la strontiane par celle dont elles se comportent avec l’acide sulfurique.
Quand la dissolution d’un sel calcique est associée avec beaucoup de substances organiques qui lui donnent une couleur très-foncée, on la mêle, pour y découvrir la présence de la chaux, avec une dissolution du suroxalate potassique existant dans le commerce , et l’on ajoute ensuite un peu d’ammoniaque. Mais lorsque la dissolution est acide, ou fortement alcaline, il faut préalablement la rendre neutre , dans le premier cas au moyen de l’ammoniaque, et dans le second à l’aide de l’acide hydrochlorique. Il se précipite alors de l’oxalate calcique, qui peut souvent être três-coîoré. On fait sécher ce sel, puis on le fait rougir , ce qui le convertit en carbonate calcique. Ensuite on dissout le résidu dans de l’acide liydrochlorique , et l’on peut reconnaître avec certitude la présence de la cliaux dans cette dissolution. Si la chaux ou un sel calcique est mêlé avec des substances organiques solides ou en bouillie, le mieux est de traiter la masse par de l’eau qu’on a acidulée avec de l’acide nitrique. La présence de la cliaux dans la liqueur filtrée se constate ensuite de la manière qui a été précédemment indiquée. Lorsqu’au contraire du sulfate calcique se trouve mêlé avec des substances organiques solides ou en bouillie qui ne sont point susceptibles de se dissoudre dans l’eau pure, on traite la masse de la même manière que celle qui a été indiquée (pag. 21. ) pour îc sulfate barytique en pareille circonstance.
MAGNÉSIE
A l’état de pureté , la magnésie est une poudre blanche , qui ne se dissout presque point dans l’eau , et qui est infu-
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sible. Si l’on en répand un peu sur du papier de tournesol rouge, et qu’on l’humecte, elle le colore en bleu. Lorsqu’on verse sur elle une petite quantité d’eau, elle ne s’échauffe point.
La dissolution neutre de magnésie se comporte de même que les dissolutions des sels magnésiques solubles dans l’eau.
L’acide sulfurique étendu ne produit pas de précipité dans les dissolutions concentrées des sels magnésiques.
Lucide hydrofluosilicique n’en fait pas naître non plus.
Une dissolution de potasse détermine, dans la dissolutions des sels magnésiques neutres , un précipité volumineux et floconneux, qui ne disparaît point quand on étend d’eau la liqueur. Si préalablement on a mêlé la dissolution magnésique avec une dissolution de chlorure ammonique, et qu’ensuite on ajoute de la potasse, le précipité est beaucoup moins considérable. Ce précipité disparaît également en grande partie lorsqu’on verse de la potasse dans une dissolution magnésique, et qu’ensuite on ajoute une dissolution de chlorure ammonique. Si alors on fait bouillir le tout, le précipité se manifeste toujours, quand la potasse se trouve en excès.
L ammoniaque produit, dans les dissolutions magnésiques neutres, un précipité volumineux, qui disparaît complètement par l’addition d’une dissolution de chlorure ammonique. Si, à une dissolution magnésique neutre on ajoute un dissolution de chlorure ammonique, et qu’on verse ensuite de l’ammoniaque dans le mélange, il ne se forme pas de précipité, pourvu qu’on n’ait point mis trop peu de chlorure ammonique. Si la dissolution du sel magnésique n’est pas neutre, mais contient un acide libre, l’ammoniaque qu’on y ajoute en excès ne produit également point de précipité, quand l’acide libre n’est pas en trop petite quantité.
Une dissolution de carbonate potassique détermine,
DES BASES
dans les dissolutions magnésiqucs neutres, un précipité volumineux, qui disparaît complètement par l’addition d’une dissolution de chlorure ammonique. Le carbonate potassique n’occasione pas de précipité quand, avant de le verser dans la dissolution magnésique , on a mêlé celle-ci avec une dissolution de chlorure ammonique. Cependant si , dans les deux cas , on fait bouillir la liqueur, et si la quantité de carbonate potassique qu’on y a versée n’est pas trop faible , on voit survenir un précipité volumineux. Lorsqu’une dissolution d’un sel magnésique contient beaucoup d’acide libre, et qu’elle n’est pas trop concentrée , le carbonate potassique n’y produit pas de précipité ; cependant on en obtient un alors par l’ébullition.
Une dissolution de bicarbonate potassique ne produit pas de précipité , meme dans les dissolutions neutres concentrées deselsmagnésiques. Si i’011 fait bouillir le mélange pendant long-temps , il se forme un précipité.
Une dissolution de carbonate ammoTiiacalne détermine pas de précipité dans les dissolutions magnésiques, parce qu’ordinairement le carbonate ammoniacal contient du bicarbonate ammoniacal. Mais si l’on fait bouillir le tout , il se produit un précipité, qui disparaît par l’addition d’une dissolution de chlorure ammonique.
Une dissolution de phosphate sodique produit un précipité dans les dissolutions magnésiques neutres, quand elles sont concentrées ; il n’en détermine point à froid , lorsque ces dissolutions sont étendues jusqu’à un certain point; mais si alors on fait bouillir le tout, on voit se former un précipité , qui ne disparaît point par le refroidissement. Lorsqu’on a mêlé une dissolution de phosphate sodique avec une dissolution magnésique neutre, et que le mélange est assez étendu pour qu’il ne s’opère point de précipitation à froid, 011 obtient sur-le-champ un précipité en ajoutant de l’ammoniaque ou du carbonate ammoniacal.
Les dissolutions à! acide oxalique et de bioxalale potassique ne produisent pas de précipité dans les dissolutions magnésiques neutres. Si la quantité de dissolution d’acide oxalique ou de sel d'oseille qu’on verse dans la liqueur n’est pas très-considérable , l’addition d’un excès d’ammoniaque fait naître un précipité, alors même que la dissolution avait été préalablement étendue d’unegrande quantité d’eau. Mais si l’on a versé dans la dissolution magnésique une grande quantité d’une dissolution d’acide oxalique ou de bioxalale potassique, ou si la dissolution du sel magnésique n’était point neutre, mais contenait un acide libre, l’ammoniaque mise en excès ne produit pas de trouble , meme dans des dissolutions très-concentrées.
Le sulfhydrate ammonique ne détermine pas de précipité dans les dissolutions magnésiques. Lorsque ce réactif en produit un dans les dissolutions magnésiques neutres, c’est une preuve qu’il contenait beaucoup d’ammoniaque libre.
Les dissolutions de cyanure ferroso -potassique et de cyanure feirico-p otas sique ne font pas naître de précipité dans les dissolutions magnésiques.
Parmi les sels magnésiques solubles dans l’eau , il n’y a que le sulfate qui puisse supporter d’être rougi au contact de l’air sans subir de décomposition.
Les dissolutions des sels magnésiques neutres n’altèrent point la couleur du papier de tournesol.
La magnésie forme des sels insolubles ou fort peu solubles dans l’eau avec un très-grand nombre d’acides , par exemple avec les acides pliospliorique , arsénique , carbonique et borique. Tous ces sels sont solubles dans l’acide sulfurique ou dans l’acide bydrochlorique. Quelques sursels magnésiques, lorsqu’on les a fait rougir au feu, ne se dissolvent dans ces acides qu’après qu’on les a fait chauffer jusqu’à l’ébullition avec de l’acide sulfurique concentré', tel est, par exemple, le snrphosphate magnési-
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que. Pour découvrir la présence de la magnésie dans les dissolutions acides des sels magnésiques il faut faire bouillir ces dernières , souvent pendant un temps assez long , avec un excès d’une dissolution de potasse -, la magnésie se précipite alors, tandis que l’acide qui était combiné avec elle et celui dont on s’est servi pour dissoudre, le sel, s’unissent avec la potasse, et restent dans la dissolution. Le précipité bien lavé est ensuite essayé au chalumeau , ou dissous dans un acide , par exemple dans l’acide hydroclilorique ou dans l’acide sulfurique étendu, afin de pouvoir être reconnu comme magnésie dans cette dissolution.
On peut encore reconnaître les sels magnésiques de la manière suivante : on en prend un petit morceau , qu’on fait rougir sur du charbon , à la flamme du chalumeau , qu’on humecte aussitôt après avec une dissolution de nitrate cobal tique , et qu’on chauffe de nouveau avec force à la flamme du chalumeau*, la pièce d’essai prend alors une couleur rouge pâle dans les endroits où elle était imbibée de nitrate cobaltique , ce qui n’arrive pas aux corps qui ne contiennent point de magnésie. La magnésie pure elle carbonate magnésique, mis en pâte avec de l’eau, étalés sur un charbon et chauffés au rouge, acquièrent également une couleur rouge avec la solution de cobalt. La présence d’oxides métalliques , d’alcalis et de terres s’oppose à la réaction de la solution de cobalt 3 l’acide silicique , au contraire, 11’y met point obstacle.
Les dissolutions des sels magnésiques neutres se distinguent de celles des sels alcalins , en ce que l’ammoniaque et une dissolution de carbonate potassique y font naître des précipités blancs 3 mais elles diffèrent de celles des sels bary tiques , strontianiques et calciques , en ce que l’ammoniaque ne produit pas de précipité dans ces dernières.
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Les dissolutions magnésiques acides sc distinguent de celles des sels potassiques , sodiques et ammoniques , en ce qu’après quelles ont été sursaturées d’ammoniaque, une dissolution de pliospliate sodique y fait naître un précipité Liane. On les distingue des dissolutions des sels lithiques, parce qu’un excès de potasse y produit un précipité , principalement lorsqu’on fait bouillir le tout; de celles des sels bary tiques et strontianiques , parce que l’acide sulfurique étendu n’y détermine pas de précipité; et de celles des sels calciques, par la manière dont elles sc comportent avec les dissolutions d’acide oxalique.
La présence de substances organiques non volatiles peut souvent s’opposer, du moins en partie, à ce que la magnésie soit précipitée de ses dissolutions parles alcalis; cependant, meme lorsque la magnésie existe en très-petite quantité, et que les substances organiques sont en grande proportion, la première est précipitée des dissolutions par une dissolution de pliospliate sodique, avec addition d’ammoniaque.
ALUMINE
L’alumine pure est blanche, mais souvent aussi légèrement jaunâtre, et comme cornée, quand on l’a obtenue en faisant sécher doucement l’hydrate aluminique. Elle est insoluble dans l’eau , mais elle se dissout avec facilité dans les acides, quand clic n’a point été préalablement rotigie au feu. Par la calcination clic devient difficile à dissoudre , et presque insoluble dans certains acides. La meilleure manière de la dissoudre ensuite consiste à la mettre en digestion avec de î’acidc liydrocblorique concentré auquel on a ajouté une très-petite quantité d’eau, ou h la faire chauffer avec un peu d’acide sulfurique étendu. La dissolution neutre de l’aîuminc dans les acides se comporte,
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lorsqu’elle est étendue d’eau , de même que les dissolutions des sels aluminiques solubles dans l’eau.
Aucun acide libre, même Y acide hydrojluosilicique , ne produit de précipité dans les dissolutions des sels aluni iniques.
Une dissolution de potasse détermine, dans les dissolutions neutres des sels aluminiques , un précipité volumineux , qui se dissout complètement lorsqu’on ajoute de la potasse en excès. Une dissolution de chlorure ammonique fait naître un précipité d’alumine dans une pareille dissolution.
L "ammoniaque produit , dans les dissolutions des sels aluminiques , un précipité volumineux , qui est insoluble dans un excès d’ammoniaque. La présence du chlorure ammonique n’empêche pas la formation de ce précipité, non plus que celle des précipités produits par les réactifs suivans , ce qui ne permet pas qu’on confonde les sels aluminiques avec les sels magnésiques.
Une dissolution de carbonate potassique détermine, dans les dissolutions des sels aluminiques, un précipité aussi volumineux que celui qui résulte de l’ammoniaque, et qui est également insoluble dans un excès du réactif employé pour le faire naître. Si la dissolution était concentrée, il se produit, même dans les dissolutions aluminiques neutres, une effervescence qui est due au dégagement du gaz acide carbonique.
Une dissolution de bicarbonate potassique donne lieu au même effet ; seulement l’effervescence due au dégagement du gaz acide carbonique est plus forte encore.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de la même manière*
Une dissolution de phosphate sodique produit , dans les dissolutions aluminiques neutres, un précipité volumineux , qui, de même que les autres précipités , est soluble dans les acides et dans une dissolution de potasse.
36 traité d’analyse chimique.
Les dissolutions d’ acide oxalique et d 'oxalales neutres ne déterminent pas de précipités dans les dissolutions aluminiques neutres.
Si Ton ajoute à une dissolution d’alumine de la potasse ou du carbonate potassique , et qu’on verse ensuite dans 3a liqueur assez d 'acide sulfurique pour que ce dernier prédomine un peu, il se forme au bout de quelque temps des cristaux d’alun , lorsque la dissolution aluminique n’était pas trop étendue. Quand la liqueur est trop étendue, il faut préalablement la concentrer par l’évaporation, si l’on veut que des cristaux d’alnn s’y forment par l’addition de la potasse et de l’acide sulfurique.
Les dissolutions de cyanure ferroso-potassicjue et de cyanure ferrico -potassique ne produisent pas de précipité dans les dissolutions aluminiques.
Le suif hydrate ammonique fait naître, dans les dissolutions aluminiques neutres , ml précipité d’alumine •, du gaz sulfide hydrique est mis en liberté, et se dégage avec effervescence , quand les dissolutions sont très-concentrées. Ce précipité étant formé d’alumine pure , il est soluble dans une dissolution dépotasse.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique ne détermine pas de précipité dans les dissolutions aluminiques neutres ; le gaz sulfide hydrique n’en fait point naître non plus dans les dissolutions d’alumine par la potasse.
Les sels aluminiques neutres solubles rougissent le papier de tournesol bleu.
Les sels aluminiques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir.
L’alumine forme, avec un très-grand nombre d’acides, par exemple avec l’acide pliosphorique, l’acide arsenique, etc., des sels qui, à l’état neutre, sont insolubles dans Peau. Ces sels, quand on ne les a point fait rougir au feu , se dissolvent très- facilement dans l’acide hydro-
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clilorique ou dans l’acide sulfurique, de meme que dans une dissolution dépotasse. Les dissolutions des phosphate , arseniate, etc. , aluminiques dans les acides et dans une solution de potasse se comportant avec les réactifs de la meme manière à peu près qu’une dissolution d’alumine pure , ces sels peuvent aisément être confondus avec l’alumine pure. Il faut donc, pour les distinguer de cette dernière , aller à la recherche des acides qui peuvent être combinés avec elle. On trouvera plus loin l’indication de la marche à suivre pour cela.
Le chalumeau fait très-bien reconnaître l’alumine, soit à l’état de pureté*, soit même dans la plupart de ses conbinaisons, surtout lorsque ces dernières ne jouissent pas d’une grande fusibilité. En effet si l’on en fait rougir une petite quantité sur du charbon, à la flamme du chalumeau, etqu’ensuite on i’humecte avec une solution de nitrate cobaltique, on obtient, en chauffant de nouveau avec force , une belle couleur bleue, ce qui n’arrive pas quand 011 opère sur des corps qui ne contiennent point d’alumine. La belle couleur bleue ne paraît pure qu’à la lumière du jour : à la lumière artificielle elle est d’un violet sale.
Les dissolutions des sels aluminiques se distinguent de celles des sels alcalins , en ce que l’ammoniaque y produit un précipité-, de celles des sels barytiques , strontianiques et calciques , en ce que l’ammoniaque ne fait pas naître de précipité dans ces dernières, mais que l’acide sulfurique en détermine un, au moins lorsque la dissolution calcique n’est point trop étendue -, enfin de celles des sels magnésiques, par la manière dont ils se comportent avec les dissolutions de potasse et de chlorure ammonique.
Dans une dissolution aluminique qui contient beaucoup de substances organiques , notamment de celles que l’action de la chaleur ne volatilise pas sans les décomposer ,
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mais détruit au contraire, en laissant une grande quantité de charbon, la présence de l’alumine ne peut souvent point être reconnue par les réactifs ordinaires , même lorsque le liquide n’a presque pas de couleur. L’ammoniaque et les dissolutions de carbonate potassique et de carbonate ammoniacal ne produisent pas de précipité d’alumine dans ces dissolutions, même lorsqu’on les y verse en très-grand excès. Il s’y forme difficilement aussi des cristaux d’alun , par l’addition de potasse et d’acide sulfurique. On ne peut donc découvrir la présence de l’alumine, dans les dissolutions contenant beaucoup de substances organiques, qu’en évaporant la liqueur jusqu’à siccité , et faisant rougir le résidu , ce qui détruit les substances organiques. Après la calcination , on fait digérer le résidu avec un acide , par exemple avec de l’acide hydroclilorique ou de l’acide sulfurique ; puis, à l’aide des réactifs ordinaires, on recherche l’alumine dans la dissolution filtrée. Lorsque de l’alumine se trouve contenue dans des substances organiques solides ou en bouillie , il faut également détruire ces dernières , en faisant rougir le tout , et ensuite on découvre la présence de l’alumine par les mêmes moyens.
io. GLUCINE.
La glucine, à l’état de pureté , est blanche et insoluble dans l’eau. Elle se dissout dans les acides , moins aisément toutefois lorsqu’elle a été rougie au feu.
La dissolution de la glucine dans les acides se comporte avec les réactifs de même que celle des sels gluciques.
Les acides libres , même l’acide liydrofiiiosilicique , ne produisent pas de précipité dans les dissolutions gluciques.
Une dissolution de potasse y fait naître, de même que dans les dissolutions aluminiques , un précipité volumî-
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neux 9 qui est complètement soluble dans un excès de potasse. Une dissolution de chlorure ammonique détermine un précipité de glucinc dans cette dissolution.
L 'ammoniaque détermine, dans les dissolutions gluciques, un précipité volumineux, qui est insoluble dans un excès du réactif. Une dissolution de chlorure ammonique n’empêclie pas la formation de ce précipité , non plus que celle des précipités qui sont provoqués par les réactifs suivans.
Une dissolution de carbonate potassique produit , dans les dissolutions gluciques , un précipité volumineux, qui se dissout dans un grand excès du réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique se comporte de la même manière.
Une dissolution de carbonate ammoniacal agit de même que le carbonate potassique : seulement la glucinc précipitée se dissout plus aisément dans le carbonate ammoniacal que dans le carbonate potassique.
Une dissolution de phosphate sadique fait naître un précipité volumineux dans les dissolutions gluciques.
Les dissolutions d’acide oxalique et d oxalates ne produisent pas de précipité dans les dissolutions gluciques.
Quand on verse de la potasse dans une dissolution glucique, et qu’on sursature un peu celle-ci d’acide sulfurique, il ne s’y forme pas de cristaux d’alun.
Les dissolutions de cyanure ferroso-potassique et de cyanure ferrico-potassique ne produisent pas de précipité dans les dissolutions gluciques.
Le suif hydrate ammonique détermine, dans les dissolutions gluciques neutres , un précipité de glucine, qui est soluble dans une dissolution de potasse.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique ne fait pas naître de précipité dans les dissolutions gluciques.
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Le papier de tournesol est rougi par les dissolutions gluciques neutres.
Les sels gluciques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir au feu.
La glucine forme , avec un très-grand nombre d’acides , des sels qui , à l’état neutre , sont insolubles dans l’eau : ces sels sont souvent, comme les sels aluminiques correspond dans , difficiles à distinguer de la glucine pure.
La glacine et la plupart de ses combinaisons, exposées à la flamme du chalumeau , après avoir été humectées avec de la dissolution de nitrate cobaltique , se colorent , non en bleu , mais en gris foncé ou en noir.
Les dissolutions gluciques se distinguent de celles des sels alcalins, comme aussi de celles des sels barytiques, strontianiques , calciques et magnésiques, par les mêmes caractères qui établissent la distinction entre celles-ci et les dissolutions aluminiques. On les distingue de ces dernières par la manière dont elles se comportent avec les dissolutions des carbonates alcalins, notamment avec celle du carbonate ammoniacal , par leur réaction avec la potasse et l’acide sulfurique , enfin , quand elles sont à l’état solide, par la manière dont elles se comportent au chalumeau avec la dissolution de nitrate cobaltique.
Quand une dissolution glucique contient beaucoup de substances organiques non volatiles , on ne peut pas plus y reconnaître l’existence de la glucine , à l’aide des réactifs ordinaires, qu’il n’est possible , en pareille circonstance, de constater celle de l’alumine. Il faut également alors évaporer la liqueur jusqu’à siccité , faire rougir le résidu , puis le traiter par l’acide liydrochlorique , et rechercher la glucine dans la dissolution acide.
II. THORINE
La thorine étant extrêmement rare, je n’ai point eu
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occasion de l’étudier ni d’examiner la manière dont elle se comporte avec les réactifs. Ce que je vais dire à son égard est tiré d’un mémoire de Berzelius sur cette substance.
La thorine pure est incolore. Après avoir été rougie au feu, elle ne se dissout dans aucun acide , si ce n’est dans l’acide sulfurique concentré auquel on a ajouté un poids d’eau égal au sien \ encore même la dissolution ne s’effectue-t-elle qu’avec le secours de la chaleur. Lors même que la thorine a été chauffée jusqu’au rouge avec des alcalis purs ou des carbonates alcalins , ce traitement ne la rend point soluble dans l’acide hydrochlorique ou dans l’acide nitrique , comme le deviennent presque tous les autres oxides qui sont insolubles dans les acides après avoir été rougis } les acides ne s’emparent que des substances étrangères avec lesquelles elle peut être mêlée, et qu’ils ne sauraient enlever tant qu’on ne l’a pas fait rougir avec de l’alcali. L’hydrate thorique , au contraire, se dissout trèsaisément dans les acides , quand il est humide ; après qu’il a été desséché , sa dissolution s’opère plus difficilement et avec lenteur.
Une dissolution de potasse produit , dans les dissolutions thoriques, un précipité gélatineux, qui ne tarde cependant pas à se rassembler au fond du vase , et qui est insoluble dans un excès du réactif.
L 'ammoniaque se comporte de même.
Les dissolutions de carbonate potassique et de carbonate ammoniacal déterminent, dans les dissolutions thoriques , un précipité qui est soluble dans un excès du réactif. La solution s’opère assez facilement lorsque la dissolution du carbonate est concentrée, et difficilement,, au contraire , quand celle-ci est trop étendue.
Une dissolution de phosphate soclique forme , dans les dissolutions thoriques , un précipité blanc et floconneux, qui est insoluble dans un excès d’acide phosphorique.
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Une dissolution à1 acide oxalique en produit un blanc , pesant, insoluble dans un excès d’acide oxalique, et qui n’est non plus qu’extrèmement peu soluble dans d’autres acides libres et étendus.
Une dissolution de sulfate potassique trouble les dissolutions thoriques , lentement à la vérité , mais précipite la thorine en totalité lorsque la dissolution du sulfate est concentrée et mise un excès.
Une dissolution de cyanure ferroso-polassique produit, dans une dissolution tlioriquc neutre , un précipité blanc et pesant, qui est soluble sans les acides.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique ne fait pas naître de précipité dans les dissolutions thoriques.
Le suljhydrate ammonique détermine dans les dissolutions thoriques neutres , un précipité d’hydrate tliorique.
Le suljide hydrique , liquide ou gazeux , ne précipite pas les dissolutions thoriques.
Les sels thoriques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir au feu. Les dissolutions de plusieurs d’entr’eux , par exemple celle du sulfate , sont précipitées par l’ébullition. Cependant cette réaction n’a point lieu quand il se trouve des bases avec lesquelles la thorine forme des sels doubles.
Les dissolutions thoriques se distinguent des dissolutions alcalines, barytiques , strontianiques et calciques , parce que l’ammoniaque en précipite la terre $ des dissolutions magnésiques, par la manière dont elles se comportent avec l’ammoniaque et le chlorure ammonique j enfin des dissolutions aluininiques et gluciques , parce que la dissolution de potasse y fait naître un précipité qui n’est point soluble dans un excès du réactif.
rO
YTTRIA
L’hydrate yltrique pur est blanc ; il devient d’un jau-
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nâlre sale quand on le fait rougir au feu. Il se dissout aisément dans les acides.
Une dissolution de potasse produit, dans les dissolutions yttriques , un volumineux précipité blanc , qui est insoluble dans un excès du réactif.
L’ ammoniaque se comporte de même.
Une dissolution de carbonate potassique détermine , dans les dissolutions yttriques, un volumineux précipité blanc , qui se dissout un peu dans un grand excès du réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique y produit un volumineux précipité blanc , qui se dissout en entier dans un très-grand excès du réactif.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de la même manière.
Une dissolution de phosphate sodique fait naître , dans les dissolutions des sels yttriques neutres , un précipité blanc , qui est soluble dans l’acide hydrochlorique , et qui se précipite de cette dissolution quand on la fait bouillir.
Une dissolution d "acide oxalique produit , même dans les dissolutions yttriques un peu acides, un volumineux précipité blanc , qui est soluble dans lacide liydroclilorique.
Une dissolution de sulfate potassique détermine , aubout de quelque temps, dans les dissolutions yttriques, un précipité , qui se dissout complètement dès qu’on ajoute de l’eau , même quand celle-ci tient du sulfate potassique en dissolution.
Une dissolution de cyanure fer roso-potassique produit un précipité blanc.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique ne fait pas naître de précipité.
Le sulfhydrate ammoniquc donne lieu à un précipité d’yttria dans les dissolutions yttriques neutres.
Le sulfide hydrique , dissous dans l’eau ou à l’état
gazeux , ne produit pas de précipité dans les dissolutions
yttriques.
Les dissolutions des sels yttriques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels yttriques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir au feu.
Les sels yttriques insolubles dans l’eau sont souvent un peu difficiles à distinguer de l’yttria.
L’yttria, comme la glucine , de meme que laquelle elle se comporte sous ce rapport, n’est pas facile à distinguer , au chalumeau , des terres qui lui ressemblent.
Les* dissolutions yttriques se distinguent des dissolutions alcalines, baryliques , strontianiques , calciques et magnésiques , par les mêmes caractères qui établissent la différence entre celles-ci et les dissolutions aluminiques. Elles se distinguent de ces dernières et des dissolutions gluciques , en ce qu’elles donnent, par la dissolution de potasse, un précipité qui est insoluble dans un excès du réactif, et des dissolutions tboriques , en ce que celles-ci forment avec le sulfate potassique un sel double , qui est insoluble dans une dissolution saturée de sulfate potassique.
La présence de substances organiques non volatiles s’oppose à ce que l’yttria soit précipitée de ses dissolutions par les alcalis.
l3. OXIDE DU CÉRIUM.
i° Oxide céreux.
A l’état de pureté l’hydrate céreux est blanc ; mais , à l’air, il devient jaunâtre , en absorbant de l’oxigène. Lorsqu’on le fait rougir au contact de l’air, il acquiert une couleur rouge briquetée , parce qu’il se convertit en oxide cériquc. Il se dissout aisément dans les acides. L’acide by-
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drochlorique , à chaud, le dissout presque toujours avec un faible dégagement cîe chlore; cependant ce n’est point là une propriété de l’oxide céreux , mais bien de l’oxide cérique, dont il y a toujours une certaine quantité dans l’oxide céreux , à cause de la facilité avec laquelle ce dernier absorbe l’oxigène de l’air quand il est humide.
Une dissolution de potasse produit, dans les dissolutions céreuses, un volumineux précipité blanc, qui est insoluble dans un excès du réactif.
U ammoniaque se comporte de meme.
Une dissolution de carbonate potassique détermine un volumineux précipité blanc , qui est fort peu soluble dans un excès du réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique et de carbonate ammoniacal se comporte de même.
Une dissolution de phosphate sodique donne un précipité blanc dans les dissolutions céreuses neutres.
Une dissolution à' acide oxalique produit sur-le-champ, même dans les dissolutions céreuses acides , quand elles ne contiennent pas trop d’acide libre , un précipité blanc, qui est soluble dans un grand excès d’acide liydrochlorique.
Une dissolution de sulfate potassique , versée dans des dissolutions céreuses qui 11e soient pas trop étendues, opère, sinon sur-le-champ , du moins au bout de quelque temps, un précipité cristallin, qui est très-peu soluble dans l’eau, et insoluble dans une solution de sulfate potassique.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit un précipité blanc dans les dissolutions céreuses.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassiquen y détermine pas de précipité.
Le suif hydrate ammonique produit , dans les dissolutions céreuses neutres , un précipité blanc , d’oxide céreux.
Le sulfide hydrique , dissous dans Peau ou à l’état de
46 traité d’analyse chimique.
gaz , ne fait pas naître de précipité dans les dissolutions céreuses.
Les dissolutions céreuses neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels céreux solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir ; il faut excepter seulement le sulfate céroso-potassique.
On éprouve quelques difficultés à constater la présence de l’oxide céreux dans les combinaisons céreuses susceptibles d’être dissoutes par l’eau. Le mieux est de dissoudre ces combinaisons dans un acide , et , en plongeant dans la liqueur une croûte cristalline de sulfate potassique, de provoquer la formation d’un sulfate céroso-potassique. qui est insoluble dans une solution de^ sulfate potassique.
Au chalumeau l’oxide céreux se convertit en oxide cérique. Le borax et le sel de phosphore dissolvent celui-ci dans la flamme extérieure, et en font un verre rouge , dont la couleur s’affaiblit par le refroidissement, de manière à finir souvent par disparaître tout-à-fait. Cette couleur se perd entièrement dans la flamme intérieure.
Les dissolutions céreuses se distinguent des dissolutions alcalines, barytiques, slronlianiques , calciques etmagnésiques, à l’aide des mêmes caractères qui établissent la différence entre celles-ci et les dissolutions aluminiqucs. L’oxide céreux diffère de l’alumine et delà glucine par son insolubilité dans un excès de potasse. Il ne diffère de la thorine que parce que celle-ci ne prend pas la couleur de l’oxide cérique quand on la fait rougir, et parce que, ni avec le borax , ni avec le sel de phosphore , elle ne donne, au chalumeau, un verre coloré, soit avant , soit après le refroidissement , pourvu qu’on ait eu soin de la débarrasser complètement d’oxide ferrique. Enfin il diffère de l’yttria par le même caractère, et parla manière dont
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les dissolutions se comportent avec la solution de sulfate potassique.
Les alcalis ne précipitent pas l’oxide eéreux d’une dissolution céreuse qui contient des substances organiques non volatiles.
2° Oxide cérique.
L’oxide cérique est d’un rouge briqueté et pulvérulent. A cbaud , il se dissout dans l’acide hydrochlorique , avec dégagement de gaz clilore. La dissolution contient alors du chlorure eéreux , et se comporte , par conséquent , avec les réactifs , de la même manière que les dissolutions céreuses. Lors même que l’oxide cérique a été dissous par l’ébullition dans de l’acide sulfurique étendu , cette dissolution se comporte avec les réactifs de même que les dissolutions céreuses. Cependant les précipités blancs d’oxide eéreux ont quelquefois alors une teinte jaunâtre provenant d’une certaine quantité d’oxide cérique qu’ils contiennent.
i4. zntcoHE.
L’hydrate zirconique forme, comme l’hydrate aluminique, une masse faiblement jaunâtre et cornée, qui se dissout aisément dans les acides , par exemple dans l’acide hydrochlorique , surtout lorsqu’on la chauffe avec ce réactif. Si l’on calcine cette masse , lorsqu’elle commence à devenir rouge, on aperçoit un dégagement de lumière, et, après la calcination de l’hydrate, la zircône est blanche. Sous cette forme, presque tous les acides refusent de la dissoudre. Cependant , après avoir été bouillie pendant long-temps avec de l’acide sulfurique, elle redevient soluble dans l’eau bouillante.
La dissolution de zircone dans les acides se comporte avec les réactifs de la même manière que les sels zirconiques dissous dans l’eau.
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Une dissolution de potasse produit, dans ces liqueurs , de meme que dans les dissolutions aluminiques , un précipité volumineux, mais qui est insoluble dans un excès de réactif.
Tj ammoniaque se comporte de même.
Une dissolution de carbonate potassique détermine , dans les dissolutions zirconiques , un précipité volumineux, qui est peu soluble dans un grand excès de réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique se comporte de la même manière.
Une dissolution de carbonate ammoniacal agit de même \ cependant un excès de réactif redissout plus facilement le précipité.
Une dissolution de phosphate so clique produit un précipité volumineux dans les dissolutions zirconiques.
Une dissolution diacide oxalique donne un précipité volumineux, qui n’est soluble que dans un grand excès d’acide Irydrochlorique.
Une dissolution concentrée de sulfate potassique détermine , au bout de quelque temps , un précipité blanc, qui se dissout dans une grande quantité d’acide hydroclilorique. Le précipité, quand il s’est formé à chaud, est presque insoluble dans l’eau et dans les acides.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit un précipité blanc.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique ne fait pas naître de précipité.
Le sulfhydrate ammonique produit un volumineux précipité de zircone.
La dissolution ou un courant de gaz suljide hydrique ne détermine pas de précipité.
Les dissolutions zirconiques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels zirconiques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir.
Celles des combinaisons de la zircone avec les acides que Ton ne peut point dissoudre dans l’eau sont, dans certains cas , difficiles à distinguer de la zircone pure.
Il n’est pas possible de bien distinguer , au moyen du chalumeau , la zircone des substances qui lui ressemblent.
Les dissolutions zirconiques se distinguent des dissolutions alcalines, barytiques , strontianiques , calciques et magnésiques, par les memes caractères qui établissent la différence entre celles-ci et les dissolutions aluminiques. On distingue la zircone de l’alumine et de la glucine par son insolubilité dans un excès de potasse; de la tliorine et de l’yttria, parce que la dissolution de zircone, quand on y verse à chaud une solution de sulfate potassique , donne un précipité qui est presque insoluble dans l’eau et même dans les acides , tandis que ceux qui sont fournis par la tliorine et l’yttria peuvent se dissoudre dans une grande quantité d’eau. La zircone diffère encore de l’yttria en ce qu’après avoir été rougie au feu , elle est insoluble dans les acides , l’acide sulfurique excepté , tandis que i’yttria , traitée de la même manière, se dissout assez facilement dans l’acide hydroclilorique. Enfin on la distingue de l’oxide céreux parce que, lorsqu’on la fait rougir au feu, elle ne prend pas la couleur de l’oxide cérique , et parce que , traitée au chalumeau, soit avec le borax, soit avec le sel de phosphore , elle donne un verre qui n’est coloré ni avant ni après le refroidissement, pourvu qu’on ait commencé par la purger complètement d’oxide ferrique.
La présence de matières organiques non volatiles s’oppose à ce que la zircone soit précipitée par les alcalis de ses dissolutions.
l5. OXIDES DU MANGANÈSE.
i° Oxide mànganeux.
L’oxide raanganeux se présente rarement a 1 état de
pureté dans les recherches analytiques. Il est alors pulvérulent et d’un gris-vert. Exposé à l’air, il absorbe peu à peu de l’oxigène , et brunit. Lorsqu’il est exempt cl’oxide manganique , il se dissout dans l’acide hydrochlorique, sans que la liqueur exhale l’odeur du chlore quand on la chauffe. L’hydrate manganeux est blanc ; mais il absorbe rapidement l’oxigène de Fair , ce qui lui fait prendre une teinte brune.
Les dissolutions de l’oxide manganeux dans les acides se comportent avec les réactifs de la même manière que les sels manganeux , qui , d’ordinaire , sont très-faiblement colorés en rougeâtre.
Une dissolution de potasse produit , dans les dissolutions manganeuses , un précipité blanc qui , exposé à l’air, devient très-promptement jaunâtre, brunit, et enfin noircit , ce qui arrive principalement sur les points par lesquels il se trouve en contact avec Fair atmosphérique. Si dans une dissolution manganeuse on verse une dissolution de chlorure ammonique, puis une solution dépotasse, il se forme également un précipité blanc , qui ne brunit pas si facilement par l’action de l’air.
L’ ammoniaque produit , dans les dissolutions manganeuses neutres, un précipité blanc, qui, en très-peu de temps, brunit beaucoup à Fair, et qui finit par devenir noir dans tous les points où il se trouve en contact avec ce dernier. Si l’on a commencé par verser une dissolution de chlorure ammonique dans la dissolution manganeuse, l’ammoniaque ne fait point naître de précipité. Une dissolution de chlorure ammonique dissout également avec facilité le précipité que l’ammoniaque a déterminé dans les dissolutions manganeuses. Mais une semblable dissolution claire et limpide qu’on laisse exposée à Fair, y devient brune, et dépose de l’oxide manganique brun-noirâtre et insoluble. Ce phénomène a lieu d’abord à la surface de la liqueur, et là l’oxide, qui s’est séparé, s’attache aux pa-
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rois du vase. Lorsqu’on a produit un précipité dans une dissolution manganeuse , en y versant de l’ammoniaque, et qu’on a laissé le tout exposé à l’air pendant long-temps, jusqu’à ce que le précipité soit devenu brun , une dissolution de chlorure ammonique dissout l’oxide manganeux qui peut encore exister, mais n’attaque point l’oxide manganique brun-noirâtre qui s’est formé.
Une dissolution de carbonate -potassique occasione, dans les dissolutions manganeuses, un précipité blanc, qui ne change point de couleur par son exposition à l’air, et cjui n’est que peu soluble dans une dissolution de chlorure ammonique.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit un précipité blanc dans les dissolutions manganeuses. Ce précipité ne se forme qu’au bout d’un certain laps de temps, lorsque les dissolutions sont étendues. Si une dissolution manganeuse contient du chlorure ammonique, le carbonate potassique n’y fait pas naître de précipité sur-lechamp , mais bien au bout de quelque temps.
Une dissolution de carbonate ammoniacal détermine* dans lesdissolutions manganeuses, un précipité blanc, qui ne change pas de couleur à l’air , et dont il ne se dissout pas beaucoup dans une dissolution de chlorure ammonique.
Une dissolution de phosphate sodique produit , dans les dissolutions manganeuses, un précipité blanc, qui ne change point à l’air.
Une dissolution d 'acide oxalique détermine , au bout de quelque temps , dans les dissolutions manganeuses neutres, un dépôt cristallin blanc d’oxalate manganeux, qui ne se dissout point dans de l’acide oxalique libre. Ce dépôt d’oxalate manganeux cristallin se forme meme quand on verse une dissolution d’acide oxalique dans une dissolution concentrée de sulfate manganeux ; mais les cristaux ne se produisent pas dans les dissolutions manganeuses étendues. Ils se dissolvent aussi dans l’acide
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sulfurique ou dans l’acide hydrochlorique. Les dissolutions des oxalates donnent lieu au meme dépôt cristallin d’oxalate manganeux dans les dissolutions manganeuses. Si l’on verse une dissolution d’acide oxalique ou d’un oxalate dans une dissolution manganeuse étendue, et qu’on n’obtienne point ainsi de précipité , celui-ci se produit par une addition d’ammoniaque. Cependant si la dissolution manganeuse contient du chlorure ammonique, ou si elle est acide , ou enfin si l’on y a versé une quantité considérable d’acide oxalique ou d’oxalate , l’ammoniaque ne donne point naissance à un précipité ; mais alors, quand la liqueur reste exposée à l’air, il se forme de l’oxide manganique brun-noir et insoluble.
Une dissolution de cyanure ferroso -potassique produit, dans les dissolutions manganeuses , un précipité blanc, qui a une teinte rougeâtre, et qui est soluble dans les acides libres.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique y détermine un précipité brun , qui ne se dissout pas dans les acides libres.
Le suif hydrate ammonique détermine , dans les dissolutions manganeuses, un précipité couleur de chair tirant sur le jaunâtre. Pour bien juger de la couleur du précipité , quand il est peu abondant, il ne faut l’examiner qu’après qu’il s’est entièrement rassemblé au fond du vase, parce que sa teinte ne parait pas pure tant qu’il est suspendu dans la liqueur, queîc réactif ajouté en excès colore en jaunâtre. Le précipité est insoluble dans un excès de sulfhydrate ammonique. Quand le précipité couleur de chair, de sulfure de manganèse , entre en contact avec l’air, ce qui arrive, par exemple lorsqu’on le réunit sur un filtre, il s’oxide â la surface, et devient brun noir.
Le sulfide hydrique , dissous dans l’eau ou gazeux, ne produit pas de précipité dans les dissolutions manganeuses neutres , lorsque l’acide qu’elles contiennent n’est pas du
DES BASES
nombre des très- faibles. Mais, après l’addition du sulfide hydrique dissous dans l’eau, un précipité pâle et couleur de chair se forme dès qu’on fait tomber une goutte d’ammoniaque dans la liqueur.
Parmi les sels manganeux solubles dans l’eau, il n’y a que le sulfate qu’on puisse rougir au feu , avec le contact de l’air, sans qu’il se décompose*, mais celui-là meme ne se dissout plus complètement dans l’eau après qu’il a subi une trop forte calcination.
Les dissolutions des sels manganeux neutres n’altèrent point le papier de tournesol.
Les combinaisons de l’oxide manganeux avec des acides qui , à l’état neutre , ne se dissolvent point dans l’eau , sont solubles dans les acides libres, par exemple dans l’acide sulfurique étendu ou dans l’acide hydrochlorique. On reconnaît la présence de l’oxîde manganeux dans ces dissolutions , en neutralisant l’acide libre par le moyen de l’ammoniaque, et principalement par le sulfhydrale ammonique, qui donne lieu au précipité caractéristique de sulfure de manganèse couleur de chair jaunâtre. Le sel manganeux insoluble dans l’eau est ordinairement précipité par l’ammoniaque avec la couleur blanche qui lui est propre, mais qui devient couleur de chair par l’addition du sulfhydrate ammonique. Lorsque l’oxide manganeux est combiné avec un acide que le sulfhydrate ammonique précipite sous la forme de sulfure métallique, par exemple avec de l’acide arsénicjue, il faut ajouter un excès de sufhydrate ammonique , dans lequel ce dernier se dissout à l’état de sulfure métallique , tandis que le sulfure de manganèse reste sans se dissoudre.
Les sels manganeux sont très-remarquables par le manière dont ils se comportent au chalumeau. Quand on les expose à la flamme extérieure sur un charbon , avec du borax ou du sel de phosphore, ils se dissolvent en prenant une couleur améthyste, qui disparaît complètement dans
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la flamme intérieure , et reparaît clans l’extérieure. Les plus petites quantités d’un sel manganeux se reconnaissent au chalumeau , en les faisant fondre avec de la soude sur une feuille de platine $ la masse fondue prend ainsi une teinte verte.
Les dissolutions des sels manganeux se distinguent tellement par leur manière de se comporter envers le sulfhyclrate ammonique, qu’il n’est pas possible de les confondre avec celles des sels alcalins et terreux.
Quand une dissolution manganeuse contient beaucoup de substances organiques , le mieux est de précipiter l’oxide par le sulfhydrate ammonique, et d’essayer ail chalumeau le sulfure de manganèse ainsi obtenu. Si l’oxide manganeux se trouve contenu dans une substance organique solide ou en bouillie, il suffit d’en incinérer un peu sur une feuille de platine à la flamme du chalumeau , et de fondre le résidu avec de la soude sur une feuille clu même métal.
2° Oxide manganique.
L’oxide manganique pur a une couleur noire ; sa poudre est noire aussi. Il se dissout dans l’acide hydroclilorique, en donnant une liqueur d’un brun foncé, qui , même à froid , exhale l’odeur du chlore, parce qu’il y a continuellement du chlorure manganique qui se réduit à l’état de chlorure manganeux. Quand on fait bouillir l’oxide manganique avec de l’acide liydrochlorique , la réduction s’opère d’une manière rapide. La liqueur perd alors sa teinte foncée, pendant qu’une forte odeur de chlore se dégage. La dissolution bouillie se comporte ensuite avec les réactifs comme le ferait une dissolution manganeuse. Si l’on fait digérer de l’oxide manganique avec de l’acide sulfurique un peu étendu, il s’y dissout en produisant une liqueur violette, qui , soumise à l’ébuliition , ne se décompose pas aussi vite que
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celle dans l’acide hydrochlorique. Mais la décomposition s’opère facilementlorsqu’on chauffe la dissolution et qu’on y ajoute des substances organiques, par exemple du sucre et de l’alcool 5 en même temps la liqueur se décolore. L’oxide manganique ne se dissout presque pas dans l’acideni trique.
L’hydrate manganique qu’on trouve dans la nature, ressemble au suroxide de manganèse, et peut être confondu avec lui dans le commerce , parce que , comme lui , il a une couleur noire quand il se présente sous la forme cristalline. Cependant il se distingue du suroxide , parce qu’il donne un trait brun sur la porcelaine non vernie, tandis que ce dernier en donne un noir , et parce qu’il dégage des vapeurs d’eau quand 011 le chauffe dans un petit tube de verre soudé à l’une de ses extrémités.
Au chalumeau , l’oxide manganique et ses combinaisons se comportent comme l’oxide et les sels manganeux.
Une dissolution de potasse produit un volumineux précipité brun dans la dissolution hydrochlorique de l’oxide manganique. La présence du chlorure ammonique n’empêche ni ce réactif, ni les suivàns, de faire naître ce précipité.
L’ 'ammoniaque se comporte de même.
Une dissolution de carbonate potassique détermine un précipité volumineux et brun dans la dissolution hydrochlorique de l’oxide manganique.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit le même effet.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de la même manière.
Une dissolution de phosphate sodique fait naître un précipité brun dans la dissolution hydrochlorique de l’oxide manganique, quand on a neutralisé aussi exactement que possible celte dernière par l’ammoniaque. Ce précipité est d’une couleur plus claire, et beaucoup plus volumineux encore, que ceux qu’on obtient à l’aide des réactifs précédens.
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Une dissolution d'acide oxalique ne produit pas de précipité dans la dissolution manganique-, cependant la liqueur se décolore au bout d’un long laps de temps.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique détermine un précipité gris-verdâtre.
Une dissolution de cyanure ferrico -potassique donne un précipité brun dans cette dissolution, de même que dans les dissolutions manganeuses.
Le suif hydrate ammonique produit , dans une dissolution manganique qui a été saturée avec de l’ammoniaque, le même précipité couleur de chair que dans les dissolutions manganeuses. Si l’on a sursaturé la dissolution manganique avec de l’ammoniaque , et qu’on ait ainsi précipité l’oxide manganique sous la forme d’une poudre brune foncée, celleci , quand on ajoute du sulfhydrate ammonique , devient couleur de chair, et se convertit en sulfure de manganèse.
Le sulfidehy drique à l’état liquide ougazeux détermine, dans les dissolutions manganiques, un précipité blanc, laiteux, qui est dû à du soufre mis en liberté, tandis que l’oxide manganique se réduit et passe à l’état d’oxide manganeux.
3° Suroxide de manganèse.
Le suroxide de manganèse est noir , et ses cristaux laissent une marque d’un noir pur sur la porcelaine non vernie. Quand on le fait rougir au feu, il brunit, en dégageant du gaz oxigène , et se convertit en oxide manganeux : cependant il faut pour cela une assez forte chaleur. Lorsque le suroxide est pur, il ne donne point d’eau si on le fait chauffer dans un tube de verre soudé â l’une de ses extrémités 5 quand on voit paraître des vapeurs aqueuses, c’est line preuve qu’il contenait de l’hydrate manganique , ce qui arrive fort souvent. Le suroxide de manganèse se dissout dans l’acide liydrochlorique , au milieu d’un dégagement de chlore gazeux , et en donnant une liqueur brune , qui contient del’oxide
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manganique. Il se dissout dans l’acide sulfurique, à la faveur de l’ébullition, en dégageant du gaz oxigène, et produisant une liqueur violette , qui contient également de l’oxide manganique. La présence de substances organiques favorise sa dissolution 5 alors cependant il se convertit en oxide manganeux, sans qu’il se dégage de gaz chlore ni de gaz oxigène, mais avec dégagement de gaz acide carbonique.
l6. OXIDE ZINCIQUE.
A l’état de pureté , l’oxide zincique est blanc. Lorsqu’on le chauffe , il se colore en jaune citrin , mais il redevient blanc en se refroidissant. Il n’est point volatil à la chaleur, et se dissout aisément dans les acides, même après avoir été fortement rougi au feu. La dissolution se comporte envers les réactifs de la même manière que les sels zinciques dissous dans l’eau.
Une dissolution de potasse produit , dans les dissolutions zinciques, un précipité blanc et gélatineux, qui se redissout dans un excès du réactif.
L 'ammoniaque se comporte de même.
Une dissolution de carbonate potassique détermine, dans les dissolutions zinciques, un précipité blanc, qui ne disparaît pas, quelque excès de réactif qu’on ajoute , et qui se dissout,* au contraire , dans une dissolution de potasse et d’ammoniaque. Si la dissolution contient du chlorure ammonique , la dissolution de carbonate potassique ne produit point de précipité à froid ; mais, après une longue ébullition , il s’en forme un , parce qu’alors le sel ammonique se décompose.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit un précipité blanc, avec dégagement d’acide carbonique.
Une dissolution de carbonate ammoniacal donne lieu à un précipité blanc , qui se dissout dans un excès du réactif.
Une dissolution de phosphate sodique fait naître, dans
58 traité d’ànàlyse chimique.
les dissolutions zinciques neutres, un précipité blanc , qui se dissout dans les acides , de meme que dans la potasse et l’ammoniaque.
Une dissolution d 'acide oxalique produit, dans les dissolutions zinciques neutres, un précipité blanc, qui augmente par reflet du repos. A la vérité, ce réactif ne détermine pas sur-le-cbamp de précipité dans les dissolutions très-étendues, mais un trouble s’y fait apercevoir au bout de quelque temps. Une dissolution de bioxalate potassique donne également lieu à un précipité. Le précipité produit par l’acide oxalique dans les dissolutions zinciques , est soluble dans la potasse et l’ammoniaque, de même que dans l’acide bydrocblorique et autres acides. La présence du chlorure ammonique ne s’oppose pas à sa manifestation.
Une dissolution de chlorure ferroso-p ot as sique produit, dans les dissolutions zinciques, un précipité gélatineux blanc , qui ne se dissout point dans l’acide bydrocblorique libre.
Une dissolution de chlorure ferrico-potassique détermine, dans les dissolutions zinciques, un précipité jaunerouge, qui est soluble dans l’acide bydrocblorique libre.
Le sulfhjdrate ammonique fait naître , dans les dissolutions zinciques neutres, un précipité blanc de' sulfure zincique , qui est soluble dans un excès de réactif. Pour peu que la dissolution contienne la moindre trace d’oxide ferrique ou d’oxide ferreux , la couleur du précipité est grisâtre, et si la quantité de fer est un peu plus considérable, ce précipité a une teinte noire.
L esulfide hydrique , dissous dans l’eau ou gazeux , produit un précipité blanc dans les dissolutions zinciques neutres , mais n’en fait point naître dans celles qui sont acides.
Tous les sels zinciques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir à l’air, et ils ne sont plus ensuite susceptibles de se dissoudre dans beau. Cependant le
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sulfate zincique n’éprouve qu’une décomposition partielle, même lorsqu’on le fait rougir trèsffortement.
Les dissolutions des sels zinciques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels zinciques insolubles dans l’eausont solubles dans les acides libres, par exemple, dans l’acide sulfurique étendu , ou dans l’acide hydrocMorique. Lorsqu’on sature la dissolution acide avec de l’ammoniaque ou de la potasse, le sel zincique insoluble se précipite bien, mais d’ordinaire il se redissout complètement dans un excès du réactif. Le suif hydrate ammonique, versé dans cette dissolution alcaline , en précipitetout l’oxide zincique, à l’état de sulfure zincique blanc. C’est par ce caractère qu’on peutle mieux s’assurer de la présence de l’oxide zincique dans les sels zinciques insolubles, car un précipité blanc que le suif hydrate ammonique détermine dans une liqueur claire fortement alcaline, ne peut être autre chose que du sulfure de zinc.
Ce qui fait surtout bien reconnaître les sels zinciques au chalumeau , c’est que quand, après les avoir mêlés avec de la soude , on les chauffe sur du charbon à la flamme intérieure, le charbon se couvre d’une fumée blanche d’oxide zincique. Lorsqu’on les humecte avec une dissolution de nitrate cobaltique , et qu’on les chauffe ensuite au chalumeau , ils donnent une belle couleur verte.
Les dissolutions des sels zinciques se distinguent de celles des sels alcalins par la manière dont elles se comportent avec le carbonate potassique, et de celles des sels terreux, en ce que les sels zinciques, après avoir été dissous dans de la potasse ou de l’ammoniaque, donnent un précipité L1 anc par le sulfhydrate ammonique, ce qui n’arrive point même avec les dissolutions des sels aluminiques dans la potasse.
Lorsqu’une dissolution d’oxide zincique contient beau-
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coup de substances organiques non volatiles, pour y constater la présence de l’oxide zincique, on la sursature avec de l'ammoniaque, et on la filtre , si. cet alcali a fait naître un précipité. Ensuite on y verse du sulfhydrate ammonique, qui précipite l’oxide à l’état de sulfure de zinc *, après quoi on essaye encore ce dernier au chalumeau, principalement lorsque le précipité, au lieu d’être blanc, offre unecouleur grise ou noire, due àun sulfure de fer qui s’est déposé en même temps que lui . Il est souvent trèsdifficile de découvrir une petite quantité d’oxide zincique dans des substances animales solides ou en bouillie. On est alors obligé de faire digérer ces substances avec de l’acide nitrique étendu, puis on filtre la liqueur, et on la traite , comme il vient d’être dit , par l’ammoniaque et le sulfhydrate ammonique. On peut aussi commencer par carboniser la substance organique; mais il ne faut employer qu’une faible chaleur pour cela, de peur que l’oxide zincique ne soit réduit à l’état de métal, qui alors se volatiliserait : lorsque la masse est carbonisée, on la fait digérer avec de l’âcide nitrique , et on traite la dissolution de la manière qui vient d’être indiquée.
Î'J. OXIDES DU COBALT
î° Oxide cobaltique.
À l’état de pureté, l’oxide cobaltique est gris verdâtre, mais son hydrate sec a une couleur rougeâtre. Il est trèssoluble dans les acides. Comme il contient souvent du suroxide de cobalt , une odeur de chlore se dégage fréquemment lorsqu’on le fait dissoudre dans de l’acide hydrochlorique.
Une dissolution dépotasse produit, dans les dissolutions cobaltiques, un précipité bleu, qui devient vert par un repos prolongé , et rouge pâle sale par l’ébullition. Lorsqu’on laisse ce précipité séjourner au fond de la liqueur,
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ail bout de quelque temps il acquiert cette couleur rouge pâle , même à froid. Recueilli sur un filtre, le précipité bleu ne tarde point à verdir. Il est insoluble dans un excès de dissolution de potasse.
Un peu d 'ammoniaque fait naître dans les dissolutions cobaltiques un précipité bleu , qui se colore en vert par l’addition d’une plus grande quantité d’ammoniaque, et qui, lorsqu’on ajoute encore davantage d’alcali, se dissout en grande partie, en produisant un liquide vert, de sorte qu’alors il en reste plus qu’une très-faible quantité de précipité vert. Cette dissolution , exposée à l’air , devient de plus en plus foncée à partir de sa surface , et finit par acquérir toute entière une couleur brune foncée. Si la dissolution cobaltique contient du chlorure ammonique, la liqueur, après qu’on y a versé de l’ammoniaque , reste colorée en rouge, sans qu’il s’y forme de précipité \ mais plus tard elle se colore en brun , â partir de la surface. Une dissolution de potasse ne détermine qu’un très-faible précipité dans une dissolution cobai tique ammoniacale , et si la liqueur contient un peu de chlorure ammonique , on n’y voit pas paraître du tout de précipité par l’addition de ce réactif.
Une dissolution d e carbonate potassique produit, dans les dissolutions cobaltiques, un précipité rouge, qui se colore en bleu par l’ébullition.
Une dissolution de bicarbonate potassique détermine un précipité rouge dans les dissolutions cobaltiques.
Une dissolution de carbonate ammoniacal donne, dans les dissolutions cobaltiques neutres, un précipité rouge, qui est soluble dans une dissolution de chlorure ammonique. La dissolution a une couleur rouge, et ne brunit point à l’air, mais ne fait qu’y acquérir, au bout d’un assez long laps de temps , une teinte un peu plus foncée à la surface. Lorsqu’une dissolution cobaltique contient du chlorure ammonique, le carbonate ammoniacal n’y produit pas de précipité.
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Une dissolution de phosphate sodique donne un précipité bleu dans les dissolutions cobaltiques neutres.
Une dissolution à’ acide oxalique ne trouble pas sur-lechamp les dissolutions cobaltiques neutres -, mais , au bout de quelque temps, il survient un précipité blanc, quiaseulement une faible teinte rougeâtre. Ce précipité devient de plus en plus considérable, de sorte qu’au bout de quelque temps la liqueur qui le surnage est presque incolore.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique détermine, dans les dissolutions cobaltiques, un précipité vert , qui plus tard devient gris , et qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique produit, dans les dissolutions cobaltiques, un précipité brun-rouge foncé, qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique.
L esulfhydrate ammonique fait naître , dans les dissolutions cobaltiques neutres, un précipité noir, qui est insoluble dans un excès du réactif.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique ne détermine pas sur-le-champ de précipité dans les dissolutions cobaltiques neutres. La liqueur ne fait que prendre une teinte un peu noirâtre, et au bout de quelque temps il s’y forme un précipité noir fort peu abondant. Il ne se produit pas le moindre trouble noir , même au bout d’un long laps de temps, dans une dissolution cobaltique acide.
Tous les sels cobaltiques solubles se décomposent quand on les rougit à l’air, et ensuite ils ne sont plus susceptibles de se dissoudre complètement dans l’eau. Cependant une très-forte chaleur ne fait éprouver qu’une décomposition partielle au sulfate cobaltique.
Les dissolutions des sels cobaltiques neutres rougissent faiblement le papier de tournesol.
Les sels cobaltiques insolubles dans l’eau sont presque tous solubles dans les acides ? par exemple dans l’acide
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hydrochlorique ou dans l’acide sulfurique. Si l’on sature une dissolution de ce genre avec de la potasse, ou mieux encore avec de l’ammoniaque, la combinaison cobaltique insoluble dans l’eau s’en précipite ordinairement; cependant si la dissolution est très-acide , il ne se produit point de précipité quand on la sature avec de l’ammoniaque , parce qîie le sel ammonique qui se forme alors empèclie la précipitation d’avoir lieu. Mais alors le sulfhydrate ammonique fait naître sur-le-champ un précipité noir, et c’est là le caractère le plus certain auquel on puisse reconnaître la présence de l’oxide cobaltique dans une dissolution , car lorsque îe gaz sulfîde hydrique ne fait point naître de précipité dans une dissolution acide, et que le sulfhydrate ammonique en produit un noir dans la dissolution neutre ou alcaline , ce précipité ne peut guère être du qu’à du sulfure cobaltique, à du sulfure niccolique, ou aussi à du sulfure ferrique. On verra plus loin comment il faut s’y prendre pour distinguer ces sulfures les uns des autres.
Les sels colbatiques sont très-faciles à reconnaître au chalumeau . Il n’en faut que la plus petite quantité pour colorer fortement le borax et le sel de phosphore en bleu à la flamme intérieure et à la flamme extérieure. Lorsque le sel est plus abondant, le verre prend une couleur si foncée, qu’il paraît noir. Avec la soude, ces sels se réduisent en une poudre grise et magnétique , qui est du cobalt métallique.
Les dissolutions des sels cobaltiques se distinguent de celles de tous les sels dont il a été question jusqu’ici , principalement par le précipité noir cpie le sulfhydrate ammonique y produit. Sous forme solide, la manière dont ces sels se comportent au chalumeau les fait très-aisément distinguer d’autres substances.
Beaucoup de substances organiques non volatiles em.
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pèclient la précipitation de Foxide cobaltique par la potasse , mais ne s’opposent point à celle par le sulfhydrate ammonique.
2°. Suroxide de cobalt.
Le suroxide de cobalt a une couleur noire, et dégage du gazoxigène par Faction d’une forte chaleur. L’acide hy — drochlorique concentré dans lequel on le fait Bouillir, le dissout avec dégagement de chlore gazeux. Au chalumeau, il se comporte de même que l’oxide cobaltique.
oxide du nickel
i°. Oxide niccqlique.
A l’état de pureté l’oxide niccolique est d’un gris foncé. Son hydrate a une couleur verte. Il se dissout dans les acides. La dissolution est verte, et se comporte avec les réactifs delà même manière que les dissolutions aqueuses des sels niccoliques.
Une dissolution de potasse fait naître dans ces dissolutions un précipité vert-pomme, qui est insoluble dans un excès d’alcali.
U ammoniaque , versée en très-petite quantité dans les solutions niccoliques , y fait naître un trouble vert fort peu considérable, mais qui disparaît rapidement par l’addition d’une nouvelle quantité d’alcali : la dissolution a une belle couleur bleue, avec une nuance de violet. Une dissolution de potasse y produit un précipité vert-pomme.
Une dissolution de carbonate potassique détermine, dans les dissolutions niccoliques , un précipité vertpomme , qui a une couleur plus claire que celui auquel la potasse donne lieu.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit également dans les dissolutions niccoliques un précipité vert-pomme clair, dontla formation s’accompagne du dégagement d’un peu de gaz acide carbonique.
Une dissolution de carbonate ammoniacal donne, dans
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les dissolutions niccoliques neutres, un précipité vertpomme, qui se redissout dans un excès du réactif, en produisant une liqueur d’un bleu vert.
Une dissolution de phosphate sodique produit, dans les dissolutions niccoliques neutres, un précipité blanc, qui a une teinte de vert.
Une dissolution d "acide oxalique ne détermine pas sur * le-champ de précipité dans les dissolutions niccoliques neutres 5 mais au bout de quelque temps il s’en forme un verdâtre, qui augmente beaucoup par le repos, de sorte que la liqueur qui le surnage devient presque incolore.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit, dans les dissolutions niccoliques, un précipité blanc, qui a une teinte de vert , et qui ne se dissout point dans l’acide hydrochlorique. ,
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique donne, avec les dissolutions niccoliques , un précipité jaune vert* qui n’est point soluble dans l’acide hydroclilorique.
Le suif hydrate ammonique détermine un précipité noir dans les dissolutions niccoliques neutres , et la liqueur qui surnage reste colorée en noir. Ce précipité est presque insoluble dans un excès du réactif.
Le sulfide hydrique di ssous dans l’eau , ou un courant de gaz sulfide hydrique, 11e produit pas sur-le-champ de précipité dans les dissolutions niccoliques neutres. La liqueur se colore un peu en noirâtre, et au bout de quelque temps il s’y forme un précipité noir très-peu considérable. Lorsque la dissolution est acide, elle ne se trouble point, même avec le temps.
Tous les sels niccoliques solubles dans l’eau se décomposent lorsqu’on les fait rougir à l’air, et ensuite ils ne sont plus complètement solubles dans l’eau; cependant le sulfate niccolique n’éprouve qu’une décomposition partielle , mêjne de la part d’une très-forte chaleur.
Les dissolutions des sels niccoliques neutres rougissent faiblement le papier de tournesol.
Les sels niccoliques insolubles dans l’eau se dissolvent presque tous dans les acides , par exemple dans l’acicîe liydrocblorique ou dans l’acide sulfurique étendu. Lorsqu’on 'sursature leur dissolution acide avec de l’ammoniaque, le sel ne se précipite point ; cependant la dissolution , à moins qu’elle ne soit trop étendue, prend une couleur bleue , qui traliit sur-le-champ la présence deToxide niecolique.
Au chalumeau les sels niccoliques peuvent être reconnus à la propriété qu’ils ont, lorsqu’on les chauffe avec du borax et du sel de phosphore, à la ffamme extérieure, de leur communiquer une couleur rougeâtre, dont l’intensité diminue peu à peu par le refroidissement , jusqu’à ce qu’enfin elle disparaisse souvent tout-à-fait. Traités par la soude sur du charbon , ils se réduisent en une poudre blanche , métallique et magnétique.
Les dissolutions des sels niccoliques se distinguent de celles des sels dont il a été parlé précédemment, à l’exception des dissolutions cobaltiques, par la réaction qu’elles exercent avec le sulfhydrate ammonique. O11 les distingue des dissolutions cobaltiques par leur réaction avec l’ammoniaque, et par la manière dont leurs dissolutions ammoniacales se comportent avec la potasse.
Une multitude de substances organiques non volatiles empêchent l’oxide niecolique d’être précipité par les alcalis, mais ne s’opposent point à ce qu’il le soit par le sulfhydrate ammonique.
20 Suroxide de nickel.
Ilyaune couleur noire, et dégage du gaz oxigène quand on le fait rougir. L’acide hydrochlorique concentré le dissout, avec dégagement de chlore gazeux. Au chalumeau, il se comporte de même que l’oxide niecolique.
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OXIDES DU FER
i° Oxide ferreux.
L’oxide ferreux est presque inconnu à l’état de pureté. On n’a point encore pu non plus obtenir l’hydrate ferreux pur à l’état sec, en raison de la facilité avec laquelle il absorbe de l’oxigène à l’air, surtout à la surface. Cependant non-seulement cet oxide est contenu dans les dissolutions des sels ferreux , mais encore il se forme lorsqu’on dissout du fer dans de l’acide sulfurique étendu ou dans de l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de potasse produit, dans les dissolutions ferreuses, un précipité floconneux, qui est d’abord presque blanc , mais qui ne tarde pas à devenir gris , et qui ensuite verdit. Il prend une couleur plus foncée, et devient enfin rouge-brun , dans les points où il est en contact avec l’air atmosphérique. Lorsqu’on filtre le précipité vert , il ne tarde pas à devenir rouge-brun sur le filtre , où ses points de contact avec l’air sont très-multipîiés.
U ammoniaque produit les mêmes phénomènes que la potasse dans les dissolutions ferreuses. Quand on a versé une dissolution de chlorure ammonique dans la dissolution ferreuse , l’ammoniaque ne détermine point de précipité *, mais si la liqueur reste exposée à l’air , il ne tarde pas à s’y former un léger précipité vert, qui devient rougebrun à la surface.
Une dissolution de carbonate potassique produit un précîpitéblanc dans les dissolutions ferreuses, sans qu’il y ait d’effervescence due à un dégagement d’acide carbonique. Avec le temps , ce précipité de carbonate ferreux devient vert . et prend à la surface la même teinte de rougebrun que celui auquel donne lieu une dissolution de potasse pure qu’011 verse dans des dissolutions ferreuses. Une dissolution de chlorure ammonique redissout bien ce précipité 5 mais, lorsqu’on laisse la liqueur a 1 air , il s’y
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forme un autre précipité vert , qui devient rouge-brun à la surface du liquide. Cependant la formation de ce précipité a lieu plus tard que quand , au lieu de carbonate potassique, c’est de l’ammoniaque qu’on verse dans la liqueur.
Une dissolution de bicarbonate potassique fait naître^ dans les dissolutions ferreuses , un précipité blanc, de carbonate ferreux , dont la formation est accompagnée d’un dégagement de gaz acide carbonique.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte avec les dissolutions ferreuses de même que celle de carbonate potassique.
Une dissolution de phosphate sodique produit , dans les dissolutions ferreuses neutres, un précipité blanc, qui ne verdit à l’air qu’au bout cl’un certain laps de temps.
Les dissolutions d 1 acide oxalique et de suroxalate potassique colorent sur-le-champ les dissolutions ferreuses en jaune, et y déterminent au bout de quelque temps un précipité jaune d’oxalate ferreux, qui se dissout dans l’acide hydrochlorique en excès. Les oxalates alcalins neutres produisent ce précipité sur-le-champ , et d’une manière plus sensible encore.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit, dans les dissolutions ferreuses, un précipité qui serait d’abord blanc si l’expérience se faisait à l’abri de tout contact avec l’air, mais qui paraît toujours d’un bleu clair. Ce précipité devient bleu foncé par l’effet d’un repos prolongé. 11 ne se dissout point dans l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de cyanure fer rico-potassique détermine sur-le-champ , dans les dissolutions ferreuses , un précipité bleu foncé, qui est insoluble dans les acides.
Le sulfhydrate ammonique donne , dans les dissolutions ferreuses neutres, un précipité noir, de sulfure ferrique, qui , mis en contact avec l’air , absorbe de l’oxigène et devient rouge-brun. Ce caractère distingue le sulfure
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ferrique des sulfures cobaltique et niccolique. Le précipité est insoluble dans un excès de sulfhydrate ammonique.
Le sulfide hydrique dissous dans l’eau, ou un courant de gaz sulfide hydrique , 11e fait pas naître de précipité dans les dissolutions ferreuses neutres.
Les sels ferreux solubles dans l’eau se décomposent quand 011 les fait rougir à l’air.
Les dissolutions des sels ferreux neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels ferreux insolubles dans l’eau se dissolvent presque tous dans l’acide hydrochlorique ou dans l’acide sulfurique étendu. Lorsqu’on sursature cette dissolution avec de l’ammoniaque, le sel insoluble s’en précipite ordinairement, mais il prend sur-le-champ une couleur noire quand on ajoute du sulfhydrate ammonique.
Les sels ferreux sont très-faciles à reconnaître au chalumeau. En effet , lorsqu’on les fond sur du charbon , avec du borax ou du sel de phosphore, à la flamme extérieure , ils communiquent au verre une couleur rouge foncée , qui s’éclaircit par le refroidissement. Chauffés à la flamme intérieure, ils colorent le verre en vert • mais celte couleur s’efface tout-à-fait par le refroidissement, quand la quantité de fer n’est pas trop considérable. Les moindres parcelles d’oxide ferreux donnent au sel de phosphore, meme quand on l’y dissout à la flamme extérieure , une couleur verte , qui diminue d’intensité pendant le refroidissement, et qui disparaît totalement lorsque celui-ci est complet. Les sels ferreux se réduisent quand on les fond avec de la soude sur le charbon. Après qu’on a enlevé le charbon par la lévigation, il reste une poudre métallique magnétique.
Les dissolutions de l’oxide ferreux se reconnaissent aisément à leur manière de se comporter avec le sulfhydrate
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ammonique et la dissoîutionde cyanure ferrico-potassique.
La présence d’une grande quantité de matières organiques non volatiles s’oppose à ce que l’oxide ferreux soit précipité par les alcalis.
2° Oxide ferrique.
A l’état de pureté, l’oxide ferrique a une couleur rougebrune, quand il a été réduit en poudre. Celui qu’on trouve cristallisé dans la nature est gris et doué de l’éclat métallique. Celui qu’on a précipité de ses dissolutions est noir après avoir été rougi au feu 5 mais, de même que l’oxide ferrique cristallisé de la nature ^ il donne une poudre rouge. Lorsque cet oxide vient d’être précipité , il est trèssoluble dans les acides; après qu’il a été rougi , il se dissout avecbeaucoup plus de difficulté, mais cependantd’une manière complète, et dans Tacide liydrochlorique mieux que dans tout autre.
Une dissolution de potasse produit , dans les dissolutions ferriques, un volumineux précipité rouge-brun, qui est insoluble dans un excès de potasse.
JS ammoniaque se comporte comme la potasse avec les dissolutions ferriques.
Une dissolution de carbonate potassique produit également , dans les dissolutions ferriques, un précipité rouge-brun , qui a seulement une teinte un peu plus claire que celui auquel la potasse pure ou l’ammoniaque donne naissance.
Une dissolution de bicarbonate potassique détermine , avec dégagement de gaz acide carbonique , un précipité rouge-brun clair, dansles dissoîutionsferriques. Lorsqu’on fait bouillir la liqueur , le dégagement de gaz acide carbonique est plus abondant , et le précipité prend une couleur plus foncée.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte
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avec les dissolutions ferriques comme celle de carbonate potassique.
Une dissolution de phosphate soclique forme un précipité blanc dans les dissolutions ferriques neutres. Ce précipité brunit par l’addition de l’ammoniaque , et, ail bout de quelque temps, il s’est coinplètementdissous dans l’alcali;
Une dissolution d 'acide oxalique ne donne pas de précipité dans les dissolutions ferriques -, la liqueur prend seulement une teinte jaunâtre.
Une dissolution de cyanure ferroso potassique fait naître sur-le-champ , dans les dissolutions ferriques, un précipité bleu foncé, qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique ne produit pas de précipité dans les dissolutions ferriques ; souvent elle rend la liqueur un peu plus foncée.
Le suljhydrate ammonique détermine , dans les dissolutions ferriques neutres, un précipité noir, qui est insoluble dans un excès du réactif. Ce précipité s’oxide au contact de l’air , et se colore en brun-rouge.
Le suljîde hydrique , dissous ou gazeux , occasione ? dans les dissolutions ferriques neutres et acides , un précipité laiteux blanc, qui est du soufre mis à nu. La liqueur contient ensuite de l’oxide ferreux.
Les sels ferriques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir à l’air.
Les dissolutions des sels ferriques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels ferriques insolubles dans l’eau se dissolvent dans l’acide bydrocbîoriqne ou dans l’acide sulfurique étendu. Lorsqu’à cette dissolution on ajoute une dissolution de potasse ou de l’ammoniaque , avec l’attention de n’en mettre qu’un peu moins qu’il n’en faudrait pour opérer la saturation, la combinaison insoluble se précipite avec la couleur qui la distingue, et qui est blanche dans la plupart
des cas , comme par exemple pour le phosphate et l’arseniate ferriques. Mais plus on ajoute de ces alcalis, et surtout de potasse , plus aussi le précipité devient rougebrun. Ce précipité noircit sur-le-champ par le sulfhydrate ammonique.
Au chalumeau , les sels ferriques se comportent de même que les sels ferreux.
Les dissolutions de l’oxide ferrique se distinguent trèsclairement de celles d’autres bases , par leur manière de ee comporter avec la dissolution de sullide hydrique, le sulfhydrate ammonique et une dissolution de cyanure ferroso-potassique. Il est facile de les reconnaître à ces trois caractères.
Toutes les substances organiques non volatiles s’opposent à ce que l’oxide ferrique soit précipité par les alcalis , pourvu qu’elles n’existent pas en trop petite quantité. Cependant une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit encore alors un précipité; et, quand la dissolution a été préalablement sursaturée d’ammoniaque, qui ne l’a point troublée, le sulfhydrate ammonique y fait naître un précipité noir de sulfure ferrique.
Des combinaisons cC oxide ferreux et d1 oxide ferrique, auxquelles on donne le nom de pierre d’aimant, sont trèsabondantes dans la nature. Il s’en forme aussi lorsqu’on fait rougir le fer à l’air ( batitures de fer). Ces combinaisons son noires. Pour y reconnaître la présence des deux oxides , on les introduit dans une bouteille , avec de l’acide hydrochlorique concentré , et lorsqu’elles sont dissoutes, on prend une partie delà dissolution, dans laquelle on verse un excès d’une dissolution saturée de gaz sulfide hydrique clans l’eau ; le précipité laiteux blanc qui se forme, et qui consiste en soufre, annonce la présence de l’oxide ferrique. Quant à l’autre portion , on l’étend
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avec de l’eau, et l’on y ajoute une dissolution de cyanure ferrico- potassique : la formation d’un précipité bleu foncé dénote l’existence de l’oxide ferreux.
OXIDE CADMIQUE
L’oxide cadmique pur a une couleur brune-rouge , du moins quand il est en poudre. Il ne se volatilise point lorsqu’on le chauffe. Mais s’il se trouve mêlé avec des substances organiques , ou avec du charbon pulvérisé , il se volatilise au feu, parce qu’alors il se réduit en cadmium , qui est très-volatil. L’hydrate cadmique est blanc *, il perd son eau quand on le chauffe , et prend la couleur rougebrune de l’oxide.
L’oxide cadmique est très-soluble dans les acides. Cette dissolution se comporte avec les réactifs de même que celle des sels cadmiques dans l’eau.
Une dissolution de potasse produit dans ces dissolutions un précipité blanc , qui est insoluble dans un excès de potasse.
L’ ammoniaque détermine, dans les dissolutions cadmiques neutres , un précipité blanc , qui se redissout aisément dans un léger excès d’ammoniaque.
Une dissolution de carbonate potassique occasione, dans les dissolutions cadmiques , un précipité blanc, qui est insoluble dans un excès du réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique donne lieu également , dans les dissolutions cadmiques neutres, à un précipité Hlanc, dont la formation est accompagnée d’un dégagement de gaz acide carbonique.
Une dissolution de carbonate ammoniacal produit, dans les dissolutions cadmiques qui contiennent aussi beaucoup de chlorure ammonique, un précipité blanc insoluble dans un excès du réactif.
74 TRAITÉ d’anALYSE CHIMIQUE.
Une dissolution de phosphate sodique détermine un précipité blanc dans les dissolutions cadmiques.
Une dissolution d'acide oxalique trouble sur-le-champ les dissolutions cadmiques neutres. Le précipité est trèssoluble dans l’ammoniaque pure.
Une dissolution de cyanure ferroso -potassique produit, dans les dissolutions cadmiques, un précipité blanc, qui a une teinte très-faible de jaunâtre, et qui se dissout dans l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de cyanure ferrico -potassique fait naître, dans les dissolutions cadmiques, un précipité jaune , qui se dissout dans l’acide hydrochlorique.
lue suif hydrate ammonique détermine, dans les dissolutions cadmiques neutres, un précipité jaune, qui est insoluble dans un excès du réactif.
Le sulfide hydrique , soit dissous, soit gazeux, produit un précipité jaune dans les dissolutions cadmiques neutres et acides.
Une baguette de zinc métallique précipite le cadmium de ses dissolutions , à l’état métallique, sous la forme de paillettes grises et brillantes.
Les sels cadmiques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir à l’air.
Les dissolutions des sels cadmiques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels cadmicpies insolubles dans l’eau se dissolvent dans les acides. Il est très-facile de reconnaître la présence de l’oxide cadmique dans ces dissolutions acides, au précipité jaune que la dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique y détermine.
Au chalumeau les sels cadmiques peuvent être reconnus à ce que quand, après les avoir mêlés avec de la soude, on les chauffe dans la flamme intérieure , sur du charbon , ils couvrent celui-ci d’une poudre d’un brun-rouge.
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Les dissolutions cadmiques sont aisément distinguées de celles des bases précédentes, par la manière dont elles se comportent avec la dissolution de sulflde hydrique et avec le sulfliydrate ammonique.
La présence de matières organiques non volatiles empêche la potasse de précipiter l’oxide cadmique de ses dissolutions , mais ne s’oppose pas à ce que les dissolutions des carbonates alcalins produisent cet effet.
OXIDES DU PLOMB
i° Oxide plombique.
L’oxide plombique pur est jaune, et sa poudre a une teinte rougeâtre. Il fond aisément au rouge obscur, et après avoir été fondu en grande quantité , il est écailleux et de couleur jaune-rougeâtre ou jaune , mais sa poudre est d’un jaune rougeâtre. Au rouge blanc il se volatilise, surtout lorsqu’on le chauffe à l’air. Quand il est mêlé avec des substances organiques, ou avec du charbon en poudre, il se réduit très-facilement par l’action de la chaleur. Il n’est pas tout-à-fait insoluble dans l’eau. Son meilleur dissolvant est l’acide nitrique, ou aussi l’acide acétique. Quand ces acides ne le dissolvent pas d’une manière complète , c’est une preuve qu’il n’est pas pur. La litliarge qu’on trouve dans le commerce contient fort souvent de la silice , qui reste quand on la traite par les acides. La dissolution se comporte avec les réactifs de même que celle des sels plombiques dans l’eau.
Une dissolution de potasse produit, dans ces dissolutions, un précipité blanc, qui est soluble dans un assez grand excès du réactif.
L’ ammoniaque détermine un précipité blanc, qui ne se redissout point dans un excès d’alcali. (Une dissolution d’acétate plombique n’est point troublée par l’ammoniaque, même lorsqu’elle a été amenée à un état d’assez
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grande concentration 5 mais , au bout d’un long laps de temps, il se dépose un sous-sel. )
Une dissolution de carbonate potassique donne, dans les dissolutions plombiques, un précipité blanc, qui est insoluble dans un excès du réactif, mais soluble dans la potasse pure.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit le même précipité , avec dégagement de gaz acide carbonique.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte, avec les dissolutions plombiques , de même que celle du carbonate potassique.
Une dissolution de phosphate s 0 clique forme, dans les dissolutions plombiques neutres , un précipité blanc , qui est soluble dans une dissolution de potasse pure.
Une dissolution d 'acide oxalique fait naître sur-lechamp un précipité blanc dans les dissolutions plombiques neutres.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit un précipité blanc dans les dissolutions plombiques.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique ne détermine pas de précipité dans les dissolutions plombiques.
Le sulfhydrate ammonique y occasione un précipité noir, qui est insoluble dans un excès du réactif.
Le suljide hydrique , dissous dans l’eau ou à l’état de gaz, produit un précipité noir dans les dissolutions plombiques.
Une baguette de zinc métallique , plongée dans les dissolutions plombiques , précipite le plomb à l’état métallique , sous la forme de paillettes brillantes , d’un gris noir.
Les dissolutions plombiques sont encore précipitées par quelques réaclifs qui 11e font point naître de précipités dans celles de la plupart des oxides dont il a été question jusqu’ici.
U acide sulfurique étendu et les dissolutions de sulfates donnent , dans les dissolutions plombiques, un préci-
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pité blanc , qui est peu soluble ou insoluble dans les acides étendus, mais qui se dissout dans une dissolution de potasse. C’est surtout ce précipité qui fait reconnaître la présence de l’oxide plombique dans les dissolutions, puisque l’acide sulfurique ne produit qu’avec les terres alcalines et l’oxide plombique des combinaisons qui soient insolubles ou peu solubles dans les acides étendus. Le sulfate plombique diffère des sulfates terreux en ce qu’il se dissout dans une dissolution de potasse , et surtout en ce qu’il noircit instantanément lorsqu’on l’iiumecte avec du sulfhydrate ammonique.
L 'acide hydrochlorique et les dissolutions de chlorures métalliques produisent , dans les dissolutions plombiques qui ne sont pas très-étendues , un précipité blanc , susceptible de se redissoudre quand on ajoute de l’eau. L’ammoniaque fait naître un précipité blanc dans cette dissolution de chlorure plombique. Le précipité qui résulte de l’acide hydrochlorique ou des dissolutions de chlorures métalliques se dissout aussi dans la potasse.
Une dissolution déiodure potassique détermine, dans les dissolutions plombiques, un précipité jaune , qui est soluble dans un grand excès du réactif.
Une dissolution de chromate potassique fait naître, dans les dissolutions plombiques, un précipité jaune, qui est insoluble dans l’acide nitrique étendu , mais qui se dissout dans une dissolution de potasse pure.
Les sels plombiques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir à l’air.
Les dissolutions des sels plombiques neutres rougissent le papier de tournesol.
La plupart des sels plombiques insolubles dans l’eau se dissolvent dans l’acide nitrique. Quand cette dissolution n’est point trop acide, et qu’on l’a étendue d’eau, l’acide sulfurique y fait naître un précipité. Le sulfate plombique n’est point soluble dans l’acide nitrique étendu 5
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mais on le reconnaît aisément pour un sel métallique à ce qu’il noircit aussitôt qu’on l’humecte avec du sulfhydrate ammonique, et à ce que , traité au chalumeau avec de la soude, sur du charbon, il donne très*promptement du plomb métallique.
Au chalumeau les sels plombiques se reconnaissent à ce qu’après avoir été mêlés avec de la soude, ils se réduisent très-facilement, sur le charbon, à la flamme intérieure, en grains de plomb métalliques, qui s’aplatissent sous le marteau , et ne sont point cassans, tandis que le charbon se couvre d’un enduit jaune.
Les dissolutions plombiques sont très-faciles à distinguer de celles d’autres oxides par leur réaction avec l’acide sulfurique étendu. On les distingue de celles des terres alcalines par la manière dont elles se comportent avec le sulfhydrate ammonique.
Quand une dissolution plombique contient beaucoup de substances organiques , et qu’elle leur doit même une couleur très-foncée, l’acide sulfurique n’en précipite pas moins pour cela l’oxide plombique. On constate sans peine la présence de ce dernier dans le précipité, en le fondant au chalumeau, sur du charbon, avec de la soude. Si la dissolution contient de la gomme , le sulfate plombique ne se dépose pas bien, mais il reste long-temps en suspension dans la liqueur, et l’on a de la peine à le rassembler sur un filtre.
Lorsqu’une liqueur chargée d’une grande quantité de substances organiques, ne contient que des traces d’oxide plombique, on n’obtient pas de précipité par l’acide sulfurique. Dans ce cas , on rend la dissolution très-légèrement acide en y ajoutant de l’acide nitrique, et on la fait traverser par un courant de gaz sulfide hydrique-, l’oxide plombique se trouve par là complètement précipité à l’état
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de sulfure plombique*, cependant le précipité n’est bien formé qu’au bout de long-temps. Si la quantité de liqueur est peu considérable , il suffit d’y verser de la dissolution de sulfide hydrique en excès , pour en précipiter l’oxide plombique à l’état de sulfure plombique , que Ton fond également au chalumeau avec de la soude , sur du charbon, pour en obtenir le plomb métallique. Lorsqu’au contraire l’oxide plombique est mêlé avec des substances organiques solides ou en bouillie , le mieux est de mêler le tout avec du carbonate sodique ? et de le faire rougir dans un creuset de Hesse couvert ; cependant il faut éviter alors de donner une chaleur trop forte, afin que le plomb réduit ne se volatilise pas. Après le refroidissement , on broie la masse fondue dans un mortier en agate, avec de l’eau, et on sépare le charbon avec soin par la lévigation ; le plomb métallique reste dans le mortier , et peut être reconnu aisément pour tel.
2°. Suroxide plombeux.
Cet oxide est pulvérulent et de couleur rouge briquetée. Lorsqu’on le chauffe légèrement , il noircit 5 mais , par le refroidissement , il redevient rouge. A une plus forte chaleur , il se convertit en oxide plombique, avec dégagement de gaz oxigène. Lorsqu’il est falsifié, par exemple avec de la brique pilée , la meilleure manière de découvrir cette fraude , est de traiter l’oxide par l’acide nitrique étendu , après l’avoir fait rougir : la brique pilée reste sans se dissoudre. Les acides nitrique et acétique rendent brun le suroxide plombeux qui n’a point été rougi', ils le convertissent en suroxide plombique qui reste, et en oxide plombique , qui se dissout dans l’acide. Quand on le chauffe avec de l’acide hy~ drochlorique , il se forme du chlorure de plomb, dont la production s’accompagne d’un dégagement de chlore gazeux.
Au chalumeau ? le suroxide plombeux se comporte
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comme l’oxide plombique, parce que l’action de la chaleur le convertit en ce corps.
3°. Suroxide plomcique.
Cet oxide est d’un brun foncé et pulvérulent. Quand on le fait chauffer, il dégage du gaz oxigène, et se convertit en oxide plombique, snas donner d’abord de suroxide plombeux. Lorsqu’on le chauffe avec de l’acide hydrochlorique, il se convertit, même à froid, en chlorure plombique, avec dégagement de chlore gazeux.
Am chalumeau , il se comporte de même que l’oxide plombique.
oxide bismuthique
Al’état de pureté, l’oxide bismuthique est jaune ; sa couleur devient plus foncée lorsqu’on le chauffe ; mais, en se refroidissant, il reprend sa teinte primitive. Exposé à une forte chaleur, il fond en un verre jaune*, il ne se volatilise pas à une température qui n’est point par trop élevée. Quand on le fait rougir avec des substances organiques ou du charbon en poudre, il se réduit très-aisément en bismuth métallique. Les acides le dissolvent avec facilité.
Un très-grand nombre de sels bismuthiques se dissolvent bien dans l’eau ; mais leur dissolution 11’a pas lieu d’une manière complète , attendu que l’eaü les décompose en un sur-sel et un sous-sel , dont elle dissout le premier , tandis quele second reste et rend la liqueur laiteuse. Quand on ajoute de l’acide nitrique en quantité suffisante, la dissolution s’opère complètement , et la liqueur reste claire. Les réactifs y produisent alors les phénomènes suivans :
Une dissolution de potasse donne un précipité blanc , qui est insoluble dans un excès d’alcali.
U ammoniaque se comporte de même.
Une dissolution de carbonate potassique produit un précipité blanc , qui est également insoluble dans un excès du réactif.
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Une dissolution de bicarbonate potassique donne lieu au meme précipité, avec dégagement de gaz acide carbonique.
Une dissolution de carbonate ammon acal se comporte de la même manière.
Une dissolution de phosphate sodique détermine un précipité blanc.
Une dissolution d 'acide oxalique ne produit pas surle-champ de précipité -, ce n’est qu’au bout d’un certain laps de temps qu’on on voit paraître un cristallin.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit un précipité blanc, qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique détermine un précidité jaune pâle, qui est soluble dans l’acide hydrocblorique.
Le suljhydrate ammonique forme un précipité noir, qui, en petites quantités , est d’un brun trèsfoncé, et qui ne se dissout point dans un excès du réactif.
Le sulfide hydrique , tant gazeux que liquide, détermine un précipité noir, qui se manifeste même dans des dissolutions acides. Lorsque la dissolution ne contient qu’une petite quantité d’oxide bismuthique, le précipité est brun foncé. Il se réduit facilement en bismuth métallique quand , après avoir l’avoir mêlé avec de la soude, on le chauffe sur du charbon, à la flamme intérieure du chalumeau.
Une baguette de zinc métallique qu’on plonge dans les dissolutions bismuthiques, en précipite, même quand elles sont devenues laiteuses par de l’eau qu’on y a versée, le bismuth à l’état métallique , sous la forme d’une masse spongieuse noire.
Les dissolutions bismuthiques peuvent encore être reconnues à l’aide des réactifs suivans.
Une dissolution ü io dure potassique y produit un pré-
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eipité bran , qui est très-soluble dans un excès du réactif.
Une dissolution de chromatc potassique y détermine un précipité jaune , qui est soluble dans l’acide nitrique étendu.
Les sels bismuthiques se décomposent quand on les fait rougir au contact de l’air.
Les dissolutions des sels bismuthiques, qui ne peuvent contenir que des sur-sels , rougissent le papier de tournesol.
Les sels bismuthiques insolubles dans beau se dissolvent dans les acides : les dissolutions deviennent laiteuses quand on y verse de l’eau. Lesulfide hydrique dissous dans l’eau y produit un précipité brun foncé ou noir, qui , traité au chalumeau , sur du charbon, avec de la soude, peut aisément se réduire en globules de bismuth.
Au chalumeau , les sels bismuthiques se reconnaissent sans peine à ce qu’après avoir été mêlés avec de la soude , ils se convertissent très-aisément , à la flamme intérieure, en grains métalliques , qui sont cassans etse brisent sous le marteau , tandis que le charbon secouvre d’un enduit jaune.
Les sels bismuthiques se reconnaissent sans peine à la manière dont ils se comportent avec l’eau et avec le suifhydrate ammonique. Ils diffèrent des sels plombiques par leur réaction avec une dissolution de potasse , et aussi parce que l’acide sulfurique étendu ne produit pas de précipité dans leurs dissolutions. Les grains de bismuth réduits au chalumeau se distinguent des grains de plomb réduit par leur friabilité.
La présence de substances animales non volatiles ne met point obstacle à la précipitation des dissolutions bismuthiques par l’eau et les alcalis.
OXIDES DE l’urANE
1°. Oxide uraneux.
A l’état de pureté; l’oxide uraneux a une couleur de
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gris noir foncé, quand on se l’est procuré en faisant rougir l’oxide uranique précipité par l’ammoniaque, et lè mettant ensuite en digestion dans de l’acide hydrochlorique; mais lorsqu’il est extrêmement divisé, il a une teinte verte. L’acide hydrochlorique ne le dissout presque point. L’acide sulfurique étendu d’une très-petite quantité d’eau le dissout avec le secours de la chaleur, et donne ainsi une liqueur verte. Il est très-soluble dans l’acide nitrique : la dissolution contient cependant de l’oxide uranique.
La dissolution de l’oxide uraneux dans l’acide sulfuriqu ese comporte de la manière suivante avec les réactifs.
Une dissolution de potasse y produit un volumineux précipité brun, qui est insoluble dans un excès du réactif.
L’ ammoniaque donne un précipité brun noir, qu’un excès du réactif 11e dissout point. Au bout d’un temps très-long, les couches supérieures de ce précipité deviennent jaunes , parce qu’elles se convertissent en oxide uranique.
Une dissolution de carbonate potassique détermine un précipité verdâtre sale, qui est soluble dans un grand excès du réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit le même effet : seulement le précipité est encore plus soluble dans un excès du réactif.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte comme la précédente.
Une dissolution de phosphate sodique fait naître un précipité blanc-verdâtre sale , lorsque la dissolution uraneuse ne contient pas trop d’acide libre.
Une dissolution N acide oxalique ne tarde pas à déterminer, même dans les dissolutions uraneuses très acides , un précipité vert jaunâtre clair sale.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit un précipité rouge-brun dans les dissolutions uraneuses.
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Une dissolution de cyanure fer rico-potassique ne produit pas de précipité sur-le-champ ; mais , au bout d’un laps de temps assez long, on en voit apparaître un rouge-brun.
Le sulfhydrate ammonique détermine , dans les dissolutions uraneuses qu’on a neutralisées aussi exactement que possible, un précipité noir, qui se réunit bien , et qui est insoluble dans un excès du réactif : le liquide qui surnage ce précipité n’est coloré en jaunâtre que par le réactif qu’on ajoute en excès.
Le sulfïde hydrique , tant liquide que gazeux , ne produit pas de précipité dans les dissolutions uraneuses.
Au chalumeau , l’oxide uraneux se comporte de meme que l’oxide uranique ( p. 86 ).
Le meilleur moyen de distinguer les dissolutions uraneuses de celles d’autres substances , consiste à réduire par l’acide nitrique l’oxide uraneux qu’elles contiennent en oxide uranique, dont la manière de se comporter avec les réactifs sera exposée plus loin. L’oxide uraneux sous forme solide est très-facile à reconnaître au chalumeau.
Les substances organiques non volatiles empêchent les alcalis de précipiter les dissolutions uraneuses.
2°. Oxide uranique.
L’oxide uranique qui vient d’être précipité a une couleur jaune. Quand on le fait rougir , il se réduit en oxide uraneux, et alors il est d’un vert noir foncé : on peut extraire de la masse rougie la portion d’oxide uranique qui ne s’est point réduite, en traitant cette masse par l’acide hydrochlorique. Lorsque l’oxide uranique a été précipité de sa dissolution par de la potasse ou de la soude, ou qu’on s’est servi d’ammoniaque pour le précipiter d’une disssolution qui contenait soit ces alcalis , soit des terres alcalines, le précipité devient rouge orangé par la calcination , et il se compose alors des bases
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fixes et d’oxide uranique, qui est combiné chimiquement avec elles, et que l’action de la chaleur rouge ne peut point convertir en oxide uraneux. L’oxide uranique se dissout aisément dans les acides; sa dissolution se comporte comme il suit avec les réactifs :
Une dissolution de potasse y produit un précipité jaune, qui est insoluble dans un excès d’alcali.
L’ ammoniaque se comporte de même.
Une dissolution de carbonate potassique y détermine un précipité jaune, qui est soluble dans un excès du réactif : un précipité également jaune se forme au bout de quelque temps dans celte dernière dissolution.
Une dissolution de bicarbonate potassique donne lieu à un précipité jaune , qui est très-soluble dans un excès du réactif, dissolution de laquelle il ne se précipite point d’oxide uranique avec le temps.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de la meme manière.
Une dissolution de phosphate sodique produit , dans les dissolutions uraniques, quand elles necontiennent pas trop d’acide, libre, un précipité blanc , qui a une teinte de jaunâtre.
Une dissolution de cyanure ferroso- potassique en détermine un rouge brun.
Une dissolution de cyanure ferrie o -potassique n’en produit pas.
Le sulfhydrale ammonique fait naître, dans les dissolutions uraniques qui ne contiennent point un excès d’acide, un précipité brun , qui n’est point sensiblement dissous par un excès du réactif : la liqueur qui surnage ce précipité est cependant colorée en noir dans les premiers momens, mais avec le temps le précipité se dépose entièrement.
Le suljide hydrique , tant aqueux que gazeux , ne pro ' duit pas de précipité dans les dissolutions uraniques.
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La calcination à l’air décomposé les sels uraniques solubles dans l’eau.
Les dissolutions des sels uraniques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels uraniques insolubles dans l’eau se dissolvent presque tous dans l’acide hydrochlorique. Quelques uns d’entre eux se comportent souvent de la même manière que l’oxide urani que , en sorte qu’on n’a point reconnu la présence de Facide qui s’y trouve combiné avec celui-ci. Le mieux alors est de dissoudre la combinaison uranique dans de Facide bydrochlorique, de sursaturer la dissolution avec de l’ammoniaque, et d’ajouter du suif hydrate ammonique , par lequel Foxide uranique est précipité 5 on fait alors digérer le sulfure uranique avec de Facide hydrochlorique : la liqueur lient ensuite de Foxide uraneux en dissolution. On trouve , dans le liquide séparé du sulfure uranique par la filtration, Facide avec lequel Foxide uranique était combiné.
Àu chalumeau 1 l’oxide uranique et ses sels se reconnaissent à ce que, dissous dans le sel de phosphore sur un fil de platine, ils lui communiquent , dans la flamme extérieure , une couleur jaunâtre ayant une forte teinte de verdâtre, qui augmente encore à tel point par le refroidissement , qu’elle finit par ne plus paraître que verte. Dans la flamme intérieure , la couleur est verte. Lorsque Facide uranique a été dissous dans du borax sur un fil de platine, sa couleur devient manifestement jaune à la flamme extérieure, et verte à la flamme intérieure. L’oxide uraneux se comporte au chalumeau comme Foxide uranique.
La couleur jaune des précipités que les alcalis purs et les carbonates alcalins produisent dans les dissolutions uraniques, et la manière dont elles se comportent avec le suif hydrate ammonique , distinguent tellement Foxide uranique engagé dans des dissolutions, qu’on ne peut le
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confondre avec aucune des bases dont il a été question précédemment.
Lorsqu’une dissolution uranique contient beaucoup de substances organiques non volatiles , l’oxide uranique n’est point précipité par les alcalis.
3/f* OXIDES DE CUIVRE.
i°. Oxide cuivreux.
L’oxide cuivreux , tel qu’on le rencontre dans la nature , est d’un rouge de cuivre ; pulvérisé , il a une couleur rouge de cochenille. Il ne change point à l’air. Lorsqu’on le fait rougir au contact de l’air , il se convertit en oxide cuivrique; mais , chauffé dans des vaisseaux clos, il ne subit aucun changement, si l’on n’élève pas trop la température. L’acide sulfurique étendu et d’autres acides le convertissent en cuivre métallique, qui se sépare , et en oxide cuivrique , qui se dissout dans l’acide dont on s’est servi. Il n’y a que l’acide hydrochlorique qui , lorsqu’on en met un excès sur de l’oxide cuivreux , le dissolve à l’état de chlorure cuivreux. La dissolution a une couleur brune ; exposée à l’air, elle se convertit peu à peu en une dissolution de chlorure cuivrique, et alors elle a une couleur verte. Lorsqu’on emploie moins d’acide hydrochlorique, Foxicle cuivreux se convertit en une poudre blanche, qui est du chlorure cuivreux. La dissolution de l’oxide cuivreux dans un excès d’acide hydrochlorique se comporte de la manière suivante avec les réactifs :
Une dissolution de potasse , versée en petite quantité dans cette dissolution , sature l’acide libre qu’elle contient , ce qui détermine la précipitation du chlorure cuivreux, sous la forme d’une poudre blanche , puisqu’il n’est soluble que dans l’acide hydrochlorique libre. Une plus grande quantité dépotasse détermine un précipité jaune-
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brun, qui est de l’hydrate cuivreux, et qui ne se dissout point dans un excès du réactif. Quand ce précipité reste très-long-temps exposé à l’air, il devient peu à peu d’un brun-noir, parce que l’oxide cuivreux se convertit en oxide cuivrique.
L 'ammoniaque colorerait la dissolution du chlorure cuivreux en blanc si l’opération se faisait à l’abri de tout contact avec l’air ; mais ordinairement la liqueur devient d’un bleuâtre clair dès les premiers momens , parce que la présence de l’air détermine sur-le-champ la formation d’un peu de chlorure cuivrique. Lorsqu’on laisse la dissolution tranquille à l’air, elle devient en peu de temps d’un bleu foncé. Cette coloration part manifestement de la surface, qui est ordinairement déjà d’un bleu foncé, tandis que le reste n’est encore que d’un bleu clair. Une dissolution de potasse fait naître, dans une dissolution de chlorure cuivreux à laquelle on a ajouté de l’ammoniaque, un précipité jaune-brun d’hydrate cuivreux , lorsque la quantité de l’ammoniaque ajoutée n’est pas trop considérable , proportionnellement à celle de la potasse.
Une dissolution de carbonate potassique produit un précipité jaune dans les dissolutions cuivreuses.
Une dissolution de bicarbonate potassique agit de même.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte comme l’ammoniaque pure; cependant il se manifeste de plus une effervescence due à de l’acide carbonique qui se dégage.
Une dissolution de phosphate sodique produit , dans les dissolutions cuivreuses qui ne sont pas trop acides, un précipité blanc qui , en absorbant de l’oxigène avec le temps , devient bleu verdâtre.
Une dissolution d "acide oxalique détermine, dans les dissolutions cuivreuses, un précipité blanc , qui devient vert bleuâtre par l’effet d’un repos prolongé.
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Une dissolution de cyanure ferroso-polassique donne un précipité Liane , qui devient en très-peu de temps rouge-brun, lorsqu’on le laisse en contact avec l’air.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique en détermine sur-le-champ un rouge-brun.
Le suljhydrate ammonique fait naître, dans les dissolutions cuivreuses qui ont été saturées avec de l’ammoniaque, un précipité noir insoluble dans un excès du réactif.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique produit un précipité brun dans les dissolutions cuivreuses.
Une dissolution à'iodure potassique en donne un blanc, et la liqueur qui le surnage ne contient point d’iode libre.
Les sels cuivreux solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir à l’air.
Les sels cuivreux insolubles dans l’eau se dissolvent pour la plupart dans l’acide bydrocblorique libre. L’oxide cuivreux contenu dans cette dissolution, peut aisément être converti en oxide cuivrique, par le traitement au moyen de l’acide nitrique. On verra plus loin (p. pd) quels sont les moyens à l’aide desquels on peut se convaincre de sa présence dans la dissolution.
Au chalumeau , l’oxide cuivreux se comporte comme l’oxide cuivrique, avec cette seule différence que , quand on le dissout dans du borax ou du sel de phosphore, il lui communique sur-le-champ, dans la flamme extérieure , la couleur de brun sale qui , lorsqu’on opère sur de l’oxide cuivrique , ne se manifeste que dans la flamme intérieure.
2* Oxide cuivrique.
L’oxide cuivrique est pulvérulent et de couleur noire ; il fond à une très-forte chaleur. Chauffé avec du charbon ou avec des corps organiques , il se réduit aisément, soit en oxide cuivreux, soit en cuivre. Il est très-
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soluble dans les acides : la dissolution a ordinairement une couleur bleue. Celle dans l’acide hydrocblorique est d’un vert d’émeraude. L’hydrate cuivrique est bleu 5 cependant il suffit de le dessécher avec force et de l’exposer à la température de l’eau bouillante, pour qu’il perde son eau et devienne noir.
Une dissolution de potasse détermine , dans les dissolutions cuivriques, un volumineux précipité bleu d’hydrate cuivrique. Celui-ci noircit quand on le fait bouillir avec un excès de potasse , parce qu’il se convertit en oxide cuivrique; alors aussi il se rassemble aisément au fond du vase. Lorsqu’on fait bouillir une dissolution cuivreuse avec une quantité de potasse moindre que celle qui serait nécessaire pour produire une décomposition complète , on obtient, non un précipité noir, mais un précipité verdâtre clair, de sous-sel cuivrique.
L 'ammoniaque, versée en petite quantité dans les dissolutions cuivreuses, détermine un précipité verdâtre , qui se redissout très-facilement dans un excès d’ammoniaque , en produisant une liqueur bleue. La couleur bleue de ce liquide est beaucoup plus foncée que celle qu’011 obtient lorsqu’au lieu d’oxide cuivrique, c’est une égaie quantité d’oxide niccolique qu’on dissout dans un excès d’ammoniaque. Dans les cas même où la dissolution cuivrique est assez étendue pour paraître incolore , l’ammoniaque la colore encore en bleuâtre. Une dissolution de potasse pure, versée à froid dans une dissolution ammoniacale d’oxicle cuivrique , ne détermine pas sur-le-champ de précipité ; mais au bout de quelque temps il s’en forme un bleu , si la dissolution n’était pas trop étendue. Cependant lorsqu’on fait bouillir la dissolution ammoniacale d’oxide cuivrique avec une dissolution de potasse ,, il se produit un lourd précipité noir, après le rassemblement total duquel au fond du vase la liqueur, qui auparavant paraissait d’un bleu foncé, est tout-à-fail incolore.
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Une dissolution de carbonate potassique produit , à froid, dans les dissolutions cuivriques, un précipité bleu qui, par l’ébullition, devient noir et pesant.
Une dissolution de bicarbonate potassique en détermine un verdâtre clair, qu’un excès du réactif redissout, en produisant une liqueur d’un bleuâtre clair.
Une dissolution de carbonate ammoniacal en petite quantité produit un précipité verdâtre clair, qu’une plus grande quantité du réactif redissout. La liqueur paraît alors aussi bleue qu’une dissolution cuivrique â laquelle on a ajouté de l’ammoniaque pure. Une dissolution de potasse pure, avec laquelle on la fait bouillir, y détermine également un précipité noir et pesant.
Une dissolution de phosphate sodique fait naître , dans les dissolutions cuivriques , un précipité blanc verdâtre , soluble dans l’ammoniaque , qui produit avec lui une liqueur bleue , dans laquelle une dissolution de potasse détermine, à la faveur de l'ébullition, un précipité noir et pesant.
Une dissolution d 'acide oxalique forme sur-le-champ un précipité blanc verdâtre dans une dissolution cuivrique neutre.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique donne, dans les dissolutions cuivriques, un précipité rouge-brun , qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de cyanure ferrico -potassique en détermine un d’un jaune vert, qui est également insoluble dans l’acide hydrochlorique.
Le sulfhydrate ammonique fait naître , dans les dissolutions cuivriques neutres, un précipité noir, qui paraît brun-foncé quand il est peu abondant , et qui ne se dissout point dans un excès du réactif.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique produit, dans les dissolutions cuivriques, tant neutres
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qu’acides , un précipité noir, dont les petites quantités paraissent également d’un brun foncé.
Une baguette de zinc métallique précipite le cuivre de ses dissolutions sous la forme d’un enduit noir.
Le fer métallique le précipite avec la couleur qui lui est propre. Des traces même très-faibles de cuivre sont précipitées de leurs dissolutions par du fer poli , qui se recouvre d’une pellicule de cuivre rouge.
Les dissolutions cuivriques peuvent encore être reconnus à l’aide des réactifs sui vans :
Une dissolution d 'iodure potassique y produit un précipité blanc, dont on ne peut bien apprécier la couleur qu’après l’avoir séparé de la liqueur colorée par l’iode mis en liberté. Ce précipité se dissout dans un excès du réactif.
Unedissolution de chromate potassique forme, dans les dissolutions cuivriques, un précipité rouge-brun, qui, lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque, se dissout très-aisément en une liqueur d’un vert d’émeraude. Ce précipité est également très-soluble dans l’acide nitrique étendu.
Les sels cuivriques solubles dans l’eau se décomposent quand on les fait rougir à l’air. Cependant le sulfate cuivrique supporte cette épreuve sans se décomposer , lorsque la chaleur n’est point trop forte.
Les dissolutions des sels cuivriques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels cuivriques insolubles dans l’eau se dissolvent dans les acides libres. On reconnaît dans ces dissolutions les quantités même les plus faibles d’oxide cuivrique, en précipitant ce dernier à l’état de sulfure cuivrique par la dissolution de sulfide hydrique, et essayant le précipité au chalumeau. La dissolution acide de ces combinaisons devient bleue quand on y ajoute un excès d’ammoniaque , comme il arrive à celles d’autres sels cuivriques } une quantité d’ammoniaque inférieure à celle qui est néces-
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saire pour saturer l’acide , précipite le sel cuivrique insoluble de la dissolution.
Les sels cuivriques sont très-faciles à reconnaitre au chalumeau. Dissous dans du borax et du sel de phosphore, ils forment, à la flamme extérieure, un globule d’un beau vert, et à la flamme intérieure un globule d’un brun-rouge sale. Lorsque la quantité du sel cuivrique est très- faible , la couleur rouge-brun se manifeste aisément par une addition d’étain. Mêlés avec de la soude et exposés à la flamme intérieure, sur du charbon, ces sels se réduisent 5 les moindres traces même d’un sel cuivrique se reconnaissent de cette manière, après qu’on a enlevé le charbon par la lévigation , à la couleur qui caractérise le cuivre.
Les dissolutions cuivriques se reconnaissent très-aisément à leur manière de se comporter avec une dissolution de cyanure ferroso-potassique et avec le suif hydrate ammonique. On les distingue des dissolutions niccoliques à la réaction qu’elles produisent avec une dissolution de potasse et avec celle du sulfldc hydrique.
La présence de substances organiques non volatiles dans les dissolutions cuivriques change beaucoup la manière dont celles-ci se comportent avec les réactifs. Lorsque la liqueur n’est que faiblement colorée par elles, la potasse qu’on y ajoute en excès ne produit pas de précipité 5 mais le liquide prend par-là une couleur bleue, semblable à celle qu’un excès d’ammoniaque développe dans les dissolutions cuivreuses. C’est ce qui arrive, par exemple, lorsque du vin blanc , une dissolution de sucre, ou une dissolution d’acide tartrique contient une assez grande quantité de sulfate cuivrique, de vert-de-gris ou d’un autre sel de cuivre. Plus l’oxide cuivrique est abondant dans la dissolution, plus la couleur bleue quelle acquiert ainsi est foncée. Lorsqu’on fait bouillir celte dissolution alcaline
C)4 traité d’analyse chimique.
bleue de cuivre, l’oxide cuivrique se trouve réduit dans la plupart des cas , et il se produit alors un précipité d’hydrate cuivreux jaune-brun, qui cependant a souvent une couleur rouge-brune. Quelquefois le cuivre se précipite presque entièrement, de cette manière, à l’état d’oxide cuivreux. C’est ce qui a lieu, par exemple, lorsqu’on traite ainsi du vin blanc cpii a été frelaté avec un sel de cuivre. Cependant on voit, dans beaucoup de cas, la liqueur rester bleue après l’ébullition, et alors il n’y a qu’une partie du cui vre précipitée à l’él at d’oxide cuivreux , comme, par exemple, lorsqu’une dissolution de sucre contient de l’oxide cuivrique 5 et quelquefois la liqueur bleue ne change pas du tout par l’ébullition, comme il arrive entr’autres aux dissolutions cuivriques qui contiennent de l’acide tartrique. Lorsque ces liqueurs ne tiennent en dissolution que des traces d’oxide cuivrique , la présence de ce dernier ne peut point être découverte à l’aide d’une dissolution de potasse , qui ne produit pas alors de coloration en bleu, et qui même, par l’ébullition , ne détermine pas de précipité d’oxide cuivreux. Quand la liqueur contenant du cuivre doit aux substances organiques une couleur très-foncée , une dissolution de potasse qu’on y verse ne peut point non plus y développer de couleur bleue; c’est ce qui arrive au vin rouge qui contient beaucoup d’oxide cuivrique. Il se produit alors une dissolution opaque , d’un vert sale , et un précipité de même couleur; mais, par l’ébullition , il se précipite de l’oxide cuivreux rouge-brun.
Il faut que l’oxide cuivrique soit en assez grande quantité dans une dissolution cuivrique contenant des substances organiques non volatiles , et que la liqueur 11e soit pas très-foncée en couleur, pour que l’ammoniaque qu’on y verse fasse naître une coloration en bleu. Lorsque, par exemple, du vin blanc contient une proportion assez forte d’oxide cuivrique , et qu’on y ajoute un excès d’am-
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moniaque , il devient vert sale ou brun ; ce n’est que quand l’oxide cuivrique qu’il tient en dissolution est fort abondant, que la liqueur prend une teinte bleue par l’alcali volatil. Quand la dissolution cuivrique a une couleur foncée due à des substances organiques, quoiqu’elle contienne d’assez grandes quantités d’oxide cuivrique, un excès d’ammoniaque n’y peut pas produire de couleur bleue. Le vin rouge qui contient de l’oxide cuivrique ne devient que d’un brun saie par l’ammoniaque, changement semblable à celui que le vin rouge pur éprouve par l’alcali volatil.
Un des réactifs les plus infaillibles pour découvrir promptement l’oxide cuivrique dans les liqueurs qui contiennent beaucoup de substances organiques non volatiles , est la dissolution de cyanure ferroso-potassique. Lors même qu’une liqueur très-chargée de substances organiques ne contient que des traces extrêmement faibles d’oxide cuivrique, ce réactif y détermine le même précipité rouge-brun que dans les dissolutions cuivriques pures. Mais il est nécessaire pour cela que la dissolution soit neutre, ou un peu acide, et non alcaline. On peut, de cette manière, découvrir des traces très-faibles d’oxide cuivrique dans du vin blanc , des dissolutions de sucre et autres dissolutions de substances organiques , quoique la chose ne soit possible qu’autant qu’il s’agit de liqueurs qui n’ont point une liqueur foncée. Dans les liquides chargés en couleur, par exemple dans le vin rouge, on peut tout au plus découvrir des quanti tés assez considérables d’oxide cuivrique, au moyen de cyanure ferroso-potassique.
La plus sûre manière de trouver les moindres traces d’oxide cuivrique dans des dissolutions , est de le précipiter à Fétat métallique, au moyen du fer poli, par exemple d’une lame de couteau. Lors même que les liqueurs contiennent des substances organiques de toute espèce, et qu’elles sont très-foncées en couleur, ou complètement
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opaques, la moindre quantité d’oxide cuivrique se trahit par une pellicule couleur de cuivre rouge dont elle couvre le fer. Il faut seulement pour cela que le liquide ne soit point alcalin, mais qu’il soit un peu acide, sans cependant l’être trop. Quand la liqueur ne contient que de très-petites quantités d’oxide cuivrique, la pellicule de cuivre métallique ne paraît sur le fer qu’au bout de plusieurs heures. Ce moyen est encore plus sensible que le gaz sulfide hydrique pour faire apercevoir de petites quantités d’oxide cuivrique; car le sulfide hydrique dissous dans l’eau , qu’on verse dans des dissolutions contenant, avec très-peu seulement d’oxide cuivrique, une grande quantité de substances organiques, ou le suif hydrate ammonique qu’on ajoute aux liqueurs alcalines, décèle bien la présence de cet oxide par une couleur brune , et non noire ; mais pour se convaincre pleinement de la présence de l’oxide cuivrique, il faut recueillir sur un filtre le sulfure cuivrique qui s’est précipité, et l’essayer au chalumeau, afin de constater qu’il contient du cuivre. Or il est difficile ou même impossible de séparer par la filtration des quantités faibles de sulfure cuivrique , parce que ce corps reste fort long-temps en suspension dans les liquides contenant beaucoup de substances organiques en dissolution. En outre , il arrive souvent que la dissolution de sulfide hydrique n’indique déjà plus des traces extrêmement faibles de cuivre dissous , qu’elles sont encore précipitées par le fer poli. Lorsqu’au reste une liqueur est très-foncée en couleur , on ne peut point avoir recours au sulfide hydrique liquide pour reconnaître si elle tient de l’oxide cuivrique en dissolution.
Lorsque des substances organiques solides ou en bouillie se trouvent mêlées avec des petites quantités d’oxide cuivrique, on les fait ordinairement digérer dans de l’acide nitrique étendu , et l’on examine ensuite si la liqueur filtrée tient de l’oxide cuivrique en dissolution. Mais il
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n’est pas possible de découvrir ainsi des traces extrêmement faibles de cet oxide, lorsqu'elles sont mêlées avec beaucoup de substances organiques. Le mieux alors est de mêler la masse avec du carbonate sodique ou du carbonate potassique, de faire rougirle tout dans un creuset de Hesse, et de pulvériser la masse rougie *, on enlève ensuite le charbon par la lévigation , et les traces du cuivre réduit restent dans le mortier. On peut de cette manière découvrir le cuivre dans des alimens pour la cuisson desquels des ustensiles en cuivre ont été employés , et dans le pain lorsqu’il a été falsifié avec de très-petites quantités de sulfate cuivrique. La méthode et les précautions que , suivant Jacquemyns , on doit alors observer, pour constater positivement l’existance de toute trace quelconque de cuivre , sont les suivantes : On délaye la substance dans assez d’eau pour la pouvoir réduire en une pâte molle, avec laquelle ou mêle le double de son poids de carbonate sodique cristallisé réduit en poudre. On introduit le mélange dans un creuset de .Hesse , qu’on fait chauffer peu à peu , après l’avoir couvert, et qu’on expose pendant un quart d’heure au rouge obscur. Après le refroidissement , on pulvérise la masse carbonisée dans un mortier en agate. Pour cela on ne prend d’abord qu’une partie de la masse, on riiumecte avec de l’eau, on la pile avec soin , on verse de nouvelle eau dans le mortier , on broyé modérément le tout avec le pilon , et l’on décante le liquide avec circonspection. Cela fait, on pulvérise la masse restante, et l’on réitère la lévigation du charbon jusqu’à ce qu’il n’en reste plus, après quoi on trouve , au fond du mortier , de petites paillettes métalliques brillantes , qui ont la couleur du cuivre. Si , dans cette opération, on employé moins de carbonate sodique , Foxide cuivrique se trouve bien réduit , mais il reste à un état de division tel, qu’il peut être enlevé avec le charbon par la lévigation. Pour empêcher qu’une partie du carbonate alcalin pénètre dans le fond du creuset I. 7
g8 traité d’analyse chimique.
pendant Faction de la chaleur , et en attaque la masse , on prend une certaine quantité de la substance dans laquelle on veut rechercher s'il existe du cuivre , et on la dépose sur le fond , sans la mêler avec du carbonate alcalin. Il ne faut pas employer un mortier en porcelaine ou en grès , à la place du mortier en agate.
^5. OXIDE ARGENTIQUE.
À Fétat de pureté , Foxide argentique forme une poudre cF un gris brun, qui noircit à la lumière solaire, et qui se réduit en argent lorsqu’on la fait rougir. Cet oxide est très-soluble dans Facide nitrique et dans quelques autres acides : la dissolution se comporte avec les réactifs de même que les dissolutions des sels argentiques dans Feau.
Une dissolution cl e potasse produit, dans les dissolutions argentiques, un précipité brun-clair , qui n’est point soluble dans un excès du réac tif , mais qui se dissout quand on ajoute de- l’ammoniaque.
Lî ammoniaque , mise en très-petite quantité dans des dissolutions de sels argentiques neutres , détermine un précipité brun , qu’une plus grande proportion d’ammoniaque dissout avec une facilité extrême. Lorsque la dissolution argentique contient de Facide libre, et qu’on la sature avec de l’ammoniaque, il ne s’y forme pas de précipité. Une dissolution argentique h laquelle on a ajouté de Fammoniaque en excès , donne un précipité blanc parla dissolution de potasse pure, lorsque l’ammoniaque ne se trouve qu’en très-faible excès.
Une dissolution de carbonate potassique produit , dans les dissolutions argentiques, un précipité blanc, qui est soluble dans Fammoniaque.
Une dissolution de bicarbonate potassique en détermine un blanc, qui se dissout dans Fammoniaque.
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Une dissolution de carbonate ammoniacal en fait naître un blanc , qui est soluble dans un excès du réactif.
Une dissolution de phosphate sadique occasione , dans les di ssolutions argentiques neutres, un précipité jaune , soluble dans l’ammoniaque : la liqueur qui surnage ce précipité rougit le papier de tournesol. Si le phosphate sodique a été fortement rougi au feu peu de temps avant l’expérience , et ensuite dissous dans de l’eau, sa dissolution fait naître un précipité blanc dans les dissolutions argentiques.
Une dissolution à’ acide oxalique détermine , dans les dissolutions argentiques neutres, un précipité blanc, soluble dans l’ammoniaque.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique en produit un blanc.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique en fait naître un rouge brun , qui ressemble beaucoup au précipité produit par l’ammoniaque dans les dissolutions ferriques.
Le sulj hydrate ammonique en donne un noir, qui est insoluble dans un excès du réactif.
Le suljide hydrique , dissous dans l’eau ou gazeux , donne un précipité noir dans les dissolutions argentiques, neutres et acides.
Une baguette de zinc métallique précipite l’argent à l’état métallique de ses dissolutions^ auprès du zinc l’argent réduit est noir 5 à une certaine distance de la baguette il est blanc.
Les dissolutions argentiques peuvent encore être reconnues par les réactifs suivans :
L’ acide hydrochlorique et les dissolutions des chlorures métalliques produisent un précipité blanc , même dans les dissolutions argentiques fort étendues. Lorsque la dissolution ne contient qu’une quantité extrêmement faible d’oxide argentique , le précipité se dépose lentement, et communique alors à la liqueur une teinte opa-
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line blanche -, plus abondant , ce précipité est en flocons caséeux. L’ammoniaque le dissout aisément, mais il est insoluble dans les acides étendus. Exposé au soleil , il ne tarde pas à perdre sa couleur blanche , et devient gris ou plutôt violet à la surface.
Une dissolution d ’iodwe potassique produit , dans les dissolutions argentiques , un précipité blanc, ayant une teinte de jaune , qui ne se dissout que très-peu dans l’ammoniaque , mais qui est plus soluble dans un excès de dissolution d’iodure potassique.
Une dissolution de chromate potassique en donne un rouge-brun foncé, qui est soluble dans l’acide nitrique étendu et dans l’ammoniaque.
Une dissolution de suljate ferreux détermine un précipité blanc , d’argent métallique , dans les dissolutions argentiques neutres.
Une dissolution de chlorure stanneux à laquelle on a ajouté assez d’acide hydrochlorique pour produire une liqueur claire , produit un précipité blanc, de chlorure argentique, quand on la verse en petite quantité dans une dissolution argentique. Cependant si l’on employé davantage de chlorure stanneux, la dissolution , surtout quand onia chauffe , prend une couleur brune, due cà de l’argent réduit.
Les précipités blancs ou peu colorés de l’argent se distinguent encore d’une manière toute spéciale par la propriété qu’ils ont de noircir tiès-promptement à la surface , quand on les expose à la lumière tandis qu’ils sont humides. Celui de tous qui subit le plus facilement cette altération est le précipité produit dans les dissolutions argentiques par l’acide hydrochlorique et les dissolutions de chlorures métalliques. Elle est peu ou presque pas sensible dans les précipités qui doivent naissance aux dissolutions d’iodure potassique et de phosphate sodique.
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Les sels argentiques solubles clans l’eau se décomposent ou and on les roueit au feu.
Les dissolutions des sels argentiques neutres n’altèrent pas la couleur du papier de tournesol.
Les sels argentiques insolubles dans l’eau se dissolvent presque tous dans l’acide nitrique. On reconnaît la présence de l’oxide argentique dans cette dissolution acide par le moyen de l’acide hydrochlorique, qui produit un précipité de chlorure argentique non susceptible de se dissoudre dans les acides.
Au chalumeau les sels argentiques se réduisent trèspromptement en argent métallique, lorsqu’on a eu soin de les mêler avec de la soude. Ce caractère les fait reconnaître sans peine.
Les dissolutions argentiques se reconnaissent très-facilement au précipité que l’acide hydrochlorique y détermine , et qui diffère de tous les autres, en ce qu’il est soluble dans , l’ammoniaque et insoluble dans les acides étendus.
La présence de substances organicpies non volatiles n’empêche pas l’acide hydrochlorique de précipiter les dissolutions argentiques.
OXIDES DU MERCURE
i°. Oxide merctjreux.
L’oxide mercureux pur est noir. A une chaleur trèsdouce , il se convertit en mercure métallique et oxide mercurique : une plus forte chaleur réduit aussi ce dernier en oxigène et en mercure métallique. Il se convertit aussi très-souvent en mercure et en oxide mercurique quand on le traite par divers acides , surtout en présence d’un alcali libre. La meilleure manière d’obtenir une dissolution
103 traité d analyse chimique.
d’oxide mercureux , consiste à traiter un excès du métal par l’acide nitrique. Quelques sels mercureux neutres ne se dissolvent que partiellement dans l’eau , qui s’empare d’un sur-sel et laisse un sous-sel. Le nitrate mercureux neutre est dans ce cas.
Les dissolutions mercureuses se comportent comme il suit avec les réactifs :
Une dissolution de potasse y produit un précipité noir, qui est insoluble dans un excès du réactif.
L’ ammoniaque y fait également naître un précipité noir, qui ne se redissout pas dans un excès d’alcali volatil.
Une dissolution de carbonate potassique donne un précipité jaune sale, qui noircit par l’ébullition.
Une dissolution de bicarbonate potassique occasione un précipité blanc , qui, par l’ébullition , noircit , avec dégagement de gaz acide carbonique.
Une dissolution de carbonate ammojiiacalproàmt , quand on la verse en petite quanti té , un précipité gris , et lorsqu’on en met une plus grande proportion , un précipité noir.
Une dissolution de phosphate sodique en donne un blanc.
Une dissolution d’acide oxalique en fait également naître un blanc.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique occasione un précipité gélatineux blanc.
Une dissolution de cyanure ferrico- potassique en produit un rouge brun, qui devient blanc avec le temps.
Le suif hydrate ammonique détermine sur-le-cbamp un précipité noir , qui est insoluble dans un excès du réactif et dans l’ammoniaque. Ce précipité se dissout dans un dissolution de potasse pure, en laissant une poudre no ire j qui est du mercure métallique, et qu’un peut reconnaître pour telle h la loupe, lorsqu’après l’avoir recueillie sur un filtre de papier gris, on la frotte avec une baguette de verre. Si Ton sursature la liqueur filtrée au
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moyen d’un acide , il s’y forme un précipité noir de sulfure de mercure.
Le sulfide hydrique , dissous dans l’eau ou gazeux , détermine sur-le-champ un précipité noir, dans les dissolutions mercureuses neutres. La formation de ce précipité a lieu même quand on employé beaucoup moins de gaz sul- Hcle hydrique qu’il n’en faut pour décomposer complètement le sel mercureux.
Une baguette de zinc métallique précipite le mercure, à l’état métallique, sous la forme d’une pellicule grise, qui est un amalgame de zinc et de mercure.
Les dissolutions mercureuses peuvent encore être reconnues avec le secours des réactifs snivans :
L 'acide hy drochlorique et les dissolutions des chlorures métalliques produisent , même lorsqu’on les verse en aussi petite quantité que possible dans les dissolutions mercureuses, un précipité blanc, qui est insoluble dans les acides simples, et que l’ammoniaque convertit en un précipité noir.
Une dissolution dé io dure potassique en détermine un jaune verdâtre, cpii noircit quand on ajoute davantage de réactif, dans un excès duquel il se dissout.
Une dissolution de chromate potassique en donne un rouge.
Une goutte d’une dissolution mercureuse qu’on laisse tomber sur du cuivre poli , et qu’on frotte quelque temps après avec du papier , laisse sur le métal une tache comme argentée, qui disparaît par la chaleur rouge.
Les sels mercureux solubles dans l’eau se volatilisent par l’action de la chaleur rouge, qui les décompose.
Les dissolutions des sels mercureux rougissent le papier de tournesol.
Les sels mercureux insolubles dans l’eau sont, pour la plupart , dissous par l’acide nitrique étendu. L’acide hy drochlorique détermine également, dans ces dissolu-
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lions acides, un précipité blanc, que l’ammoniaque ne dissout point, mais noircit.
Lorsqu’on mêle des sels mercureux avec de la soude sèche , dans un tube de verre soudé à Tune de ses extrémités, et qu’on les fait rougir au chalumeau , le mercure se sublime sous la forme d’un enduit gris, dans lequel des globules mercuriels bien visibles se forment pour peu qu’on y touche avec une baguette de verre.
Les sels mercureux sont très-aisés à reconnaître , dans leurs dissolutions, par la manière dont ils se comportent avec l’acide hydrochlorique , le précipité que ce réactif y détermine étant insoluble dans les acides étendus et noirci par l’ammoniaque , ce qui le distingue de celui auquel l’acide hydrochlorique donne naissance dans les dissolutions argentiques, Par la voie sèche , il est trèsfacile de constater la présence du mercure par l’apparition de globules mercuriels.
2° Oxide mercurique.
L’oxide mercurique pur est ordinairement cristallin , et alors il aune couleur rouge debrique; il devient jaunâtre quand on le réduit en poudre très-fine. A une faible chaleur, il noircit , mais il reprend sa couleur rouge briquetéc par le refroidissement. Une chaleur plus forte le décompose en gaz oxigène et en mercure métallique. Lorsqu’il est mêlé avec du suroxide plombeux , et qu’on le chauffe dans un petit tube de verre soudé à Tune de ses extrémités, jusqu’à ce que l’oxide mercurique soit complètement décomposé, il reste de l’oxide plombique fondu. Si , au contraire , l’oxide mercurique se trouve mêlé avec de la brique pilée, cette dernière reste sans éprouver de changement , lorsqu’on fait chauffer le mélange.
L’oxide mercurique est très-soluble dans les acides. Cette dissolution se comporte avec les réactifs de même que celles des sels mercureux solubles dans l’eau.
DES BÀSES.
Une dissolution de potasse détermine , dans les dissolutions mercuriques , un précipité -jaune , qui est insoluble dans un excès du réactif. Lorsqu’on verse trop peu de potasse dans la liqueur * le précipité a une teinte qui se rapproche davantage du rouge-brun. Si la dissolution mercurique contient du chlorure ammonique , la potasse y fait naître un précipité blanc. Si elle contient une trèsgrande quantité d’acide libre, ce réactif y produit un précipité blanchâtre.
L’ ammoniaque donne lieu à un précipité blanc, qui est insoluble dans un excès d’alcali volatil.
Une dissolution de carbonate potassique en détermine une rouge-brun , qui est insoluble dans un excès du réactif. Si la dissolution mercurique contient du chlorure ammonique, celle de carbonate potassique y produit un précipité blanc.
Une dissolution de bicarbonate potassique donne, avec dégagement de gaz acide carbonique , un précipité brunrouge , dans celles du sulfate et du nitrate mercuriques. Une dissolution de chlorure mercurique n’est point troublée de prime abord par celle du bicarbonate potassique ; mais , au bout de quelque temps , il s’y dépose un précipité rouge brun foncé.
Une dissolution de carbonate ammoniacal produit un précipité blanc dans les dissolutions mercuriques.
Une dissolution de phosphate sodique en donne un blanc dans celles du sulfate et du nitrate mercuriques , mais ne trouble que très-légèrement celle du chlorure mercurique.
Une dissolution d 'acide oxalique produit un précipité blanc dans celles du nitrate et du sulfate mercuriques , mais n’en détermine aucun dans celle du chlorure mercurique.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique donne, dans les dissolutions mercuriques , un précipité blanc , qui , par l’effet d’un long repos, prend une teinte bleue , due à ce qu’il se forme du bleu de Prusse.
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Une dissolution de cyanure ferrico -potassique produit un précipité jaune dans celles du nitrate et du sulfate mercuriques, mais n’en donne point dans celle du chlorure mercurique.
Le suif hydrate ammo nique , versé en petite quantité dans les dissolutions mercuriques, y produit un précipité noir, qui devient parfaitement blanc lorsqu’on l’agite avec le sel mercurique dissous que le réactif n’a pu décomposer, et qui reste fort long-temps en suspension dans la liqueur. Si l’on ajoute peu à peu une nouvelle quantité de suif hydrate ammonique, la couleur du précipité devient un mélange de blanc et de noir. Enfin, quand on a mis un excès de réactif, le précipité est tout noir, et absolument insoluble aussi à froid dans ce dernier. Il n’est pas soluble non plus dans l’ammoniaque; mais une dissolution de potasse le dissout complètement : il se précipite de cette dernière dissolution quand on la sursature avec un acide.
La dissolution ou un courant de gaz siiljicle hydrique se comporte de même avec les dissolutions mercuriques acides et neutres ; cependant les phénomènes sont alors plus faciles à observer que quand on opère avec du sulfhydrale ammonique.
Le zinc métallique produit le même effet dans les dissolutions mercuriques que dans les dissolutions mercur eus es.
Les dissolutions mercuriques peuvent encore être reconnues à l’aide des réactifs suivans :
Une dissolution àéiodure potassique y produit un précipité rouge de cinabre, qui est soluble dans un excès du réactif, ainsi que dans un excès de la dissolution mercurique et dans l’acide hydrochlorique.
[J ne dissolution de chromale potassique détermine un précipitéjaune rouge , dansles dissolutions mercuriques qui ne sont pas trop étendues.
Les dissolutions mercuriques se comportent , à l’égard
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du cuivre métallique , de même que les dissolutions mercureuses.
Les sels mercuriques solubles dans l’eau se volatilisent, comme les sels mercureux , quand on les fait rougir au feu.
Les dissolutions des sels mercuriques neutres rougissent le papier de tournesol.
Les sels mercuriques insolubles dans l’eau sont presque tous solubles dans les acides. La meilleure manière de constater la présence de l’oxide mercurique dans cette dissolution acide , est d’y ajouter peu à peu une solution aqueuse de sulfide hydrique. S’il reste encore de l’oxide mercurique non décomposé dans la liqueur, ce réactif y produit , par l’agitation, un précipité blanc qui demeure longtemps en suspension, et qui , par un excès de sulfide hydrique liquide, se convertit en un précipité noir et pesant.
Les sels mercuriques se réduisent aisément, comme les sels mercureux , quand 011 les traite au chalumeau , après les avoir mêlés avec de la soude.
Les sels mercuriques sont reconnaissables à la réaction qu’ils produisent avec le sulfhydrate ammonique, ou mieux encore, parce que ce sel est trop concentré, à la manière dont ils se comportent avec la dissolution du sulfide hydrique. Par la voie sèche, l’apparition des globules de mercure y décèle très-aisément l’existence de ce métal.
La présence de substances organiques qui ne sont pas susceptibles de se volatiliser sans éprouver de décomposition, change beaucoup, même lorsque la liqueur n’est pas du tout colorée par elles , la manière dont les dissolutions de l’oxide mercurique et celle du chloride mercurique se comportent avec les réactifs qui viennent d’être passés en revue. Si l’on ajoute, par exemple, du
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sucre ou des acides organiques non volatils à une dissolution mercurique, une dissolution de potasse qu’on y verse ensuite en excès n’y produit pas sur-le-champ de précipité ; lorsque la liqueur est concentrée, il s’en forme alors un jaune sale. Mais , dans l’un et l’autre cas, il se dépose au bout d’un certain laps de temps un sédiment noir et pesant, cpii contient beaucoup de mercure métallique. L’apparition de ce précipité noir est déterminée de suite par l’ébullition. Les memes phénomènes s’observent quand , au lieu de potasse , on prend une dissolution de carbonate sodique ou de carbonate potassique. Sans l’addition d’un alcali, la réduction du mercure ne s’effectuerait pas. L’ammoniaque ne fait naître, dans ces dissolutions mercuriques, qu’un précipité blanc, qui conserve cette couleur avec le temps, et qui ne noircit qu’en partie par l’ébullition.
Lorsque les dissolutions mercuriques doivent une couleur très-foncée à des substances organiques , par exemple lorsqu’elles contiennent du vin rouge, les dissolutions de potasse y produisent sur-le-champ des précipités diversement colorés, qui , par le repos, ou plus rapidement en- - core par l’ébullition, deviennent noirs, et contiennent alors du mercure métallique. Du vin blanc qui tient beaucoup de chlorure mercuri que en dissolution, est coloré eu brun-rouge par la dissolution de potasse, sans qu’il se manifeste sur-le-champ de précipité -, ce n’est qu’après un laps de temps assez long, ou , plus rapidement encore, par l’ébullition, qu’on voit paraître un précipité brun rouge sale, et enfin un précipité noir.
Quand on verse du suit hydrate ammonique ou de la dissolution de sulfide hydrique en excès dans des dissolutions mercuriques chargées d’une grande quantité de substances organiques, il se forme bien un précipité de sulfure noir de mercure , mais on a ordinairement delà peine à remarquer ce précipité dans les liquides chargés en couleur. Pour se
DES BASES. IO9
convaincre pleinement de la présence du mercure, il faut recueillir le P récipité de sulfure sur un filtre, le faire sécher , le mêler avec de la soude , et le réduire en métal dans un petit tube de verre soudé à Tune de ses extrémités. Mais comme le sulfure de mercure peut rester long-temps en suspension clans la liqueur, lorsque celle-ci contient certaines substances organiques, et qu’alors il est difficile, souvent même impossible , de le recueillir sur un filtre, on ne doit alors se servir cpie du gaz sulfide hydrique pour opérer la précipitation, lorsque la quantité de mercure dissous est très-considérable.'Le moyen le plus sur pour découvrir une petite quantité de mercure dans de pareilles liqueurs , consiste à y plonger une feuille de cuivre poli. La liqueur doit être neutre, ou n’être pas trop acide ; mais le mercure peut aussi être précipité d’un liquide alcalin par le cuivre. Du reste, peu importe que la dissolution soit très-chargée en couleur, et qu’elle contienne des substances organiques de telle ou telle nature. Quelque faibles que soient les traces de mercure qui s’y trouvent dissoutes, le cuivre se couvre, au bout de quelque temps , d’un enduit gris , qui , lorsqu’on le frotte avec du papier, communique à la surface du métal un brillant argentin, qu’une légère chaleur dissipe bientôt. Lorsque la quantité de mercure tenue en dissolution est extrêmement peu considérable , l’argentation apparente du cuivre est elle-même moins prononcée , car la couleur du cuivre perce au travers. Dans ce cas , il faut faire reparaître la couleur du cuivre sur quelques points par l’action de la chaleur , ce qui donne plus d’intensité à la teinte argentine de ceux qui n’ont point été chauffés.
Lorsque de l’oxide merc urique se trouve contenu dans des substances organiques solides ou en bouillie qui sont insolubles dans l’eau, il faut essayer si l’on ne parviendra point à les dissoudre par l’ammoniaque. Ainsi, par exemple , les dissolutions de l’oxide mercurique et celle du
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chlorure mercurique donnent, avec les dissolutions d’albumine, un précipité qui est insoluble dans l’eau , mais qui se dissout très-aisément dans l’ammoniaque, de même que dans une dissolution de potasse. Le sulfbydrate ammonique , versé dans cette liqueur ammoniacale , en précipite bien le mercure à l’état de sulfure 5 mais celui-ci reste très -long-temps en suspension , et l’on ne peut presque point parvenir à le séparer, afin de le faire sécher et de le soumettre à Faction du chalumeau , pour essayer s’il contient du mercure. 11 vaut donc beaucoup mieux plonger dans la dissolution ammoniacale une feuille de cuivre polie, qui en sépare le mercure à l’état métallique, tout comme elle ferait dans une dissolution neutre ou peu acide, et qui s’en couvre à la surface , de manière à offrir un enduit gris, qui prend le brillant de l’argent quandon le frotte avec du papier. On peut de cette manière découvrir des traces même très-faibles de mercure dans la dissolution alcaline. C’est peut-être aussi la meilleure méthode qu’on puisse employer pour constater la présence du mercure dans du sang avec lequel une certaine quantité de ce métal aurait été mêlée , puisque tous les principes constituans du sang sont solubles dans un excès d’ammoniaque.
11 ne faut pas , dans ces expériences , se servir d’une dissolution de potasse en place d’ammoniaque. La présence du mercure dans une dissolution de potasse, meme lorsque la liqueur est parfaitement claire , ne saurait être reconnue à l’aide du sulfhydratc aminonique, parce que le sulfure de mercure qui résulte de la réaction reste dissous quand il y a assez de potasse. Une feuille de cuivre plongée dans une semblable dissolution, en précipite également le mercure, mais moins bien que d’une liqueur ammoniacale.
Lorsque la substance organique qui contient du mercure n’est soluble ni dans l’eau ni dans l’ammoniaque ?
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on a coutume de la mettre en digestion avec de l’acide nitrique, afin de découvrir la présence du mercure clans la dissolution nitrique. Mais cette méthode entraîne souvent des inconvéniens, surtout lorsque la substance organique est fort abondante et le mercure qu’elle contient en trèspetite quantité. Il vaut donc mieux , en pareil cas , recourir à la suivante : on mêle la substance sèche avec environ le tiers ou le quart de son poids de carbonate sodique ou de carbonate potassique, et l’on introduit le mélange dans une cornue , qui ne doit en être remplie qu’à peu près jusqu’au cpiart de son contenu *, on verse alors assez d’eau dessus pour pouvoir le réduire en bouillie en secouant la cornue. Lorsqu’il s’agit de rechercher si une substance en bouillie contient du mercure , on la mêle avec du carbonate alcalin , et on la fait ensuite sécher à une douce chaleur , afin de pouvoir faire entrer la masse sèche dans la cornue -, on fait communiquer le col de cette cornue avec un récipient, par le moyen d’un bouchon de liège percé, qui n’interdise pas tout accès à l’air, et on chauffe peu à peu la cornue jusqu’à ce que son fond devienne rouge. La meilleure manière de chauffer le mélange , quand, la substance qu’on se propose d’examiner étant peu abondante , on peut faire l’expérience dans une petite cornue, consiste à se servir d’une lampe à esprit de vin à double courant d’air *, si l’on opère sur des quantités plus considérables , on est naturellement obligé d’avoir recours au feu de charbon. La masse se boursoufle ordinairement beaucoup, et l’on est par conséquent obligé de veiller à ce qu’elle ne déborde pas. Après le refroidissement , on coupe le col de la cornue immédiatement auprès de sa voûte, et on le fend également dans le sens de sa longueur. L’intérieur en est couvert d’une huile empyreumatique brune et visqueuse. A environ un pouce de la voûte de la cornue , on découvre des globules de mercure. Le meilleur moyen de les reconnaître consiste à frotter
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avec le doigt l’endroit où l’on croit en apercevoir ; il est alors facile de les distinguer sur le doigt, soit à la vue simple, soit, mieux encore, avec le secours de la loupe. Cette précaution est nécessaire, parce que, quand on manque de pratique, on pourrait prendre pour des globules de mercure de petites bulles d’air enfermées dans l’huile empyreumatique. Si la matière organique ne contenait que de très-petites quantités de mercure , on trouve tout le métal dans le col de la cornue , et il n’y en a point dans l’huile empyreumatique que renferme le récipient. Lorsqu’on n’est pas parvenu ainsià trouver du mercure , on pourrait faire digérer dans de l’acide nitrique l’huile du récipient et les morceaux du col de la cornue , et aller ensuite à la recherche du métal dans la dissolution nitrique ; cependantlorsqu’on a procédé avec beaucoup de circonspection , et qu’il ne s’est pas trouvé de globules mercuriels dans le col de la cornue, il est bien rare qu’on puisse découvrir la moindre trace de ce métal dans la dissolution nitrique.
OXIDES DU PLATINE
i°. Oxide platineux.
L’oxide platineux est noir. Le chlorure platineux. qui y correspond, est brun foncé. Ce dernier est insoluble dans l’eau, mais soluble dans une dissolution de chlorure platinique et dans l’acide hydrochlorique. La dissolution du chlorure platineux dans l’acide hydrochlorique se comporte comme celles de l’oxide platineux dans les acides.
Une dissolution de potasse , qu’on verse en excès dans ces dissolutions, 11’y produit pas de précipité. Cependant si la liqueur contient un peu de chlorure platinique , il se forme un précipité jaune , peu considérable , de chlorure platini co-potassique.
L’ ammoniaque , mise en excès dans une dissolution de
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chlorure platineux, détermine un précipité vert et cristallin de chlorure platinoso-ammonique \ la liqueur qui surnage est limpide comme de beau.
Une dissolution de carbonate potassique fait naître, dans les dissolutions de chlorure platineux, un précipité brunâtre, qui ne se dépose qu’au bout de quelque temps. La liqueur qui surnage reste colorée en rouge-brun, et par i’eifet d’un long repos elle noircit beaucoup à partir de la surface.
Une dissolution de carbonate sodique se comporte comme une dissolution de carbonate potassique.
Une dissolution de carbonate ammoniacal ne produit pas de précipité dans celle du chlorure platineux.
Une dissolution de phosphate sodique n’en détermine pas non plus, même après qu’on a neutralisé l’acide hydrochlorique libre par de la potasse.
Une dissolution d 1 acide oxalique ne fait point naître de précipité dans les dissolutions de chlorure platineux.
Les dissolutions de cyanure ferroso-pot assique et de cyanure fer rico-potassique n’en produisent pas non plus.
Une dissolution de chlorure mercurique n’en donne également point.
Une dissolution de nitrate mer car eux en produit un noir.
Une dissolution de sulfate ferreux ne donne pas de précipité dans celle du chlorure platineux.
Le chlorure stanneux colore la dissolution du chlorure platineux en rouge-brun, sans faire naître de précipité.
Une dissolution ftiodure potassique communique d’abord une teinte de rouge-brun foncé à la dissolution de chlorure platineux \ mais au bout de quelque temps il se produit un précipité noir, ayant l’éclat métallique , et la liqueur se décolore.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique brunit les dissolutions neutres et acides de chlorure plati-
neux ; cependant ces deux reactifs y déterminent un précipité noir au bout de quelque temps.
Le suif hydrate ammonique produit , dans la dissolution de chlorure platineux, après qu’elle a été saturée par la potasse, un précipité brun Hoir , qui est soluble dans un assez grand excès du réactif. La dissolution a une couleur brune rouge foncée.
Les dissolutions du chlorure platineux sont surtout faciles à reconnaître au précipité vert que l’ammoniaque y fait naître. Quand on les chauffe avec de l’eau régale , le chlorure platineux se convertit en chlorure platinique, dont les moyens qui seront indiqués plus loin dénotent aisément l’existence.
Lorsque des substances organiques non volatiles se trouvent dans la dissolution de chlorure platineux, celle-ci n’éprouve d’abord aucun changement de la part du carbonate potassique ou sodique qu’on y verse 5 mais au bout de quelque temps elle se colore en noir. La manifestation du précipité vert caractéristique, lorsqu’on verse de l’ammoniaque dans la dissolution du chlorure platineux, n’est point empêchée par la présence de substances organiques non volatiles.
Oxide platinique
L’oxide platinique ne se présente probablement jamais à l’état de pureté dans les recherches analytiques. L’hydrate platinique constitue une poudre jaune, cpii , lorsqu’on la chauffe, devient d’un brun foncé ou presque noir, et abandonne de l’eau. A une chaleur plus forte encore, il dégage du gaz oxigène, et se réduit en platine métallique. Le chlorure platinique forme une masse saline d’un rouge brun foncé, qui se convertit en chlorure platineux quand onia chauffe à peu près jusqu’au degré de fusion du plomb, et en platine métallique lorsqu’on pousse plus loin la
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chaleur : dans les deux gaz , du chlore gazeux se dégagé. Lorsqu’on chauffe le chlorure pîatinique assez pour qu'il se convertisse entièrement en chlorure plaiineux, il se dissout d’une manière complète dans l’eau, à laquelle il communique une teinte brune tellement foncée , que la dissolution parait opaque. Suivant Magnus , cette liqueur est une dissolution de chlorure platineux dans du chlorure pîatinique.
Le chlorure pîatinique est soluble dans l’eau, qu’il colore en brun foncé. 11 l’est aussi dans l’alcool. Sa dissolution dans l’eau se comporte avec les réactifs de même que la dissolution du platine dans l’eau régale , qui contient du chlorure pîatinique.
Une dissolution de potasse y produit un précipité jaune de chlorure pîatinico-poiassique , surtout lorsqu’on ajoute un peu d’acide hydrochlorique , pour convertir la potasse en chlorure potassique. Le précipité n’est pas sensiblement soluble dans les acides libres , mais il se dissout , à l’aide de la chaleur , dans un excès de potasse , et ne se sépare pas delà liqueur par le refroidissement-, il reparaît lorsqu’on sursature cette dernière avec de l’acide hydrochlorique.
L’ ammoniaque détermine , dans les dissolutions de chlorure pîatinique, surtout lorsqu’on ajoute un peu d’acide hydrochlorique ? pour convertir l’ammoniaque en chlorure ammonique, un précipité jaune, semblable à celui que les dissolutions de potasse font naître , et qui ne se dissout pas dans les acides libres, mais qui est soluble à chaud dans un excès d’ammoniaque; l’acide hydrochlorique dont on sursature cette dissolution , y occasione un précipité blanc.
Une dissolution Je carbonate potassique donne, dans les dissolutions plaliniques, surtout lorsqu’on ajoute un peu d’acide hydrochlorique, pour convertir la potasse en chlorure potassique, un précipité jaune de chlorure pla-
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linico-potassique , qui ne se dissout ni dans un excès du réactif, ni par l’action de la chaleur.
Une dissolution de bicarbonate potassique se comporte de même.
Une dissolution de carbonate sodique ne produit pas de précipité.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte comme celle de carbonate potassique.
Une dissolution de phosphate sodique ne donne pas de précipité.
Une dissolution d’ acide oxalique n’en produit pas non plus.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique en occasione un de chlorure platinico-potassique , tandis que la liqueur prend une couleur un peu plus foncée.
Une dissolution de cyanure ferrico -potassique se comporte comme la précédente.
Une dissolution de cyanure mercurique ne produit pas de précipité.
Une dissolution de nitrate mercureux en détermine un abondant, jaune rougâtre.
Une dissolution de sulfate ferreux ne fait pas naître de précipité.
Le chlorure stanneux colore les dissolutions du chlorure platinique en brun-rouge foncé, sans y produire de précipité.
Une dissolution à’iodure potassique leur communique également une couleur brune-rouge foncée, et détermine un précipité brun, d’une teinte plus claire. Quand on chauffe la liqueur, le verre se couvre d’un enduit métallique.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique ne fait d’abord que brunir les dissolutions acides et neutres de chlorure platinique : au bout de quelque temps il se
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forme un précipité brun , qui , lorsqu’il s’est réuni au fond du vase , paraît noir.
Le suljhydrate ammonique produit, dans les dissol utions de clilorure platinique, un précipité brun noir, qui est soluble dans un assez grand excès du réactif. La dissolution a une couleur brune rouge foncée.
Une baguette de zinc métallique précipite le platine de ses dissolutions , à l’état métallique , sous la forme d une poudre noire.
Les combinaisons de l’oxide et du chlorure platiniques se décomposent quand on les fait rougir au feu : elles laissent du platine métallique, tandis que l’acide, s’il est volatil , et l’oxigène ou le chlore, se dégagent à l’état de gaz. Si les combinaisons du chlorure platinique contiennent un chlorure métallique qui ne soit ni volatil ni susceptible d’être décomposé par la chaleur , celui-ci , après la calcination , reste mêlé avec du platine réduit en particules très-fines.
Les dissolutions des combinaisons d’oxide platinique rougissent le papier de tournesol} mais celles des combinaisons du chlorure platinique n’altèrent pas la couleur du papier de tournesol bleu.
Pour constater la présence du platine dans celles de ses combinaisons que l’eau ne dissout point, il faut réduire l’oxide ou le chlorure platinique en platine métallique par la calcination ; on dissout alors ce dernier dans de Peau régale, et les réactifs qui viennent d’être passés en revue décèlent aisément la présence du platine dans la dissolution.
Les combinaisons du platine se réduisent à la flamme du chalumeau , et ne communiquent aucune couleur aux flux.
Les combinaisons de l’oxide et du chlorure platiniques sont très-faciles à reconnaître dans leurs dissolutions, et
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à distinguer de toute autre substance; par la manière dont elles se comportent avec la potasse et avec l’ammoniaque. Lorsque la dissolution du platine est acide, il suffit d’ajouter de la potasse pure, du carbonate potassique , ou de 1 ’ammoniaquc, pour obtenir le précipité jaune ; quand elle est neutre , il faut ou y verser une dissolution soit de chlorure potassique, soit de chlorure ammonique, ou, si l’on emploie les carbonates alcalins , ajouter un peu d’acide hydrochlorique à la liqueur, afin de la rendre acide.
La présence de matières organiques non volatiles , lorsqu’elles ne sont pas trop abondantes , dans la dissolution de platine, n’empêche pas cette dernière de donner un précipité jaune par la potasse 5 mais s’il y a trop de substances organiques , la liqueur dans laquelle on a versé de la potasse devient toute noire par l’effet d’un repos prolongé , et alors on a de la peine à remarquer la production du chlorure platinico-potassique. Lorsqu’une dissolution d’une combinaison de chlorure platinique qui contient de l’alcool a été tenue pendant long-temps en digestion à une douce chaleur, sous l’influence de laquelle l’alcool s'est presque entièrement dissipé, la liqueur purement aqueuse qui reste donne, par l’addition d’une dissolution de cyanure mercurique, un volumineux précipité blanc, sinon sur-le-champ, du moins au bout de quelque temps , et ce précipité devient encore plus considérable par un long repos. Comme les dissolutions de platine qui ne contiennent point de substances organiques 11e donnent pas de précipité par le cyanure mercurique , le platine pourrait être confondu dans ce cas avec du palladium. Mais si , après avoir séché le précipité, on le fait rougir, il se convertit en platine métallique qui , dissous dans de l’eau régale, peut aisément être reconnu à l’aide des réactifs.
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OXIDES DU PALLADIUM
i° Oxide pallAdeux.
L’hydrate palladeux est jaune -brun. Quand on le chauffe , il perd son eau , et devient noir. Le chlorure palladeux se forme quand on dissout du palladium dans de l’eau régale. La dissolution est d’un brun-rouge , et , sous le rapport de la couleur , elle a de la ressemblance avec celle du chlorure pîatinique. La dissolution du chlorure palladeux se comporte avec les réactifs comme celles des sels palladeux.
Une dissolution de potasse produit , dans les dissolutions palladeuses, un précipité abondant et jaune-brun ,, qui est insoluble dans un excès de potasse, mais trèssoluble dans l’acide hyclrochlorique.
L’ ammoniaque en détermine un blanc rougeâtre , qui blanchit encore davantage avec le temps, et qui, par l’action de la chaleur, se redissout , à cela près d’un léger résidu blanc, en produisant une liqueur claire.
Une dissolution de carbonate potassique 11e détermine pas de précipité.
Une dissolution de bicarbonate potassique n’en donne pas non plus.
Une dissolution de carbonate sodique en fait naître un de couleur brune , et la liqueur reste colorée en brun. Le précipité est très-soluble dans l’acide hydrochlorique.
Une dissolution de carbonate ammoniacal décolore la dissolution palladeuse, mais n’y produit pas de précipité.
Une dissolution de phosphate sodique fait naître un précipité brun dans les dissolutions palladeuses , mais la liqueur reste colorée en brun.
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Une dissolution à' acide oxalique ne détermine pas de précipité.
Une dissolution de cyanure jerroso-potassique ne produit d’abord aucun changement ; mais, au bout d’un temps très-long , il se forme une espèce de gelée épaisse et ferme, de couleur verdâtre.
Une dissolution de cyanure ferrico -potassique ne détermine pas non plus de changement sur-le-champ \ mais au bout d’un long laps de temps, il se forme cependant une gelée.
Une dissolution de cyanure mer curique produit un précipité gélatineux, blanc jaunâtre, qui5 parle repos, devient presque tout blanc. Ce précipité est soluble dans un grand excès d’acide hydrochlorique. Lorsque la dissolution palladeuse est un peu acide , le précipité déterminé par le cyanure mercurique ne paraît qu’au bout d’un long espace de temps.
Une dissolution de nitrate mercureux fait naître un précipité noir verdâtre.
Une dissolution de sulfate ferreux ne produit pas de précipité.
Le chlorure slanneux occasione un précipité brun foncé.
Une dissolution tViodure potassique en détermine un noir, tandis que la liqueur conserve une couleur foncée.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique produit un précipité noir dans les dissolutions palladeuses neutres ou acides.
Le suif hydrate ammonique en donne un noir^ qui est insoluble dans un excès du réactif.
Une baguette de zinc métallique précipite le palladium de ses dissolutions, à l’état métallique, sous la forme d’une poudre noire.
La plupart des combinaisons du palladium se décom-
DES BASES
posent , quand on les fait rougir , de la même manière que celles du platine.
Comme les combinaisons du palladium insolubles dans l’eau subissent aussi le même genre de décomposition, il est facile d’y reconnaître la présence du palladium en faisant dissoudre dans de l’eau régale ou dans de lacide nitrique le métal qui a été réduit par la calcination, et soumettant ensuite la dissolution à l’épreuve des réactifs.
La meilleure manière de reconnaître le palladium dans ses dissolutions est d’avoir égard à sa manière de se comporter avec une dissolution de cyanure mercurique. C’est par là surtout qu’on distingue sa dissolution de celle du chlorure platinique, à laquelle elle ressemble beaucoup sous le rapport delà couleur. Cependant il faut observer qu’en certaines circonstances la dissolution de chlorure platinique peut également être précipitée parcelle du cyanure mercurique (p. 1 18). Au reste, une dissolution palladeuse est déjà suffisamment distinguée d’une dissolution d’oxide ou de chlorure platinique par ses réactions avec les dissolutions de potasse et de carbonate potassique.
La présence de substances organiques non volatiles empêche la potasse , mais non le cyanure mercurique , de précipiter l’oxide palladeux de ses dissolutions.
Oxide palladique.
Cet oxide est encore presque inconnu, et son existence n’a été démontrée que par les recherches toute récentes de Berzelius. Le chlorure palladique, qui lui correspond, est contenu en petite quantité dans les dissolutions du palladium par l’eau régale *, mais lorsqu’on a fait chauffer ces dissolutions pendant long-temps, il n’en reste ordinairement plus aucune trace. Il forme avec le chlorure potassique et le chlorure ammonique des combinaisons qui , de même que les combinaisons correspondantes du
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chlorure platinique, sont très-peu solubles dans l’eau et dans l’alcool , et qui ont une couleur rouge de cinabre , ou rouge-brune. Lorsqu’on fait chauffer une dissolution de chlorure palladique, il se dégage du gaz chlore, et se forme du chlorure palladeux. C’est un caractère à l’aide duquel on le distingue aisément des dissolutions du chlorure platinique et du chlorure iridique , qui lui ressemblent sous le rapport de la couleur.
OXIDES DU RHODIUM
i° Oxide rhodeux.
L’oxide et le chlorure rhodeux sont encore presque inconnus à l’état de pureté. Berzelius ne les a guère trouvés tous deux que combinés avec l’oxide et le chlorure rhodiques.
20 Oxide rhodique.
L’oxide rhodique est noir, et l’hydrate rhodique, qui retient son eau avec opiniâtreté et ne la perd que par une calcination prolongée, a une couleur brune. L’oxide rhodique se forme quand on fait dissoudre dans de l’eau régale , mêlé avec du pîatine , le rhodium qui seul est insoluble dans ce réactif. Il se produit également lorsqu’on mêle du rhodium en poudre avec de la potasse et un peu de nitre , et qu’on chauffe le mélange jusqu’à ce qu'il commence à rougir. Enfin il prend naissance toutes les fois qu’on calcine long-temps du rhodium à l’air 5 cependant alors il contient de l’oxide rhodeux. L’oxide rhodique se réduit quand on le chauffe avec des corps qui contiennent du charbon , ou quand on le traite par le gaz hydrogène. La calcination le rend insoluble dans les acides: cependant il peut redevenir soluble pourvu qu’on le fasse fondre avec du bisulfate potassique , dans un creuset en platine , et qu’ensuite on traite par l’eau la masse fondue , qui
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est rougeâtre, maisqui paraît jaune après le refroidissement complet. La dissolution a une couleur jaune. Le rhodium métallique peut aussi être dissous de cette manière. Fischer prétend qu’il est susceptible également de se dissoudre lorsqu’on le fait fondre avec des surphosphates ou avec de l’acide phosphorique.
Le chlorure rhodique forme, avec les chlorures des métaux alcalins, des combinaisons roses, qui sont solubles dans l’eau et donnent des dissolutions roses. Lorsqu’on fait dissoudre de l’hydrate rhodique dans de l’acide hydrochlorique, la dissolution a une couleur jaune; elle ne rougit que quand on la fait bouillir , ou qu’on l’évapore jusqu’à siccilé. La dissolution de l’hydrate rhodique dans l’acide sulfurique est également jaune. Cependant lorsqu’on y ajoute de l’acide hydrochlorique , et qu’on évapore le tout , la liqueur prend une teinte plus rouge ; la masse évaporée jusqu’à siccité est rosée, et donne, en se dissolvant dans l’eau, une liqueur rose, qui ne jaunit point, quelque quantité d’eau qu’on y ajoute.
Les dissolutions des sels ou du chlorure rhodiques se comportent de la manière suivante avec les réactifs :
Une dissolution de potasse n’y produit pas de précipité ; cependant il s’y forme par l’ébullition une sorte de gelée d’un bru j aune.
L 'ammoniaque y détermine, au bout de quelque temps, un précipité, qui est complètement soluble dans l’acide hydrochlorique étendu ; le dissolution a une couleur jaune.
Une dissolution de carbonate potassique ne donne pas d’abord de précipité : cependant, au bout de quelque temps , il s’en forme un jaunâtre.
Une dissolution de carbonate soçlique se comporte de la même manière.
Une dissolution de carbonate ammoniacal ne détermine pas sur-le-champ de précipité ; mais , au bout d’un laps de temps très-long , il en paraît un jaunâtre.
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Une dissolution de phosphate sodique ne donne pas de précipité.
Une dissolution d'acide oxalique n’en produit pas non plus.
Les dissolutions de cyanure ferroso-potassique et decramire ferrico-pol assique n’en déterminent également point.
Une dissolution de sulfate ferreux ne fait pas naître de précipité.
Une dissolution de chlorure stanneux colore la dissolution rhodique rouge en brun foncé, sans produire de précipité.
Une dissolution à’iodure potassique lui donne une couleur très-foncée , et finit par y faire naître un précipité peu abondant.
La dissolution ou un courant de sulfide hydrique ne détermine pas sur-le-champ de précipité, mais avec le temps il s’en forme un de couleur brune, sans que cependant la liqueur qui le surnage soit décolorée.
Le sulfhydrate ammoniqus produit un précipité brun , qui n’est pas soluble dans un excès du réactif.
Une baguette de zinc métallique précipite le rhodium de sa dissolution , à l’état métallique, sous la forme d’une couche noire qui tapisse le zinc.
Les dissolutions rhodiques se reconnaissent à la couleur rose qu’elles acquièrent lorsqu’après y avoir ajouté de l1 acide hydrochlorique , on les évapore jusqu’à siccité, et on dissout le résidu dans l’eau. Leur manière de se comporter avec les alcalis , et spécialement avec l’ammoniaque, les distingue des dissolutions du platine et de celles d’autres substances. A l’état solide, le rhodium peut aisément être reconnu, dans ses combinaisons, h la propriété qu’ont ces dernières de donner , quand on les traite par le gaz hydrogène , du rhodium métallique, qui est insoluble dans l’eau régale , mais qui se dissout par la fu-
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sion dans le bicarbonate potassique. C’est pourquoi il suffit de mêler un peu de rhodium réduit avec du bicarbonate potassique, d’introduire le mélange dans un tube de verre assez fort , soudé à l’un de ses bouts , et de le chauffer sur une lampe à esprit-de-vin à double courant d’air , pour se convaincre de la présence du rhodium par la couleur de la masse fondue , qui est jaune après le refroidissement. Parmi les métaux appelés nobles , il n’y a, outre le rhodium, que le palladium et l’argent qui se dissolvent par la fusion dans le bicarbonate potassique ,• mais il n’est pas facile de confondre la rhodium avec eux.
3o. OXIDES DE l’iridium.
i°. Oxide irideux.
L’oxide irideux est noir. Quand il a été préparé par la voie sèche , les acides l’attaquent à peine. L’hydrate irideux est d’un gris vert , et se dissout dans les acides , auxquels il donne une couleur verte. Le chlorure irideux est insoluble dans l’eau et dans les acides ; on ne l’a encore mis que rarement en évidence.
2° Oxide susirideux.
Cet oxide d’iridium est une poudre noire et fine. C’est celui de tous les degrés d’oxidation du métal qui se forme de préférence, tant par la voie sèche, que par la voie humide. ïl est insoluble dans les acides , et il ne s’y dissout même pas après avoir été fondu avec du bisulfate potassique. On l’obtient en mêlant du chlorure iridico-potassique avec du carbonate potassique ou sodique, chauffant ensuite le mélange jusqu’à ce qu’il rougisse légèrement, et lessivant la masse saline avec de beau , opération dans laquelle il reste sans se dissoudre , mais passe facilement, avec l’eau de lavage, à travers le filtre, formant ainsi une liqueur trouble , d’un gris bleu , qui dépose de l’oxide susirideux lorsqu’on y verse de l’eau salée. L’oxide susi-
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rideux se produit aussi quand on fait rougir de l’iridium avec de la potasse pure et du nitrate potassique • cependant la présence de ce dernier est inutile, lorsque l’opération se fait à l’air libre. La combinaison fondue se dissout en partie dans l’eau, qui prend une couleur de brun jaune foncé : cependant la dissolution se décompose aisément, surtout quand elle est très-étendue. Une violente chaleur de rouge blanc réduit l’oxide susirideux , dont la réduction est opérée , même à la température ordinaire, par le gaz hydrogène. Mêlé et chauffé avec des corps combustibles, cet oxide se décompose avec une vive détonation. Il paraît être le plus haut degré d’oxidation de l’iridium qu’on puisse obtenir par la voix sèche.
Le chlorure susirideux, qui lui correspond, se forme difficilement, à cause de l’insolubilité de l’oxide susirideux dans l acide hydrochlorique.
3°. Oxide iiudioue.
L’oxide iridique est le plus important, de tous les oxides d’iridium , comme le chlorure iridique est aussi le plus important de tous les chlorures de ce métal. On ne parvient cependant point à l’isoler, parce qu’il est très-soluble dans les alcalis, qui ne peuvent par conséquent point le précipiter de ses dissolutions. Le chlorure iridique se produit lorsqu’on fait chauffer dans de l’eau régale l’iridium combiné avec du platine. Cependant l’acide ne dissout qu’une petite quantité d’iridium , qui, seul, y est insoluble. La méthode la plus facile d’obtenir les combinaisons du chlorure iridique avec d’autres chlorures métalliques , consiste , d’après Berzelius, à mêler ceux-ci avec de l’iridium réduit en particules trèsfines , et à exposer le mélange à l’action d’un courant de chlore gazeux , quand il commence à rougir.
Les dissolutions du chlorure iridique et de ses combinaisons , même lorsqu’elles sont étendues, ont une couleur
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rouge très-foncée , avec une teinte de brun. Si la liqueur est concentrée, elle paraît presque entièrement opaque.
Ces dissolutions se comportent de la manière suivante avec les réactifs.
Une dissolution de potasse , mise en excès , les décolore sur-le-champ , ou convertit leur couleur en une autre très-faiblement verdâtre , changement pendant lequel il ne se forme qu’une trace de précipité noir brunâtre. Lorsqu’on chauffe cette dissolution claire, ordinairement ellene subit d’abord qu’un faible changement ; mais si on la laisse reposer après l’avoir chauffée, elle commence à se colorer en bleu. La couleur bleue augmente peu à peu d’intensité , à partir de la surface , où la liqueur est en contact avec l’air atmosphérique. La couleur a de la ressemblance avec celle d’une dissolution d’un sel cuivrique dans de l’ammoniaque; cependant elle offre sensiblement une teinte de violet , qu’on peut mieux remarquer lorsque la dissolution n’est point encore devenue trop foncée. Si l’on évapore la dissolution bleue , il se sépare d’abord une petite quantité d’un précipité bleu ; mais la masse sèche est blanche , et a une teinte de verdâtre. Quand on la traite par l’eau, il reste une poudre bleue , et la dissolution surnageante est incolore.
L ammoniaque , mise en excès dans la dissolution du chlorure indique , la décolore également sur-le-champ , absolument comme fait une dissolution de potasse, et ne produit qu’une trace d’un précipité noir brunâtre. Si l’on fait bouillir la liqueur pendant long-temps, de manière à dissiper la plus grande partie de l’ammoniaque en excès, la dissolution commence à se colorer en bleu : cependant la couleur bleue n’est point aussi pure que celle qui s’observe quand on traite la dissolution du chlorure indique par de la potasse. On réussit mieux à la produire, en exposant la dissolution ammoniacale claire à l’air , dans un vaisseau évasé; à mesure que l’excès d’ammoniaque se vo-
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latilise , un précipité bleu apparaît, en même temps que la couleur bleue se développe.
Une dissolut] on de carbonate potassique produit d’abord, dans la dissolution du chlorure iridique, un précipité abondant, rouge-brun clair, qui se dissout peu à peu de lui-même , tandis que la liqueur se décolore , de même qu’il arrive quand on opère avec de la potasse pure ou de l’ammoniaque ; il ne reste non plus qu’une trace d’un précipité brun-noir. Si l’on fait bouillir la dissolution claire , elle ne se colore point par là en bleu. Lorsqu’on l’évapore jusqu’à siccité , et qu’on traite le résidu par l’eau , il reste un peu d’une poudre bleue, et la liqueur devient bleue au bout de quelque temps.
Une dissolution de bicarbonate potassique ne détermine d’abord aucun changement dans celle du chlorure iridique; au bout d’un certain laps de temps celle-ci se décolore , comme lorsqu’on la traite par la potasse ou par l’ammoniaque, mais sans donner de précipité.
Une dissolution de carbonate sodique décolore la dissolution du chlorure iridique , comme font la potasse et l’ammoniaque. La liqueur, quand on la fait bouillir, ne bleuit pas d’abord } mais avec le temps elle prend une teinte bleue.
Une dissolution de carbonate ammoniacal ne produit d’abord aucun changement clans la dissolution du chlorure iridique, mais elle la décolore au bout d’un certain laps de temps.
Une dissolution de phosphate sodique ne produit de prime abord aucun changement dans celle du chlorure iridique \ mais, avec le temps, celle-ci se décolore , ou prend une teinte faiblement verdâtre.
Une dissolution d 'acide oxalique n’y détermine également pas de changement dans les premiers momens; cependant une décoloration complète a lieu au bout de quelque temps.
E»ES BASES
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique décolore sur-le-champ celle du chlorure indique.
Une dissolution de cyanure ferrico-potassique n y produit aucun changement ^ meme au bout d’un long laps de temps.
Une dissolution de cyanure mercurique est dans le même cas que la précédente.
Une dissolution de nitrate mercureux donne un précipité brunâtre clair.
Une dissolution de sulfate ferreux décolore la dissolution de chlorure indique , sans y produire de précipité 5 cependant , au bout d’un temps assez long , il se forme un précipité verdâtre sale.
Le chlorure stanneux produit un précipité brunâtre clair.
Une dissolution Rio dure potassique décolore dans le principe celle du chlorure indique, sans y déterminer de précipité.
La dissolution ou un courant de gaz suljide hydrique décolore , dans le premier moment , une dissolution de chlorure indique neutre ou acide; mais, au bout de quelque temps , il se forme un précipité brun de sulfure d’iridium.
Le suif hydrate ammonique produit , dans la dissolution du chlorure indique , un précipité brun, qui se dissout complètement dans un excès peu considérable du réactif. Lorsqu’on décompose cette dissolution par l’acide hydrochlorique , il se précipite du sulfure d’iridium brun.
Une baguette de zinc métallique qu’on plonge dans une dissolution de chlorure indique, précipite, mais incomplètement , l’iridium à letat métallique , sous la forme d’une poudre noire.
Les combinaisons de l’oxide et du chlorure indiques se décomposent quand on les fait rougir.
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4°. Oxide susiridique.
L’hydrate susiridique est brun , presque comme l’hydrate rhodique , auquel il ressemble aussi dans ses dissolutions : car lorsqu’on le dissout dans de l’acide hydrochlorique , la liqueur est jaune, mais elle devient rouge dès qu’on l’évapore. Le chlorure susiridique ressemble tellement au chlorure rhodique, que Berzelius pense qu’on serait excusable de les confondre l’un avec l’autre.
Les dissolutions d’iridium , qui contiennent ordinairement de l’oxide ou du chlorure iridique , dont la couleur est alors d’un rouge brun foncé, et qui ne sont vertes que rarement, quand elles contiennent du chlorure irideux, ne peuvent être confondues avec aucune des substances dont il a été question jusqu’ici , à cause de la manière dont elles se comportent avec les alcalis , notamment avec une dissolution de potasse , à cause de la facilité avec laquelle les combinaisons de l’iridium sont décomposées par le gaz hydrogène, et enfin à cause de l’insolubilité de l’iridium métallique dans l’eau régale. On les distingue des dissolutions rhodiques , avec lesquelles celles de l’oxide susiridique ont de la ressemblance, en les évaporant jusqu’à siccité , réduisant la masse sèche avec du gaz hydrogène , et faisant fondre le métal qu’on a obtenu avec du bisulfate potassique : l’iridium passe ainsi à l’état d’oxide susirideux , qui ne se dissout cependant pas dans le sel , et ne lui communique point de couleur , comme fait le rhodium. On peut aussi mêler le métal réduit avec du chlorure potassique , et chauffer le mélange dans du chlore gazeux, par le moyen duquel, quand il y a de l’iridium, on obtient du chlorure iri— dico-potassique ayant une couleur de brun noir, et qui donne une poudre d’un brun rouge, tandis que le chlorure rliodico-potassique a une couleur rosée.
DES BASES
3i. Oxides de l’osmium.
i°. Oxide osmieux.
L’oxide osmieux ressemble à l’oxide irideux ; mais il en diffère beaucoup en ce que, quand on le chauffe à l’air , il produit de l’oxide susosmique volatil, dont la vapeur, d’une odeur extrêmement désagréable , attaque vivement le nez et les yeux. Lorsqu’on le fait chauffer dans des vaisseaux clos , il ne se forme pas d’oxide susosmique. L’oxide osmieux n’a été mis en évidence que par Berzelius. Le chlorure osmieux , qui lui correspond, est vert et subli niable. Il se dissout dans l’eau, mais en se décomposant, avec formation d’oxide susosmique, que l’eau dissout’, séparation d’osmium métallique , et mise en liberté d’acide hydrochlorique. Le chlorure osmieux forme des combinaisons avec d’autres chlorures métalliques.
20 Oxide susosmieux.
Il se forme lorsqu’on dissout l’oxide susosmique dans de l’ammoniaque. Le produit estime combinaison brune foncée d’oxide susosmieux avec l’ammoniaque, qui , lorsqu’on la fait bouillir avec une dissolution de potasse et qu’on la lave ensuite , détone bruyamment. L’oxide susosmieux se dissout dans l’acide hydrochlorique; la dissolution a de la ressemblance avec la dissolution de l’oxide susirideux dans les acides.
3°. Oxide osmique.
L’oxide osmique est noir. Le chlorure osmique, qui lui correspond, s’obtient en mêlant de l’osmium métallique avec du chlorure potassique , et faisant chauffer le mélange dans du chlore gazeux , jusqu’à ce qu’il commence à rougir. La combinaison a une couleur rouge; sa dissolution est jaune. Lorsqu’on fait bouillir cette dissolution avec de l’acide sulfurique , l’odeur désagréable de l’oxide susosmique se dégage.
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Le clilorurc osmique pur sc décompose, de môme que le clilorurc osmicux, quand on le dissout dans l’eau. Ses combinaisons avec d’autres chlorures métalliques ne subissent cependant point de décomposition lorsqu’on les fait dissoudre dans ce liquide.
Une dissolution de potasse ne produit point d’abord de changement dans ces dissolutions j mais lorsqu’on chauffe la liqueur, elle se colore en noir , un précipité noir se dépose ensuite, puis la liqueur redevient claire. Un long repos produit le même changement que l’ébullition , mais il faut alors plus de temps.
L’ ammoniaque n’altère pas non plus la dissolution du chlorure osmico-potassique dans les premiers momens ; mais, au bout de quelque temps, la liqueur brunit, et il s’y dépose alors un précipité brun.
Une dissolution de carbonate potassique ne change également pas la dissolution de chlorure osmico-potassique dans les commencemens ; mais au bout d’un certain laps de temps , il se forme un précipité noir , au dessus duquel la liqueur est bleuâtre.
Une dissolution de bicarbonate potassique se comporte de même \ cependant la formation du précipité noir n’a lieu alors que par l’ébullition.
Une dissolution de carbonate sodique se comporte comme une dissolution de carbonate potassique ; seulement la liqueur qui surnage le précipité noir est d’un bleu moins foncé.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de même que l’annnoniaque.
Une dissolution de phosphate sodique ne détermine d’abord aucun changement 5 mais, avecle temps , il se produit un précipité noir , que surnage une liqueur bleuâtre.
Une dissolution d’ acide oxalique n’altère pas non plus la dissolution de chlorure osmico-potassique, même dans un laps de temps assez long.
DES BASES
Les dissolutions de cyanure ferroso-potassique , de cyanure feirico-p otas siq ae et de cyanure mer curique se comportent de même.
Une dissolution de suljate ferreux ne produit aucun changement dans celle du chlorure osmico-potassique.
Le chlorure stanneux donne un précipité brunâtre.
Une dissolution déiodure potassique ne change point d’abord celle du chlorure osmico-potassique 5 mais, après un long repos , il se forme un précipité noir , et la liqueur devient bleuâtre.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique 11’altère pas d’abord celle du chlorure osmico-potassique 5 avec le temps il survient un précipité jaune brunâtre.
Le suljhydrate ammonique détermine un précipité jaune brunâtre , qui est insoluble dans un excès du réactif.
Une baguette de zinc métallique , plongée dans les dissolutions de l’osmium, le précipite, mais incomplètement, sous la forme d’une poudre noire.
4°. Oxide susosmique.
Cet oxide, qui se forme quand on chauffe â l’air l’osmiuin métallique et ses autres oxides , de même que quand on fait bouillir les dissolutions d’osmium avec de l’acide nitrique, est bien caractérisé par sa volatilité et par l’odeur extrêmement désagréable qu’il répand en se volatilisant. Il jouit cependant à tel point des propriétés qui distinguent les acides, qu’il n’en sera question que plus loin , dans le chapitre consacré â ces derniers.
Les combinaisons de l’osmium se reconnaissent très-facilement à ce que leurs dissolutions, quand on les fait bouillir avec un excès d’acide nitrique, répandent l’odeur désagréable de l’oxide susosmique , et â ce qu’elles sont susceptibles d’être réduites , par le gaz hydrogène, en osmium métallique , qui , de même que les oxides d’osmium , exhale cette odeur caractéristique toutes les fois
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qu’on le chauffe à l’air. Cependant lorsque les combinaisons de l’osmium contiennent de l’iridium } elles résistent davantage à l’action de l’acide nitrique et de l’oxigène. Le mieux , dans ce cas, est de les réduire avec du gaz hydrogène, puisque à l’état métallique la moindre trace d’osmium peut être découverte dans l’iridium, par des moyens qui seront indiqués plus loin.
3a. Oxides de l’or.
i°. Oxide aureux.
L’oxide aureux s’obtient du chlorure aureux par le moyen de la potasse ; cependant il n’a qu’une existence de courte durée, car il ne tarde pas à se convertir en or métallique et en oxide aurique. Le chlorure aureux se décompose de meme en or métallique et en chlorure aurique.
2°. Oxide aurique.
L’hydrate aurique est jaune brun. Quand l’oxide aurique a été précipité par une base de la dissolution du chlorure aurique, il contient toujours une certaine quantité de cette base. Si on le fait rougir, il se convertit en or métallique et en gaz oxigène. Le chlorure aurique est contenu dans la dissolution de l’or par l’eau régale. Chauffé jusqu’à la température de l’étain fondant, il se convertit en chlorure aureux*, une chaleur plus forte encore le réduit en or métallique.
Une dissolution de potasse , mise en excès dans une dissolution de chlorure aurique, n’y produit pas d’abord de précipité 5 au bout de quelque temps, la liqueur prend une teinte légèrement verdâtre, et alors il s'y forme un faible précipité noir.
L’ ammoniaque détermine un précipité jaune dans les dissolutions de chlorure aurique.
Une dissolution de carbonate potassique n’eu produit pas.
DES BASES» 1 35
Une dissolution de bicarbonate potassique n’en fait point naître non plus.
Une dissolution de carbonate ammoniacal détermine , avec dégagement de gaz acide carbonique, un précipité jaune, dans les dissolutions neutres de chlorure aurique.
Une dissolution de phosphate sodique ne donne pas de précipité.
Une dissolution diacide oxalique produit une coloraration en noir verdâtre foncé, due à de l’or métallique, qui exige beaucoup de temps pour se précipiter. A chaud, cet effet a lieu d’une manière plus rapide et avec dégagement de gaz acide carbonique.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique occasione, dans les dissolutions de chlorure aurique, une coloration en vert d’émeraude.
Une dissolution de cyanure ferrico - potassique 11e donne pas de précipité.
Une dissolution de cyanure mercurique n’en produit pas non plus.
Une dissolution de nitrate mer car eux détermine surle-champ un précipité noir.
Une dissolution de sulfate ferreux colore d’abord en bleu les dissolutions fort étendues de chlorure aurique , et en précipite ensuite de For métallique brun. Lorsque les dissolutions auriques ne sont pas trop étendues , elle y fait naître sur-le-champ un précipité brun foncé d’or métallique.
Une dissolution de chlorure stanneux , à laquelle on a ajouté assez d’acide hydrochlorique pour que la liqueur soit claire, colore celle du chlorure aurique en rouge pourpre , quand cette dernière est extrêmement étendue ; ce réactif fait naître dans les dissolutions plus concentrées un précipité rouge pourpre foncé , qui ne se dissout point dans l’acide hydrochlorique libre.
Une dissolution d \odure potassique colore en noir les dissolutions de chlorure aurique 3 il se dépose un précipité
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vert jaunâtre, et la. liqueur tient de l’iode en dissolution.
Le sulfhydrate ammonique donne, dans les dissolutions neutres du chlorure aurique , un précipité brun foncé , qui se redissout complètement dans un excès du réactif.
La dissolution ou un courant de sulfide hydrique produit un précipité noir dans les dissolutions neutres et acides du chlorure aurique.
Une baguette de zinc métallique qu’on plonge dans les dissolutions d’or, précipite ce dernier à l’état métallique , sous la forme d’un volumineux enduit brun.
Les combinaisons de l’or se décomposent et se réduisent quand on les fait rougir.
La dissolution neutre d’or rougit le papier de tournesol.
Les dissolutions d’or se reconnaissent aisément à la manière dont elles se comportent envers les dissolutions de sulfate ferreux , d’acide oxalique et de chlorure stanneux.
Les substances organiques réduisent l’or , et le séparent à l’état métallique de ses dissolutions Quelques-unes d’entre elles opèrent cette réduction plus rapidement que d’autres.
Oxides de l’étain
i®. Oxide stanneux.
A l’état de pureté, l’oxide stanneux -est une poudre d’un gris noir, que les corps en ignition enflamment au contact de l’air, et qui se convertit ainsi en oxide stannique. L’hydrate stanneux est blanc, et plus soluble dans les acides que l’oxide stanneux qui a été rougi dans des vaisseaux clos. Le chlorure stanneux ne peut être dissous dans l’eau sans éprouver une décomposition *, il produit, avec elle une liqueur laiteuse, phénomène tenant à ce
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qu’il se sépare une combinaison insoluble de chlorure stanneux et d’oxide stanneux.
Les dissolutions de l'oxide stanneux dans des acides et du chlorure stanneux dans l’eau, quand on y a ajouté assez d’acide hydroclilorique pour quelles soient claires , se comportent comme il suit avec les réactifs :
Une dissolution de potasse y produit un précipité blanc, qui est soluble dans un excès d’alcali. Au bout de quelque temps, mais d’une manière plus rapide encore quand on la fait bouillir, la dissolution subit une décomposition dont le résultat est que de l’étain se précipite à l’état métallique, sous la forme d’une poudre noire , et que de l’oxide stannique reste dissous, en combinaison avec de la potasse.
U ammoniaque détermine , dans les dissolutions s tanneuses, un précipité blanc, insoluble dans un excès du réactif.
Une dissolution de carbonate potassique produit le même effet.
Une dissolution de bicarbonate potassique se comporte de même.
Une dissolution de carbonate ammoniacal agit de la même manière.
Une dissolution de phosphate sodique donne un précipité blanc.
Une dissolution d’ acide oxalique en détermine aussi un blanc.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit un précipité blanc gélatineux.
Une dissolution de cyanure ferrico - potassique en donne un blanc , qui est soluble dans l’acide hydrochlorique.
Le suif hydrate ammonique produit, dans les dissolutions stanneuses neutres , un précipité brun, qui est dissous par un très-grand excès du réactif , surtout lors-
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que ce dernier est jaune , et que , par conséquent , il contient un excès de soufre. L’acide hydroehlorique , versé en excès dans cette dissolution , y détermine un précipité jaune.
La dissolution ou un courant de gaz sulfîde hydrique produit un précipité brun foncé dans les dissolutions stanneuses neutres et acides.
Une baguette de zinc métallique , plongée dans les dissolutions stanneuses , précipite l’étain à l’état métallique, sous la forme de paillettes d’un gris blanc.
Une dissolution d ’iodure potassique fait naître , dans les dissolutions stanneuses, un précipité blanc, caséeux, qui a une teinte de jaunâtre, et qui , au bout de quelque temps , lorsque la liqueur est concentrée jusqu’à un certain point, devient en partie d’un rouge de cinabre. Ce précipité est soluble dans un grand excès d’iodure potassique.
Les sels stanneux se décomposent quand on les fait rougir à l’air.
Leurs dissolutions rougissent le papier de tournesol.
Les sels stanneux insolubles dans l’eau se dissol vent presque tous dans l’acide hydroehlorique , du moins quand ils n’ont point été préalablement rougis au feu. On reconnaît la présence de l’oxide stanneux dans ces dissolutions en y versant une dissolution de sulfîde hydrique ou d’or.
Au chalumeau , les sels stanneux, mêlés avec de la soude, donnent de l’étain métallique, quand on les chauffe sur du charbon, dans la flamme intérieure. Le grain d’étain réduit se reconnaît à la propriété qu’il a de s’aplatir sous le marteau, et à ce que, lorsqu’on le mêle avec un globule vert de sel de phosphore tenant de l’oxide cuivrique en dissolution , il devient , par l’action de la flamme extérieure, opaque et d’un brun rouge , phénomène dû à de l’oxide cuivreux qui s’est produit.
UES BASES. i3p
Les dissolutions stanneuses se reconnaissent très-facilement à leur manière de se comporter avec la dissolution d’or (p* 1 35 ).
La présence de substances organiques non volatiles peut empêcher quelquefois l’oxide stanneux d’être précipité par les alcalis.
2°. Oxide st antique.
A l’état de pureté, l’oxide stannique est blanc ou jaunâtre, quand on l’a fait rougir au feu. Celui qu’on rencontre dans la nature , a ordinairement une teinte plus foncée , due à des substances qui s’y trouvent mêlées par accident. Lorsqu’on le fait rougir , il devient tout-à-fait insoluble dans les acides, et il ne recouvre sa solubilité dans ces réactifs qu’après avoir été fondu avec du carbonate potassique ou sodique, A l’état de pureté, il n’est pas fusible à une chaleur qui ne soit point par trop violente 5 mais il fond aisément en un émail avec des substances basiques. L’hydrate stannique qui a été obtenu en traitant l’étain par l’acide nitrique est blanc, et sinon tout-à-fait insoluble, du moins fort peu soluble dans la plupart des acides. Celui qu’on s’est procuré en précipitant une dissolution de chlorure stannique par l’ammoniaque, est au contraire susceptible de se dissoudre dans les acides. Ses dissolutions se comportent de la manière suivante avec les réactifs :
Une dissolution de potasse produit, dans les dissolutions des sels stanniques , un précipité blanc , qui est soluble dans un excès du réactif.
L’ ammoniaque en donne un blanc , qui se dissout complètement dans un grand excès d’alcali volatil.
Une dissolution de carbonate potassique détermine, dans les dissolutions des sels stanniques neutres, un précipité blanc , dont la formation s’accompagne d’un déga*
l4o TRAITÉ d’ANALYSE CHIMIQUE.
gement cle gaz acide carbonique , et qui est complètement soluble dans un excès du réactif. Cependant un nouveau précipité blanc se forme au bout de quelque temps dans cette dernière dissolution.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit , avec dégagement de gaz acide carbonique, un précipité blanc, qui ne se dissout point dans un excès du réactif.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de même.
Une dissolution de phosphate sodique détermine un précipité blanc.
Une dissolution d’ acide oxalique ne fait point naître de précipité.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique ne produit pas sur-le-champ de précipité dans les dissolutions des sels stanniques, Au bout de quelque temps, il paraît un trouble blanc, et après un long repos, la liqueur entière se prend en une gelée épaisse , ferme, jaunâtre , qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique. Une dissolution de cyanure ferroso-potassique ne détermine qu’au bout d’un laps de temps bien plus long la formation d’une gelée dans les dissolutions étendues des sels stanniques.
Une dissolution de cyanure jerrico -potassique n’occasione point de précipité.
Le sulfhydrate ammonique donne, dans les dissolutions stanniques neutres, un précipité jaune, qui est complètement soluble dans un excès du réactif.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique ne produit pas sur-le-champ de précipité dans les dissolutions stanniques neutres ou acides. Au bout de quelque temps, on en voit paraître un jaune, qui augmente par l’effet d’un long repos. Ce précipité jaune se forme plus rapidement lorsqu’on fait bouillir une dissolution stannique avec du sulfide hydrique dissous dans l’eau.
DES BASES
Une baguette de zinc métallique , plongée dans une dissolution de sel stannique, produit, avec dégagement de gaz hydrogène, un précipité gélatineux blanc , qui est de r oxide stannique.
Une dissolution déiodure potassique ne détermine pas de précipité dans les dissolutions stanniques.
Les sels stanniques se décomposent quand on les fait rougir au feu.
Leurs dissolutions rougissent le papier de tournesol.
Les combinaisons de l’oxide stannique qui sontinsolubles dans l’eau, ne se dissolvent ordinairement dans l’acide liydro» chlorique que quand on ne les a point fait préalablement rougir. La présence de l’oxide stannique dans ces dissolutions acides, se reconnaît principalement au précipité jaune que le gaz sulfide hydrique y fait naître, et qui est soluble dans le sulfhydrate ammonique. Lorsque la combinaison stannique a été rougie, et par là rendue insoluble dans l’acide hydrochlorique, on la fait fondre dans un creuset en platine, avec le double ou le triple de son poids de carbonate potassique ou sodique sec, et l’on dissout la masse fondue dans de l’acide hydrochlorique étendu ; l'oxide stannique se reconnaît ensuite dans cette dissolution à l’aide des moyens qui ont été indiqués plus haut. O11 conçoit , du reste , que cette méthode n’est applicable qu’autant que l’oxide stannique se trouve combiné avec un acide dopt le gaz sulfide hydrique n’opère pas la précipitation. Cependant il est plus facile de reconnaître avec le secours du chalumeau la présence de l’oxide stanniqne dans les combinaisons stanniques insolubles.
Au chalumeau , les sels stanniques se réduisent, tout comme les sels stanneux, en étain métallique.
Les dissolutions stanniques se reconnaissent aisément à la manière dont elles se comportent avec la dissolution du sulfide hydrique et le sulfhydrate ammonique. C’est au
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chalumeau que les combinaisons stanniques se distinguent le mieux des arséniates.
La présence de substances animales non volatiles peut quelquefois empêcher les alcalis de précipiter l’oxide stannique.
OXIDE ANTIMONIQUE
A l’état de pureté, l’oxide antimonique est blanc. Exposé à l’action d’une chaleur qui ne soit pas très-forte, il fond en une niasse jaune, qui , après le refroidissement, est d’un blanc gris et cristalline. Lorsqu’on le chauffe à l’abri du contact de l’air, il peut être sublimé complètement et obtenu en aiguilles cristallines brillantes. Chauffé à l’air , il répand une fumée blanche, et se convertit partiellement en acide antimonieux. Du charbon avec lequel on le fait chauffer le réduit aisément en antimoine métallique. Lorsqu’on le fond avec du sulfure antimonique, il se combine facilement avec ce corps , et produit ainsi un verre rouge. Il est insoluble dans l’acide nitrique. L’acide hydrochlorique le dissout , mais la dissolution devient laiteuse quand on y verse de l’eau. Si l’on ajoute à la liqueur laiteuse assez d’acide étendu pour l’éclaircir, elle donne lieu aux phénomènes suivans avec les réactifs.
Une dissolution de potasse y produit un précipité blanc, qui n’est point soluble dans un excès d’alcali.
L 'ammoniaque se comporte de même.
Les dissolutions de carbonate potassique , de bicarbonate potassique et de carbonate ammoniacal produisent le meme effet.
Une dissolution de phosphate sodique donne également lieu à un précipité blanc.
Une dissolution d'acide oxalique agit de même. Ce-
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pendant ces deux derniers précipités peuvent fort bien dépendre de l’eau contenue dans les réactifs dont on se sert.
Une dissolution de cyanure fer roso-pota s sique produit un précipité blanc, qui est insoluble dans l’acide liydrochlorique , et qui, par conséquent, ne peut point dépendre de l’eau du réactif.
Une dissolution de cyanure fer rico-potas sique ne détermine pas de précipité ; au bout de quelque temps , il se manifeste un trouble léger, qui disparaît lorsqu’on ajoute de l’acide bydrochlorique.
Le suljhydrate ammonique produit un précipité rouge, qui se redissout complètement dans un excès du réactif.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique fait naître un précipité rouge dans les dissolutions antimoniques acides et neutres. Si la dissolution antimonique est neutre , le gaz sulfide hydrique commence par la colorer en rouge, sans donner de précipité ; mais il en paraît un aussitôt qu’on verse de l’acide bydrochlorique dans la dissolution, ou seulement qu’on la fait chauffer.
Une baguette de zinc métallique , plongée dans les dissolutions stanniques, en précipite l’antimoine, à l’état métallique, sous la forme d’une poudre noire.
Les sels antimoniques ne peuvent point être calcinés à l’air sans qu’ils se décomposent ou se volatilisent.
Leurs dissolutions, qui sont toujours acides, rougissent le papier de tournesol.
Les combinaisons antimoniques insolubles dans l’eati se dissolvent presque toutes dans l’acide bydrochlorique. Le gaz sulfide hydrique est le meilleur moyen pour reconnaître la présence de Foxide antimonique dans cette dissolution; on retrouve alors, dans la liqueur séparée du sulfure antimonique par la filtration, l’acide avec lequel l’oxide antimonique était combiné; cette liqueur, si la combinaison insoluble était composée d’oxide antimo-
nique et d’une base, contient egalement celle-ci à l’état
de chlorure.
Au chalumeau , les sels anlimoniques , mêlés avec de la soude, se réduisent, à la flamme intérieure, en antimoine métallique, qui , une fois fondu, dégage pendant long-temps une épaisse fumée blanche, sans qu’on ait besoin de le chauffer de nouveau. Dès que cette fumée cesse, le globule métallique qui reste s’enveloppe d’un réseau de cristaux , qui consistent en oxide antimonique.
La manière dont les dissolutions antimoniques se comportent avec la dissolution du sulfi.de hydrique et le suifhydrate ammonique est le caractère à l’aide duquel il est le plus facile de les distinguer.
Lorsque la dissolution de l’oxide antimonique contient des substances organiques non volatiles, il lui arrive trèssouvent de ne point devenir laiteuse quand on y ajoute de l’eau. C’est pour cela que l’émétique se dissout complètement dans l’eau. Cependant lorsqu’une pareille dissolution est acide, le gaz sulflde hydrique en précipite du sulfure d’antimoine rouge, ce qui fait aisément reconnaître la présence de l’oxide antimonique.
Il sera parlé plus loin, quand je traiterai des acides , de deux autres degrés d’oxidation plus élevés de l’antimoine, Y acide antimonieux et Y acide antimonique.
OXIDES DU MOLYBDÈNE
i°. Oxide molybdeux.
L’hydrate molybdeux est noir quand on l’a obtenu en précipitant, au moyen d’un excès d’ammoniaque, une dissolution d’un molybdate alcalin , préalablement rendue acide par l’addition d’une certaine quantité d’acide hvdro-
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chlorique, et traitée par le zinc. Lorsqu’on le chauffe à l’air, il se convertit en acide molybdique. Il est très-soluble dans l acide hydrochlorique : la dissolution a une couleur noire très-foncée-, étendue de beaucoup d’eau , elle est brune. Cette dissolution se comporte de la manière suivante avec les réactifs :
Une dissolution de potasse y produit un précipité brunnoir, qui est insoluble dans un excès du réactif.
L’ ammoniaque agit de meme.
Une dissolution de carbonate potassique donne un précipité brun-noir, qui est un peu soluble dans un excès du réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique se comporte de la meme manière.
Une dissolution de carbonate ammoniacal détermine également un précipité brun-noir, mais qui se redissout en entier dans un excès du réactif.
Une dissolution d e phosphate sodique produit un précipité brun-noir.
Une dissolution d'acide oxalique ne donne pas de précipité.
Les dissolutions de cyanure ferroso-potassique et de cyanure ferrico -potassique déterminent des précipités d’un brun rougeâtre.
Le suljhj drate ammonique produit , dans la dissolution molybdeuse saturée avec de l’ammoniaque, un précipité jaune-brun , qui se dissout complètement dans un excès du réactif , lorsque la dissolution molybdeuse ne contient point d’oxide zincique.
La dissolution ou un courant de gaz sulfide hydrique , ne produit pas d’abord de précipité clans les dissolutions molybdeuses , mais au bout de quelque temps elle en détermine un brun-noir.
Les combinaisons de l’oxide moîybdeux avec des acides qui à l’état de liberté sont très-volatils, se décomposent
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quand on les fait rougir à l’air , et l’oxide molybdeux se convertit alors en acide molybdique.
Au chalumeau , l’oxide molybdeux se reconnaît à la propriété dont il jouit de communiquer au sel de phosphore avec lequel on le fond sur un fil de platine , à la flamme intérieure, une belle couleur verte, qui est surtout trèsprononcée après le refroidissement. Dans la flamme extérieure, la coloration est plus faible, et s’aperçoit moins après le refroidissement. L’oxide molybdeux traité avec du borax à la flamme intérieure du chalumeau, s’y dissout avec une couleur , non pas verte , mais brune-rouge. Quand on le traite avec de la soude, sur du charbon, au chalumeau, il se réduit en molybdène métallique, que l’on peut obtenir sous la forme d’une poudre métallique grise, en enlevant le charbon par la lévigation.
C’est principalement parleur manière de se comporter au chalumeau que les combinaisons de l’oxide molybdeux se distinguent d’autres substances. Elles diffèrent au chalumeau des combinaisons du cuivre, en ce que, après qu'on y a ajouté de l’étain, elles ne communiquent point de couleur brune au sel de phosphore *, des combinaisons du fer, en ce que, à la flamme extérieure , elles ne colorent pas le sel de phosphore en brun rouge -, et des oxides de l’urane, en ce que celles-ci donnent au borax , dans la flamme extérieure, une couleur sensiblement jaune. Au reste , dans les analyses par la voie humide , les dissolutions des combinaisons molybdeuses peuvent déjà être reconnues à leur teinte foncée , sous le rapport de laquelle il existe de l’analogie entre elles et celles de l’oxide manganique *, mais on les reconnaît plus particulièrement encore au précipité que le sulfhydrate ammonique y produit, et qui se redissout aisément dans un excès du réactif, caractère par lequel les combinaisons molybdeuses se distinguent des autres combinaisons qui leur ressemblent à certains égards.
DES BASES
Oxide molybdique
L’oxide molybdique s’obtient, parla voie sèche, quand on fait chauffer un molybdate alcalin avec du chlorure ammonique, et qu’on traite la masse par l’eau, après qu’elle a été rougie. Il est d’un brun noir, et insoluble dans les acides. L’hydrate molybdique est brun et volumineux -, il se dissout dans les acides, auxquels il communique une couleur brunâtre. Il est également un peu soluble dans l’eau pure *, cette disolution a une couleur brunâtre , et rougit faiblement le papier de tournesol ; cependant il suffit, pour en précipiter l’hydrate, d’y dissoudre un sel , par exemple du chlorure ammonique. Lorsqu’on laisse de l’hydrate molybdique humide exposé pendant long-temps â l’air , il absorbe de l’oxigène, prend une teinte verte ou bleue à la surface, et colore alors en vert l’eau qu’on verse dessus. Le chlorure molybdique , correspondant à l’oxide molybdique, s’obtient en chauffant du molybdène métallique dans du chlore gazeux. À l’état sec , il est doué du brillant métallique, a une couleur noire , fond à une douce chaleur, et se volatilise sous la forme d’un gaz rouge foncé. Ce chlorure est soluble dans l’eau. Sa dissolution aqueuse concentrée a une couleur noire , qui devient brune, et enfin jaune, lorsqu’on y ajoute de l’eau. Cependant si le chlorure molybdique contient duchloride molybdique, ce qui arrive quand le molybdène métallique qu’on a traité par le chlore gazeux contenait lui-même un peu d’oxide molybdique, il se dissout dans l’eau en lui donnant une belle couleur bleue.
La dissolution de l’oxide molybdique dans les acides se comporte de la manière suivante avec les réactifs :
Une dissolution de potasse y produit un volumineux précipité noir-brun , qui est insoluble dans un excès du réactif.
\i ammoniaque agit de même.
Une dissolution de carbonate potassique en donne un
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brun clair, qui est soluble clans un excès du réactif.
Une dissolution de bicarbonate potassique en détermine un brun clair, qui se dissout dans un excès du réactif.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de la même manière.
Une dissolution de phosphate sodique donne un précipité blanc-brunâtre.
Une dissolution d'acide oxalique ne produit pas de précipité.
Les dissolutions de cyanure ferroso-pol assique et de cyanure ferrico-potassique donnent des précipités bruns.
Le sulfhydrate ammonique produit, dans la dissolution molybdique saturée avec de l’ammoniaque, un précipité jaune-brun, qui se dissout dans un excès du réactif, et qui est précipité de cette dissolution , avec une couleur jaunebrune, par l’acide bydroclilorique.
La dissolution ou un courant de gaz suljide hydrique ne donne pas d’abord de précipité ; mais au bout de quelque temps, il en parait un brun.
Au chalumeau , l’oxide molybdique se reconnaît de la même manière que l’oxide molybdeux.
Les combinaisons de l’oxide molybdique se distinguent d’autres combinaisons avec lesquelles elles ont de l’analogie, par les mêmes caractères qui servent à en distinguer celles de l’oxide molybdeux. Mais on a de la peine à les distinguer de ces dernières, les unes et les autres se comportant presque de même avec la plupart des réactifs. Le meilleur moyen pour établir une distinction entre elles consiste à prendre en considération la solubilité dans un excès d’une dissolution de carbonate potassique, qui est plus grande pour d’oxide molybdique que pour l’oxide molybdeux.
Il sera question, quand je traiterai des acides, du plus
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haut degré d’oxidationdu molybdène, Y acide molybdique , et de scs combinaisons bleues avec l’oxide molybdique.
Sous-oxide DE VANADIUM
Quand le sous-oxide de vanadium a été obtenu par la réduction del’acide vanadique au moyen du gaz hydrogène, a une chaleur rouge , il est noir et doué de l’éclat demimétallique. Il est infusible. Chauffé à l’air libre, il prend feu, bride comme de l’amadou, et se convertit en oxide noir. Exposé à l’air, il commence au bout de quelque temps à s’oxider : si alors on le jette dans de l’eau, on voitcelle-ci se colorer en vert , phénomène qui a lieu d’autant plus rapidement que la température à laquelle s’est opérée la réduction du sous-oxide était moins élevée. Les acides et les alcalis ne dissolvent point le sous-oxide de vanadium. Cependant lorsqu’on le laisse peu de temps en contact avec ces réactifs, il se produit des combinaisons d’oxide vanadique avec l’acide ou l’alcali dont on s’est servie par la même raison que l’eau se colore. Les acides ne dissolvent même pas le sous-oxide de vanadium à l’aide de l’ébullition , si l’on excepte l’acide nitrique, qui le dissout en prenant une couleur bleue, et avec dégagement de gaz oxide nitrique.
2°. Oxide vanadique ( acide vanadeux ).
Obtenu par la voie sèche, l’oxide vanadique est noir, terreux , et infusible à la température qui ramollit le verre. L hydrate vanadique est une masse d’un gris blanc, légère , qui se dépose difficilement dans l’eau. Lorsqu’on a évité le contact de l’air en le faisant sécher , il conserve sa teinte grise après la dessiccation -, mais si l’on n’a pas pris cette précaution, il acquiert une faible nuance bleuâtre. Cet effet a lieu aussi quand on conserve l’oxide
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dans des vases contenant de l’air. L’hydrate obtenu par la précipitation de la dissolution de ses sels au moyen d’une dissolution de carbonate sodique, contient toujours un peu d’acide carbonique 5 cependant il ne s’y trouve que des traces de cet acide , qui ne paraissent point être essentielles.
L’oxide vanadique se combine tant avec les acides qu’avec les bases. Avec les acides il forme des sels vanadiques. L’hydrate vanadique est plus facilement dissous par les acides que l’oxide qui a été rougi au feu 5 ce dernier ne l’est que lentement, mais d’une manière complète. Lorsque l’oxide vanadique rougi contient un peu de vanadate vanadique , l’acide hydroclilorique le dissout avec dégagement de chlore.
La dissolution des sels vanadiques dans l’eau est d’un beau bleu, mais peu foncé et de teinte moyenne. Celle du chlorure vanadique est bleue, parfois aussi cependant brune. Les dissolutions de plusieurs sels vanadiques deviennent vertes, quand on les laisse exposées à l’air. Elles ont une saveur douceâtre et astringente , absolument comme les dissolutions des sels ferreux.
Les dissolutions des alcalis fixes et des carbonates alcalins fixe produisent , dans celles des sels vanadiques , un précipité gris-blanc, d’hydrate vanadique , qui est redissous par un excès d’alcali : la dissolution a une couleur brune. Un plus grand excès d’alcali fait naître un précipité brun de vanadite alcalin , qui se dissout dans l’eau pure , à laquelle il donne une couleur brune , mais qui est au contraire peu soluble dans une eau alcaline.
Les dissolutions des bicarbonates alcalins produisent également dans celles des sels vanadiques un précipité gris, qui est soluble dans un excès du réactif ; la couleur de la dissolution est le bleu pâle.
L’ ammoniaque en excès détermine aussi un précipité brun , qui forme bien une dissolution brune avec
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l’eau pure , mais qui est complètement insoluble lorsque l’eau contient de l’ammoniaque, ce qui fait qu’ alors la liqueur qui le surnage est incolore.
Une dissolution de cyanure ferroso-potassique produit, dans les dissolutions des sels vanadiques, un précipité jaune , qui devient vert à l’air.
Le suif hydrate ammonique détermine dans les dissolutions vanadiques neutres un précipité brun-noir , qui est soluble dans un excès du réactif 5 la dissolution a une couleur pourpre foncée.
Le gaz sulfide hydrique ne fait point naître de précipité dans les dissolutions vanadiques, soit neutres , soit acides.
L’ infusion de noix de galle communique aux dissolutions vanadiques une couleur bleue si foncée , qu’elles paraissent comme de l’encre. Lorsqu’on laisse la liqueur en repos, il s’y forme un volumineux précipité noir , au milieu d’un liquide translucide et un peu bleuâtre.
Les sels vanadiques , sous forme solide , sont d’un bleu foncé 5 quelques uns cependant sont d’un bleu clair. La plupart d’entre eux se dissolvent dans l’eau. Les sous-sels et les sels anhydres sont bruns , mais donnent une couleur bleue à l’eau , en s’y dissolvant.
OXIDE TUNGSTIQUE
L’oxide tungstique s’obtient , par la voix sèche , en faisant chauffer des tungstates alcalins avec du chlorure ammonique , et traitant la masse par l’eau , après qu’elle a été rougie. Il a une couleur noire: quelquefois il est jaunâtre \ dans ce cas néanmoins , il se trouve ordinairement combiné avec de l’alcali. Lorsqu’on le fait rougir fortement à l’air, il absorbe de l’oxigène , et se convertit en acide tungstique. Il ne se dissout pas dans les acides , et paraît en général ne pas pouvoir se combiner avec eux.
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Au chalumeau , on reconnaît l’acide tungstique à la propriété dont il jouit de communiquer une belle couleur bleue au sel de pliospliore , dans la flamme intérieure ; cette couleur disparaît la plupart du temps dans la flamme extérieure, surtout lorsqu’on fond le globule sur du fil de platine. Quand l’oxide tungstique contient du fer, le globule acquiert une teinte rouge-de-sang dans la flamme intérieure. Leborax ne prend pas de couleur bleue par l’oxide , tungstique, dans la flamme intérieure , mais devient seulement jaune ou rouge. Lorsqu’on traite cet oxide avec un peu de soude , sur du charbon , dans la flamme intérieure du chalumeau , on obtient une poudre grise , de tungstène métallique, après avoir enlevé le charbon par la lévigation ; si l’on met davantage de soude , on obtient souvent une combinaison d’oxide tungstique et de soude ayant une couleur jaune et l’éclat métallique.
Je parlerai du plus haut degré d’oxidationdu tungstène, Y acide tungstique , en traitant des acides.
OXIDE CHROMIQUÉ
L’bydrate chromique est gris-verdatre , et l’oxide fortement desséché est vert. Il se dissout aisément dans les acides , et la dissolution , meme étendue, a une couleur verte cl’émeraude foncée : cependant elle paraît violette quand on la regarde par transmission à la lumière artificielle. L’hydrate chromique perd son eau lorsqu’on le chauffe. Quand il commence à rougir , il laisse apercevoir un vif dégagement de lumière. Sa couleur est alors d’un vert foncé. Après avoir été rougi, il est insoluble dans les acides, excepté dans l’acide sulfurique, qui le dissout avec le secours de la chaleur.
Les dissolutions de Poxide chromique dans les acides ,
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et celles des sels chromiques dans l’eau , se comportent de la manière suivante avec les réactifs :
Une dissolution de potasse qu’on y verse en petite quantité produit un précipité vert clair, qui à froid se dissout aisément et complètement dans un excès du réactif. La couleur de la dissolution est alors verte , ordinairement comme celle de la dissolution chromique avant l’addition de la potasse. Lorsqu’on fait bouillir cette dissolution , l’oxide chromique tout entier se précipite avec une couleur verte, et la liqueur qui le surnage est limpide comme de l’eau. Ce précipité paraît également vert à la lumière artificielle.
L 'ammoniaque détermine, dans les dissolutions chromiques , un précipité gris bleu, qui a une teinte de violet. Ce précipité paraît entièrement violet à la lumière artificielle. La liqueur qui le surnage est rougeâtre , et com tient encore quelques traces d’oxide chromique, qui peuvent en être précipitées par une disgestion prolongée.
Une dissolution de carbonate potassique donne, dans la dissolution chromique , un précipité vert clair, qui devient presque bleu par l’effet d un repos prolongé , et qui semble violet à la lumière artificielle. Mais une très-grande par lie de ce précipité se redissout dans un excès du réactif, de sorte qu’alors la liqueur qui le surnage est verte et plus tard paraît bleuâtre. L’oxide précipité se dissout complètement dans un très-grand excès du réactif, et l’ébullition ne précipite rien de celte dissolution.
Une dissolution de bicarbonate potassique produit un précipité vert clair , que surnage une liqueur verdâtre. Par l’effet du repos, ce précipité et cette liqueur deviennent bleuâtres. Le précipité paraît violet â la lumière artificielle.
Une dissolution de carbonate ammoniacal se comporte de meme.
Une dissolution de phosphate sodique produit un pré-
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cipité vert clair dans la dissolution cliromique neutre.
Les dissolutions d’ acide oxalique , de cyanure ferrosopolassique et de cyanure ferrico-potassique ne produisent pas de précipité dans les dissolutions chromiques.
Une dissolution de chromât e potassique colore une dissolution chrornique acide en brun-jaune foncé : si l’on ajoute de l’ammoniaque, il se forme ensuite un précipité brun-jaune, tandis que la liqueur qui surnage reste teinte en brun-jaune. Une dissolution de cbromate potassique qu’on verse dans une dissolution chrornique neutre, y détermine sur-le-champ un précipité jaune, et la liqueur qui surnage est colorée en brun-jaune.
Une dissolution d'iodure potassique donne, dans une dissolution chrornique neutre, un précipité vert-blanchâtre, qui est soluble dans l’acide hydrochlorique.
Le suif hydrate ammonique produit, dans une dissolution cliromique neutre, un précipité verdâtre d’oxide chrornique.
La dissolution ou un courant de gaz suïfide hy drique ne détermine pas de précipité dans les dissolutions chromiques acides et neutres.
Les sels chromiques neutres qui sont solubles dans l’eau rougissent le papier de tournesol.
Les sels chromiques solubles dans beau se décomposent quand on les fait rougir.
Les sels chromiques insolubles dans l’eau se dissolvent pour la plupart dans les acides , quand ils n’ont point été rougis. Leurs dissolutions acides se comportent souvent comme les dissolutions acides de l’oxide chrornique*, de manière que, dans bien des cas, on court le risque de 11e pas faire attention à l’acide avec lequel l’oxide chrornique formait des combinaisons insolubles dans l'eau. Cependant on ne tarde pas, en ayant recours au chalumeau, à se convaincre de la présence de l’oxide cliromique dans ces combinaisons.
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Au chalumeau , l’oxide chromique et ses, combinaisons se reconnaissent très-aisément à la belle couleur verte d’émeraude qu’ils communiquent aux flux. La couleur des flux est également verte dans la flamme intérieure et dans la flamme extérieure, du moins pour le sel de phosphore : ce caractère sert à distinguer, au chalumeau, l’oxide chromique de l’oxide cuivrique.
La plupart des combinaisons de l’oxide chromique, à l’état sec, se distinguent aisément, au chalumeau, même lorsqu’elles sont réduites aux moindres traces, du plus grand nombre des combinaisons dont il a été parlé précédemment. Quand elles sont dissoutes, on les reconnaît à la couleur verte de leurs dissolutions. Celles-ci se distinguent encore des dissolutions vertes d’autres substances parce que la dissolution du sulfide hydrique n’y fait point naître de précipité et en général n’y détermine aucun changement . L’oxide chromique a beaucoup de ressemblance avec l’oxide uraneux, tant dans ses dissolutions que dans sa manière de se comporter au chalumeau } mais la dissolution uraneuse jaunit par l’acide nitrique , qui lui abandonne de l’oxigène, et après la réaction duquel elle contient de l’oxide uranique. D’ailleurs elle diffère encored’une dissolution chromique par la manière dont elle se comporte avec les dissolutions d’acide oxalique, de cyanure ferrosopotassique et de sulfhydrate ammonique.
La présence de substances organiques non volatiles s’oppose à ce que l’oxide chromique soit précipité de ses dissolutions par les alcalis.
En traitant des acides je parlerai du plus haut degré d’oxidation du chrome , Y acide chromique.
C). OXIDE TELLURIQUE
À l’état de pureté, l’oxide tellurique a une couleur blanche. Il fond à une chaleur qui n’est point très-forte, en
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une masse qui paraît jaune tant qu’elle est chaude, mais qui est blanche après le refroidissement, et qui, à une chaleur plus considérable se dissipe complètement, sous la forme d’une fumée blanche, sans donner de sublimé cristallin. L’oxide tellurique n’est volatil qu’à une température supérieure à celle qu’exige pour se volatiliser l’oxide antimonique, qui lui ressemble sous certains rapports. II se réduit aisément lorsqu’on le traite par du charbon.
L’oxide telluriquese dissout difficilement dansl’acîdenitrique : celui-ci en dissout davantage à chaud qu à froid ; cependant l’oxide s’en sépare pour la plus grande partie lorsquelaliqueurvientà se refroidir. Il est très-soluble dans l’acide hydrochlorique; la dissolution saturée devient laiteuse quand on l’étend d’eau , tout comme il arrive à celle de l’oxide antimonique dans l’acide hydroclilorique. Lorsqu’on ajoute de l’acide hydrochlorique , le précipité blanc et caséeux auquel l’eau avait donné naissance se redissout. La dissolution nitrique de l’oxide tellurique ne devient pas laiteuse quand on y verse de l’eau. La dissolution claire de cet oxide dans l’acide hydrochlorique et sa dissolution dans l’acide nitrique se comportent de la manière suivante avec les réactifs :
Une dissolution de potasse y produit un précipité blanc, qui se dissout complètement dans un excès du réactif.
L’ ammoniaque , ainsi qu’une dissolution de carbonate potassique , de bicarbonate potassique et de carbonate ammoniacal , se comportent avec la dissolution tellurique de même qu’une dissolution de potasse pure. La dissolution tellurique traitée par le carbonate potassique en excès, devient quelquefois verdâtre par l’effet d’un repos prolongé; mais cette couleur s’efface par l’action de la chaleur, quoiqu’elle reparaisse après le refroidissement.
Une dissolution de phosphate sodique produit un précipité blanc , même dans une dissolution un peu acide d’oxide tellurique par l’acide hydrochlorique.
DÈS BASES
Une dissolution à' acide oxalique ne fait point naître de précipité.
Les dissolutions de cyanure jerroso-potassique et de cyanure ferrico -potassique sont dans le meme cas que la précédente.
Le suif hydrate ammonique qu’on verse dans une dissolution tellurique saturée avec dePalcali , donne un précipité brun, qui, en grande masse, paraît presque noir. Ce précipité se redissout avec beaucoup de facilité dans un excès du réactif.
La dissolution ou un courant de gaz suljïde hydrique détermine sur-le-champ, dans une dissolution tellurique acide, un précipité brun, qui, sous le rapport delà couleur, a de la ressemblance avec celui que le gaz sulfide hydrique fait naître dans les dissolutions stanneuses.
Une baguette de zinc métallique qu’on plonge dans les dissolutions du tellure, le précipite à l’état métallique, sous la forme d’une volumineuse masse noire.
La plupart des sels telluriques se décomposent et se volatilisent quand on les fait rougir au feu.
Les combinaisons de l’oxide tellurique qui sont insolubles dans l’eau se dissolvent pour la plupart dans l’acide liydroclilorique 5 l’oxide tellurique peut être précipité de cette dissolution par le gaz sullicle hydrique , et l’on peut aussi retrouver dans la liqueur séparée du sulfure de tellure par la filtration, la substance qui était auparavant combinée avec l’oxide tellurique, à moins qu’elle n’ait été précipitée par le gaz sulfide hydrique.
Au chalumeau , l’oxide tellurique se reconnaît cà la facilité extrême avec laquelle il se réduit sur du charbon, dans la flamme intérieure : le métal réduit se volatilise très aisément , en s’oxidant de nouveau, et couvre alors le charbon d’une fumée blanche. Pour distinguer au chalumeau l’oxide tellurique de l’oxide antimonique, il faut le chauffer dans un tube de verre ouvert aux deux extrémités ;
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l’oxide tellurique se sublime à la partie supérieure du tube, sous la forme d’une fumée blanche, qui, là où on la chauffe, se résout en gouttelettes, phénomène qu’on ne parvient cependant à bien observer que quand la couche de sublimé n’était pas trop mince. L’oxide antimonique, sublimé de la meme manière dans un tube de verre ouvert aux deux bouts, prend bien aussi la forme d’une fumée blanche, mais celle-ci peut être chassée d’un point dans un autre par l’action de la chaleur.
Les dissolutions de l’oxide tellurique se reconnaissent aisément à la manière dont elles se comportent avec le gaz sulfide hydrique, ainsi qu’au précipité brun qu’y produit le sulfhydrate ammonique , et qui est très-soluble dans un excès du réactif*, car il n’y a que celles de l’oxide stanneux avec lesquelles on pourrait les confondre sous ce rapport. Il est bien vrai que le sulfhydrate ammonique détermine également un précipité brun dans les dissolutions stanneuses, mais ce précipité est beaucoup moins soluble dans un excès du réactif. Les dissolutions stanneuses diffèrent encore des dissolutions telluriques par leur manière de se comporter avec l’ammoniaque, avec les carbonates alcalins, et surtout avec une dissolution d’or (p. 1.35) . Ln général l’oxide tellurique diffère par sa volatilité de presque tous les autres oxides dans les dissolutions desquels le sulfhydrate ammonique détermine un précipité susceptible d’ètre dissous par un excès du réactif. On le distingue de l’oxide antimonique, au chalumeau, par les caractères qui ont été indiqués plus haut, et, dans ses dissolutions , par la couleur différente qu’affecte le précipité dû à l’action du gaz sulfide hydrique.
ACIDES
il. DES ACIDES.
A. OXACIDES.
I . acides du soufre
i°. Acide sulfurique.
À l’état de pureté et anhydre, l’acide sulfurique est une masse tenace et semblable à de l’asbeste, qui répand une fumée très-épaisse à l’air. Cet acide sec ne peut à coup sûr se rencontrer que très-rarement dans, les analyses. L’acide sulfurique aqueux tantôt est fumant (huile de vitriol de Saxe), et alors il dépose très-facilement des cristaux quand la température baisse un peu ; tantôt , et c’est sous cette forme qu’on le rencontre le plus souvent, il ne fume point (huile de vitriol anglaise), et il a une consistance huileuse. A l’état de pureté, l’acide sulfurique, tant celui qui fume, que celui qui ne fume pas, est incolore; cependant le premier a fréquemment une couleur brunâtre, provenant d’une très-petite quantité de matières organiques. Cet acide ne bout qu’à une température bien plus élevée que celle qu’exige l’eau ; il ne se décompose point par l’ébullition, exerce une violente action destructive sur les matières organiques, et attire l’humidité de l’air. De la chaleur se développe quand on le mêle avec de l’alcool ou avec de l’eau.
L’acide sulfurique forme avec les bases des sels appelés suif al es, parmi lesquels les sursulfates et les sulfates neutres sont tous solubles dans l’eau, à l’exception des combinaisons de l’acide sulfurique avec la baryte , la strontiane, l’oxide plombique et la chaux, qui sont les unes très-peu solubles, les autres insolubles dans l’eau, et qui ne se dissolvent pas non plus dans un excès d’acide. Les sous-sulfates sont presque tous insolubles dans l’eau, mais ils se dissolvent dans les acides étendus. Les sulfates neutres
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sont insolubles dans l’alcool fort , à l’exception des combinaisons de l’acide sulfurique avec l’oxide ferrique, l’oxide cbromique et un petit nombre d’autres bases qui contiennent une grande proportion d’oxigène.
La présence de l’acide sulfurique se reconnaît très-faeilement, soit quand l’acide est à l’état de liberté, soit dans les sels solubles par l’eau, à ce que, même dans des dissolutions fort étendues , l’addition des dissolutions des sels baryliqaes , parmi lesquels le chlorure barytique est celui qui convient le mieux dans la plupart des cas, produit un précipité blanc de sulfate bai y tique, qui ne se dissout point lorsqu’on verse dans la liqueur un acide libre, addition pour laquelle on donne généralement la préférence à l’acide hydroclilorique. Lorsqu’on a versé de l’acide hydroclilorique ou de l’acide nitrique dans la dissolution d’un sel qu’on examine, il faut encore remarquer que, si l’on ajoute ensuite une dissolution concentrée de chlorure ou de nitrate barytique, il peut se produire un précipité blanc de chlorure ou de nitrate barytique , qui est fort peu soluble dans les acides libres \ cependant lorsqu’on ajoute de l’eau, ce précipité se dissout complètement.
Les dissolutions des sels plombiques déterminent aussi, dans les dissolutions de l’acide sulfurique ou des sulfates, un précipité blanc, qui diffère des précipités blancs analogues contenant de l’oxide plombique, en ce qu’il ne se dissout point dans l’acide nitrique étendu. Cependant il n’est pas à beaucoup près aussi facile de découvrir à l’aide des dissolutions de sels plombiques qu’avec celles des sels bary tiques, des quantités très-faibles de sulfates tenues en solution dans un liquide.
Les dissolutions dans l’eau de l’acide sulfurique et celles des sulfates auxquelles on a ajouté un acide libre, ne sont point troublées parla dissolution du sulfide hydrique , quand l’acide ne se trouve point combiné avec une base susceptible d’être précipitée par ce réactif.
ACIDES
Pour découvrir la présence de l’acide sulfurique dans les sulfates insolubles dans l’eau, si ces derniers sont des sous-sels, on commence parles dissoudre dans de l’acide hydrochîorique étendu , et après avoir ajouté de l’eau à la liqueur , on y verse une dissolution de chlorure barytique, qui en précipite du sulfate barytique insoluble.
Mais pour reconnaître la présence de l’acide sulfurique dans les sulfates qui sont insolubles ou du moins trèspeu solubles dans l’eau et les acides , par exemple dans les sulfates barytique , strontianique, calcique et plombique, il faut faire bouillir ces sels avec une dissolution de carbonate potassique ou sodiquej ensuite on filtre la liqueur, pour la séparer de ce qui ne s’est point dissous , on la sursature avec de l’acide liydrochlorique, puis on y verse une dissolution de chlorure barytique , qui y fait naître un précipité blanc de sulfate barytique, lorsque la combinaison insoluble contenait de l’acide sulfurique.
Les sulfates neutres ne se décomposent point à la chaleur, quand ils ont pour base un alcali ou une terre alcaline ou aussi de la magnésie. Les sulfates qui ont pour base l’oxide manganeux, l’oxide zincique , l’oxide cobaltique, l’oxide niccolique, l’oxide cadmique et l’oxide cuivrique , ne se décomposent qu’à une très-forte chaleur*, cependant la décomposition n’a souvent lieu que d’une manière incomplète, du moins quand le sel est en grande quantité. Les combinaisons de l’acide sulfurique avec l’alumine, l’oxide ferrique, l’oxide stannique, et même aussi avec les oxides ferreux et stanneux, se décomposent plusfacilementquand on les chauffe au contact de l’air, et laissent de l’oxide pur. Celle de l’acide sulfurique avec l’oxide argentique laisse de l’argent pur, quand on la fait rougir. Celles de cet acide avec les oxides mercureux et mercurique ne laissent aucun résidu.
Les dissolutions des combinaisons neutres de l’acide sulfurique avec les alcalis, la chaux , la magnésie et l’oxide
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argentique n’altèrent point la couleur du papier de tournesol Lieu. Celles des combinaisons neutres de cet acide avec les autres bases, rougissent ce papier.
La présence de l’acide sulfurique dans les sulfates, surtout dans ceux qui n’ont pas pour base un oxide métallique proprement dit , qu’il soient d’ailleurs solubles ou insolubles , se reconnaît de la manière suivante au chalumeau : on en met une petite quantité sur un globule limpide et incolore obtenu en faisant fondre de la soude et de la silice, ensemble sur du charbon , et on chauffe le tout à la flamme intérieure; le globule devient d’un brun foncé, ou, si l’acide sulfurique était en petite quantité , prend une couleur rouge par le refroidissement. On peut aussi faire fondre un peu de sulfate avec de la soude sur du charbon, à la flamme intérieure , et déposer la masse rouge sur une feuille d’argent; si alors on l’humecte un peu, la feuille d’argent devient noire ou d’un jaune foncé à l’endroit, où elle était en contact avec cette masse.
Lorsque les sulfates ont pour base [un oxide métallique, la présence de l’acide sulfurique s’y trahit déjà la plupart du temps au chalumeau,- par l’odeur d’acide sulfureux qu’ils exhalent dès qu’on les fait rougir sur du charbon. Mais on procède d’une manière plus sure en faisant rougir une petite quantité du sel sur du charbon pour dissiper l’eau de cristallisation, le pulvérisant ensuite dans un petit mortier , et le mêlant avec un peu de charbon en poudre; on chauffe alors le mélange à la flamme du chalumeau , dans un petit tube de verre soudé à l’une de ses extrémités , ce qui dégage une grande quantité d’acide sulfureux, qu’on reconnaît non-seulement à son odeur, mais encore à la propriété qu’il a de blanchir une bandelette de papier de Fernambouc humide introduite dans la partie supérieure du tube.
Les combinaisons de l’acide sulfurique avec les alcalis et les terres 11e répandent pas l’odeur de l’acide sulfureux ,
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quand on les traite de la meme manière avec du charbon.
La manière dont l’acide sulfurique et les sulfates se comportent avec une dissolution de baryte, est tellement caractéristique, qu’elle ne permet de confondre cet acide avec aucun autre, si ce n’est avec l’acide sélénique , dont il sera question plus loin.
Lorsqu’il se trouve des substances organiques dans la dissolution , il arrive fort souvent qu’une partie au moins de l’acide sulfurique libre qu’elle contient subit un changement , et qu’ ensuite elle n’est point précipitée par la dissolution des sels barytiques. C’est ce qui a lieu , par exemple, quand l’acide sulfurique a été mêlé avec de l’alcool.
2*. Acide hyposulfurique.
L’acide hyposulfurique ne peut que rarement se présenter, dans des analyses chimiques, à l’état de pureté et dissous dans l’eau. Il est alors incolore , et exerce une réaction acide fort énergique. Lorsqu’on cherche à le concentrer beaucoup par l’évaporation , il se décompose; du gaz acide sulfureux se dégage, et il reste de l’acide sulfurique. Cet acide forme des sels solubles avec toutes les bases salifiables; ce qui fait que les dissolutions barytiques, strontianiques , calciques et plombiques ne produisent de précipité, ni dans ses dissolutions aqueuses, ni dans les dissolutions, aqueuses de ses sels. Si l’on voit survenir alors un précipité, c’est une preuve que la liqueur contenait en même temps de Facide sulfurique.
Les dissolutions aqueuses de l’acide hyposulfurique se comportent de même que celles de ses sels. Il y a plusieurs moyens qui le font très-aisément découvrir dans ces dernières.
Quand on verse de Y acide hydrochlorique dans la dissolution d’un hyposulfate, il ne sc manifeste aucun ch an-
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gement à froid. Mais si l’on fait bouillir la dissolution avec cet acide, une décomposition a lieu*, il s’exhale bien manifestement une odeur cl’acide sulfureux, et la liqueur contient ensuite de l’acide sulfurique, dont la présence est facile à reconnaître au moyen d’une dissolution d’un sel barytique. Dans cette opération , il ne se dépose pas la moindre trace de soufre. Si l’acide hyposulfurique était combiné dans la dissolution avec de la baryte , de la strontiane, de l’oxide plombique ou de la chaux, l'ébullition avec l'acide hydrochlorique fait naître un précipité insoluble , ou, dans le dernier cas, très-peu soluble, qui est dû à une combinaison d’acide sulfurique avec ces bases.
Le changement produit par l’acide hydrochlorique s’obtient plus facilement encore au moyen de Y acide sulfurique. Ce dernier acide ne produit non plus aucune réaction à froid, si ce n’est qu’il détermine un précipité insoluble quand l’acide hyposulfurique était uni à une base avec laquelle l’acide sulfurique forme un sel insoluble ; mais, quand on chauffe le mélange , il se dégage une odeur bien prononcée d’acide sulfureux, qui est plus sensible dans ce cas que quand on a opéré avec de l’acide hydrochlorique.
Lorsqu’on verse , à froid, de l’acide hydrochlorique dans la dissolution d’un hyposulfate, et qu’on ajoute ensuite une dissolution de suljide hydrique à la liqueur, il ne se sépare point de soufre, meme après un long laps de temps, pourvu que l’opération soit faite à l’abri du contact de l’air; mais pour peu qu’on ait fait bouillir la dissolution de l’hyposulfate avec l’acide hydrochlorique , celle du suîfide hydrique qu’on y ajoute ensuite, produit sur-le-champ un trouble laiteux considérable, dû à du soufre mis en liberté , parce qu’il se trouve alors de l’acide sulfureux dans la liqueur.
Quand on a versé de l’acide hydrochlorique, à froid,
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dans la dissolution d’un hyposulfate, et quon ajoute ensuite une dissolution d’un métal facilement réductible , par exemple , une dissolution de chlorure aurique, il ne se précipite point non plus de métal à froid, mais il s’en précipite à la faveur de l’ébullition, parce qu’alors il se forme de l’acide sulfureux, qui détermine la réduction.
Lorsqu’on traite la dissolution d’un hyposulfate par Yacicle nitrique à froid, elle n’éprouve aucun changement. Mais , dès qu’on fait bouillir le tout , il se dégage des vapeurs jaunes d’acide nitreux, tandis que l’acide hyposulfurique se convertit en acide sulfurique , et il se produit meme alors une fois plus de ce dernier qu’il n’en faut pour saturer la base avec laquelle l’acide hyposulf urique était combiné. Aussi , quand on fait bouillir la dissolution d’hyposulfate barytiqueavec de Facide nitrique, se formet-il du sulfate barytique insoluble, et la liqueur qu’on sépare de ce sel par la filtration contient-elle encore de l’acide sulfurique libre.
Les hyposulfates sous forme solide se reconnaissent aisément à ce qu’il suffit d’en chauffer même une trèsfaible quantité dans un tube de verre soufflé en boule à l’une de ses extrémités , sur une petite lampe à esprit-devin , pour qu’une forte odeur d’acide sulfureux se dégage : il reste alors dans le tube un sulfate neutre, lorsqu’on a chauffé assez long-temps. Les hyposulfates ne noircissent point par l’action de la chaleur.
Au chalumeau , les hyposulfates se comportent de même que les sulfates, quand on les fait fondre avec un globule de soude et de silice; ils agissenL aussi de la même manière qu’eux surune feuille d’argent, quand on les y dépose après les avoir fondus avec de la soude sur du charbon ( p. 162).
On reconnaît les hyposulfates dans leurs dissolutions
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à ce que , quand on les chauffe avec des acides , ils se convertissent en sulfates et en acide sulfureux. Sous forme solide, ils se trahissent aisément par leur manière de se comporter lorsqu’on les chauffe.
3°. Acide sulfureux.
A l’état de pureté , l’acide sulfureux est un gaz doué d’une odeur particulière et suffocante , au moyen de laquelle on en peut découvrir aisément même les plus faibles quantités. Lorsqu’on le soumet à un froid intense et à une forte pression, on parvient à l’obtenir sous la forme d’un liquide de couleur blanche. Le gaz décolore le papier de Fernambouc humide.
L’acide sulfureux est soluble dans l’eau, et se dissout en plus grande proportion dans l’alcool» Les dissolutions ont l’odeur suffocante qui caractérise l’acide gazeux, et décolorent le papier de Fernambouc. Mais lorsqu’elles restent exposées à l’air pendant long-temps , l’acide sulfureux qu’elles contiennent se convertit , totalement ou partiellement, en acide sulfurique.
Les dissolutions de l’acide sulfureux perdent leur odeur quand on les fait bouillir long-temps, parce qu’alors l’acide se volatilise. Elles la perdent également lorsqu’on y fait digérer du suroxide plombique, parce que l’excès d’oxigène de ce dernier fait passer l’acide à un degré supérieur d’acidification , d'où résulte du sulfate plombique.
Les dissolutions des sulfites solubles n’exhalent pas l’odeur de l’acide sulfureux quand elles sont neutres ; mais elles ont une saveur particulière. On les reconnaît à l’odeur d’acide sulfureux qu’elles répandent lorsqu’on y ajoute de l’acide hydrochlorique ou mieux encore de l’acide sulfurique. Si la dissolution du sulfite est très-concentrée , le gaz acide sulfureux se dégage avec effervescence, au moment où l’on y verse l’acide : la liqueur restante ne contient point d’acide sulfurique quand on s’est servi d’acide hydrochlorique pour opérer la décomposition. Il ne se
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sépare également point de soufre pendant cette décomposition. Lorsqu’on verse de l’acide nitrique , à froid , dans la dissolution concentrée d’un sulfite , de l’acide sulfureux se dégage -, mais si l’on fait bouillir le tout , il s’exhale des vapeurs jaunes- rougeâtres d’acide nitreux, et il se forme de l’acide sulfurique.
O11 reconnaît aussi l’acide sulfureux, dans les dissolutions , en y ajoutant une dissolution de sulfide hydrique , <qui donne lieu à un précipité laiteux blanc, de soufre. Si la liqueur contient uu sulfite, le précipité de soufre ne parait que lorsque , avant d’y verser la dissolution du sulfide lrydrique , on y ajoute encore de l’acide sulfurique étendu ou de l’acide hydrochloriqne.
Lorsqu’on mêle les dissolutions des sulfites avec celles de quelques sels métalliques, et qu’ensuite on ajoute un acide plus fort, par exemple de l’acide hydrochlorique ou de l’acide sulfurique étendu , les métaux se trouvent réduits par là. Si c’est sur une dissolution de chlorure aurique qu’011 opère ainsi , l’or se sépare même à froid. Mais si l’on agit sur une dissolution de nitrate argentique, le concours de la chaleur est nécessaire pour déterminer la réduction de fargent , après qu’on a versé de l’acide sulfurique étendu dans la dissolution du sulfite. Lorsqu’on fait bouillir la dissolution d’un sel cuivrique avec celles des sulfites alcalins , l’oxide cuivrique est réduit à l’état d’oxide cuivreux, qui se combine avec l’acide sulfureux , et produit un volumineux précipité brun clair , lequel se décompose quand on ajoute de l’acide sulfurique étendu* Traitée de la même manière, une dissolution d’oxide tellurique dans l’acide hydrochlorique donne un précipité pulvérulent noir, de tellure métallique , et une dissolution d’acide sélénieux en fournit un rouge de cinabre, qui reste long-temps en suspension , et qui est du sélénium : ce dernier précipité se réduit à un très-petit volume, et prend une couleur noire , quand on le fait bouillir.
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L’acide sulfureux forme des sels solubles avec les alcalis. Ses combinaisons avec les terres sont insolubles dans l’eau , mais elles se dissolvent dans les acides. Voilà pourquoi une dissolution de chlorure barytique produit , dans les dissolutions neutres des sulfites , un précipité blanc , qui se dissout complètement dans l’acide bydrocblorique étendu. Mais quand la dissolution du sulfite est restée longtemps exposée à l’air , le précipité qu’une dissolution de chlorure barytique y fait naître n’est plus complètement soluble dans l’acide hydrochlorique. La dissolution de chlorure calcique y détermine également un précipité soluble dans l’acide bydrocblorique. Une dissolution d’un sel plombique en fait aussi naître un , qui se dissout complètement à froid dans l’acide nitrique } mais lorsque ensuite on fait bouillir le tout , il se dégage des vapeurs jaunes d’acide nitreux , et se forme du sulfate plombique insoluble.
Les sulfites, sous forme solide, se reconnaissent à l’odeur d’acide sulfureux qu’ils répandent lorsqu’on verse dessus un acide, et à ce que, quand on les fait rougir dans un tube de verre soufflé en boule à l’une de ses extrémités, ils commencent ordinairement par entrer en fusion , après quoi ils se convertissent en un sulfure métallique et en sulfate. Lorsqu’on verse un acide étendu sur la masse , après qu’elle a été rougie , du gaz sulfide hydrique se dégage, si le sulfure métallique qui a été produit est de nature à pouvoir décomposer l’eau avec le concours d’un acide étendu , et par conséquent à pouvoir occasioner ainsi un dégagement de gaz sulfide hydrique.
Au chalumeau , les sulfites se comportent de même que les sulfates, quand on les traite avec un globule de soude et de silice , et quand , après les avoir fait fondre sur du charbon avec de la soude , on les projette sur une feuille d’argent ( p. 162 ).
Les sulfites se reconnaissent aisément à l’odeur caraclé-
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ris tique d’acide sulfureux qu’ils exhalent quand on les traite par l’acide hydrochlorique ou par l’acide sulfurique étendu, et dont le développement n’est point accompagné d’une séparation de soufre. On les reconnaît aussi à ce qu’ils répandent une odeur d’acide sulfureux , sans qu’il se forme d’acide sulfurique , quand on chauffe leur dissolution avec de l’acide hydrochlorique. Ce dernier caractère les distingue des hyposulfates. On peut encore les distinguer très-bien de ces derniers par la manière dont leurs dissolutions se comportent avec celles du chlorure barytique , du chlorure calcique et des sels plombiques, ainsi qu’à celle dont on eux-mêmes se comportent, sous forme solide, lorsqu’on les expose à une température élevée. Enfin les propriétés qui viennent d’être exposées établissent également une distinction bien prononcée entre eux et les autres sels.
4°. Acide iiyposulfureux.
Cet acide n’est à proprement parler point encore connu à l’état de pureté , ni même à celui de combinaison avec l’eau , attendu que , quand on cherche à le dégager des liens de la base , en traitant un de ses sels par un acide plus fort , il ne tarde pas à se décomposer.
Ses combinaisons avec la plupart des bases sont solubles dans l’eau. Plusieurs moyens peuvent faire reconnaître les byposulfites dans ces dissolutions.
Lorsqu’on verse de X acide hydrochlorique dans ces dissolutions, il se produit au bout de quelque temps un trouble laiteux , occasioné par du soufre mis à nu , et qui va toujours en augmentant, tandis qu’une odeur d’acide sulfureux se dégage. Si la dissolution de 1 hyposulfite est concentrée , le soufre séparé prend une couleur jaune , même lorsque la décomposition par l’acide hydrochlorique a été opérée à froid. La décomposition des liyposulfites en soufre , qui se sépare , et en acide sulfureux , qui se dégage , a lieu lentement , et lors même qu’on chauffe
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continuellement le mélange , elle n’est point encore achevée au Bout de quelques semaines, pour peu que la quantité de sel ne soit pas très- faible -, car , si après ce laps de temps on verse dans la dissolution décomposée par l’acide hydrochlorique une dissolution de nitrate argentique en excès , il se forme bien d’abord un précipité blanc de chlorure argentique , mais au bout d’un temps plus ou moins long , la couleur de ce précipité devient brune ou noire.
Les hyposulfites subissent de la part d’autres acides le meme changement que celui qui est produit en eux par l’acide hydrochlorique. L’acide nitrique, à froid, agit aussi de la même manière sur ces sels ; mais lorsqu’on fait bouillir la liqueur, les hyposulfites absorbent de l’oxigène.
Une dissolution de nitrate argentique produit, dans la dissolution d’un hyposulfite, un précipité qui est d’abord blanchâtre, lorsque les liqueurs sont étendues , mais qui ne tarde pas à brunir, et qui finit par devenir toutà-fait noir. La liqueur séparée de ce précipité par la filtration , contient encore de l’hyposulfite argentique : cependant l’acide hydrochlorique n’y produit point de précipité de chlorure argentique, quand on a employé un excès d’hyposulfite ; tandis que lorsqu’on verse une dissolution de sulfide hydrique dans cette liqueur acide , ou qu’après l’avoir saturée avec de l’ammoniaque on y ajoute du sulfhydrate annnonique , l’oxide argentique qu’elle contient se précipite à l’état de sulfure argentique noir. On peut aussi reconnaître la présence de l’oxide argentique dans la liqueur filtrée à la saveur qu’elle possède, et qui , bien que sucrée, est en même temps métallique et désagréable. Lorsqu’on verse quelques gouttes d’acide hydrochlorique dans une dissolution de nitrate argentique, pour produire du chlorure argentique, et qu’ensuite on ajoute une suffisante quantité de dissolution d’un hyposulfite, le chlorure argentique se redissout.
ACIDES
La dissolution d’un sel plombique fait naître un précipité blanc dans celles des hyposulfites.
Une dissolution de nitrate mercureux détermine surle-champ un précipité noir dans celles de ces sels.
Lorsqu’on fait tomber goutte à goutte de l’acide hydrochlorique sur les hyposulfites à l’état solide, il se dégage avec effervescence du gaz acide sulfureux , qu’on peut aisément reconnaître à son odeur, lors même qu’on n’opère que sur une très-petite quantité d’iiyposuîûte. Si c’est sur une feuille d’argent qu’on humecte ainsi le sel avec de l’acide hydrochlorique, l’argent noircit un peu, au bout de quelque temps , dans l’endroit où reposait la masse imbibée. Quand on chauffe les hyposulfites sur une lampe à esprit-de-vin , dans un tube de verre soudé à l’une de ses extrémités, ils se convertissent, comme les sulfites, en sulfure métallique et en sulfate; cependant la quantité de sulfure métallique qu’on obtient ainsi est double de celle que produit un sulfite traité de la même manière.
Au chalumeau , les hyposulfites se comportent comme les sulfates, tant avec un globule de soude et de silice , qu’avec une feuille d’argent sur laquelle on les projette après les avoir exposés, avec de la soude , sur du charbon , à l’action de la flamme intérieure (p. 16*2).
Les hyposulfites se distinguent tellement par leur manière de se comporter avec l’acide hydrochlorique et plusieurs autres acides , qu’il serait difficile de les confondre avec d’autres sels. Ils diffèrent des hyposulfates et des sulfites , parce que , quand on les décompose à l’aide d’un acide, ils dégagent bien de l’acide sulfureux, comme ces derniers , mais abandonnent simultanément du soufre.
Acides du sélénium
i°. Acide sélénique.
L’acide sélénique est un liquide incolore , qu’on peut chauffer jusqu’à 280 degrés C., sans qu’il se décompose. Lorsqu’on le soumet à une température plus élevée , il se convertit en oxigène et en acide sélénieux. Quand il est concentré, et qu’on le mêle avec de l’eau, il s’échauffe, comme fait l’acide sulfurique en pareil cas.
La dissolution de l’acide sélénique dans l’eau n’est point décomposée par le gaz sulfide hydrique . Mais lorsqu’on fait bouillir de l’acide sélénique aqueux avec de Y acide hydrochlorique , il se décompose *, de l’acide sélénieux est formé , tandis qu’il se dégage du chlore gazeux, qu’on peut aisément reconnaître à son odeur et à l’action décolorante qu’il exerce sur un papier de tournesol humide suspendu au dessus de la liqueur. Voilà pourquoi un mélange d’acide hydrochlorique et d’acide sélénique dissout l’or et le platine comme fait l’eau régale.
L’acide sélénique aqueux , de même que la plupart des acides aqueux, dissout le zinc et le fer, avec dégagement de gaz hydrogène : il a aussi la propriété de dissoudre l’or 5 mais le platine ne s’y dissout point.
Avec les bases, l’acide sélénique forme des sels qui ont la plus grande analogie avec les sulfates correspondans. Les surséléniates et les séléniates neutres sont solubles dans l’eau, à l’exception des combinaisons de l’acide sélénique avec la baryte , la strontiane, la chaux et l’oxide plombique , qui sont les unes très-peu solubles , les autres insolubles dans ce liquide, et qui , de même que les sulfates correspondans, ne se dissolvent pas non plus à froid dans un acide libre. C’est pourquoi la dissolution d’un sel barylique peut tout aussi bien servir à constater la présence de l’acide sélénique dans sa dissolution aqueuse
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on dans les dissolutions de ses sels , que celle de l’acide sulfurique-, seulement, pour se convaincre de l’insolubilité du précipité dans les acides libres, il faut ajouter à la liqueur , non de l’acide hydrochlorique , mais de l’acide nitrique.
Quand on fait bouillir long-temps les dissolutions des séléniates avec de Y acide hydrochlorique , ils dégagent du chlore gazeux , comme le fait l’acide sélénique lui-même, et l’acide sélénique qu’elles contiennent se transforme en acide sélénieux.
Les dissolutions des séléniates , non plus que l’acide sélénique aqueux, ne sont précipités ni par celle du suifide hydrique , ni par un courant de gaz suifide hydrique, à moins quelles ne contiennent un oxide métallique susceptible d’être précipité par ce dernier à l’état de sulfure métallique. Cependant, lorsque, avant de traiter la dissolution du sel par le gaz suifide hydrique, onl’a fait bouillir pendant long-temps avec de l’acide bydrochlorique, le gaz suifide hydrique lui fait ensuite éprouver le même genre de décomposition qu’à l’acide sélénieux (p. 175).
Les dissolutions des séléniates ne sont pas plus décomposées que ne l’est l’acide sélénique étendu lui-même, par une dissolution d'acide sulfureux dansl’eau. La décomposition alieu néanmoins lorsque préalablement on lesafaitbouillir pendant long-temps avec de l’acide hydrochlorique; l’acide sélénique est alors converti en acide sélénieux, et il subit le même genre de décomposition cpie ce dernier (p. iyô).
La présence de l’acide sélénique dans les séléniates non susceptibles d’être dissous par l’eau et par les acides , peut être constatée de la même manière que celle de l’acide suMtriquedans les sulfates correspondans (p. 161); mais comme, en faisant bouillir les séléniates insolubles avec de l’acide hydrochlorique , on peut convertir leur acide sélénique en acide sélénieux, l’existence du premier de ees deux acides est plus facile alors à reconnaître que celle de Faeide
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sulfurique. Les sélénites étant presque tous solubles dans les acides, la réduction a eu lieu d’une manière complète , lorsque la combinaison s’est dissoute dans de l’acide liydrochlorique. Cependant si l’acide sélénique se trouvait combiné avec de l’oxide plombique, comme alors il se produit du chlorure plombique , la dissolution ne peut point être complète.
Quand on mêle les séléniates sous forme solide avec du chlorure ammonique , et qu’on fait chauffer le mélange, il se sublime de sélénium.
Au chalumeau , les séléniates se comportent comme les sulfates, soit avec un globule de soude et de silice, soit avec une feuille d’argent sur laquelle on les projette après les avoir traités avec de la soude, sur du charbon, à la flamme intérieure ( p. 162). Quand on fait fondre ces sels sur du charbon avec de la soude, à la flamme intérieure , ils exhalent l’odeur de raifort qui caractérise le sélénium.
L’acide sélénique, soit libre , soit contenu dans les dissolutions des séléniates, ne peut être confondu qu’avec Tacide sulfurique , à cause de la manière dont il se comporte avec la dissolution d’un sel barytique*, mais il s’en distingue par son action sur l’acide hydrochlorique , que l’acide sulfurique ne peut point décomposer.
Acide sélénieux
On obtient l’acide sélénieux en faisant dissoudre du sélénium dans de l’eau régale ou dans de l’acide nitrique. A l’état de pureté, et quand il est aqueux, il forme des cristaux qui ressemblent au nitrate potassique, et, à une température inférieure de quelques degrés au point d’ébullition de l’acide sulfurique , il se sublime, sans subir de décomposition , sous la forme d’une masse cristalline anhydre. Cet acide est très-soluble dans l’eau \ sa dissolution concentrée dans beau chaude cristallise par le refroidissement. Il se dissout aussi dans l’alcool.
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Parmi les sélénites , ceux qui ont pour base un alcali sont tous solubles dans l’eau. Les combinaisons neutres de l’acide sélénieux avec les terres et les oxides métalliques, sont, les unes insolubles , les autres très-peu solubles dans ce liquide. Cependant les acides libres en opèrent la dissolution, quoique plusieurs y soient également très-peu solubles, ou même presque insolubles, comme il arrive entr’autres aux sélénites plombique et argentique traités par l’acide nitrique. Les sursélénites paraissent être tous très -solubles dans l’eau.
Les sélénites neutres solubles sont précipités par les dissolutions des sels b ary tiques ,* mais le précipité se redissout dans les acides libres.
Les dissolutions des sélénites dans l’eau ou dans les acides, et celle de l’acide sélénieux lui-même, ne subissent aucun changement quand on les fait bouillir avec de Yacide hydrochlorique .
La dissolution du sulfide hydrique ou un courant de ce gaz produit, dans l’acide sélénieux étendu , ainsi que dans les dissolutions des sélénites rendues acides par de l’acide hydrochlorique ou par tout autre, quand ces liqueurs ne contiennent point d’oxide métallique précipitable de la dissolution acide par le gaz sulfide hydrique, un précipité jaune citrin, qui devient jaune foncé ou presque rougeâtre lorsqu’on chauffe la liqueur. Si l’on verse du sulfhy drate ammonique dans la dissolution d’un sélénite alcalin neutre , il se forme également un précipité jaune, mais qui est très-soluble dans un excès du réactif.
Quand on verse une dissolution aqueuse (Yacide sulfureux dans la dissolution aqueuse de l’acide sélénieux , ou dans une dissolution soit aqueuse , soit acide , d’un sélénite, l’acide sélénieux se réduit; le sélénium mis en liberté trouble au bout de quelque temps la liqueur ; il se sépare sous la forme d’une poudre d’un rouge cinnabarin , qui reste long-temps en suspension , trouble la îi-
qui de, et la colore en rouge ; plus tard , des flocons rouges se déposent. Si Ton soumet la liqueur à une ébullition prolongée, les particules du sélénium réduit se réunissent, deviennent noires et occupent alors un très-petit volume. La réduction de l’acide sélénieux a lieu de la même manière, et mieux encore, quand on verse peu à peu dans sa dissolution, ou dans celle d’un sélénite, la dissolution d'un sulfite : alors cependant, si la dissolution du sélénite est neutre , il faut préalablement y ajouter un acide , afin de la rendre acide.
Une baguette de zinc métallique qu’on plonge dans la dissolution de l’acide sélénieux, ou dans les dissolutions des sélénites rendues un peu acides par l’addition d’un acide, en précipite le sélénium; cependant la précipitation ne s’opère pas complètement. Le zinc se couvre cl’abord d’une coucbe couleur de cuivre, et plus tard le sélénium précipitése sépare sous la forme de flocons rouges, bruns et noirâtres.
La présence de l'acide sélénieux dans les sélénites insolubles par l’eau qu’on a dissous dans l’acide hydrochloricjue, se reconnaît â la manière dont cette dissolution acide se comporte avec le gaz sulfide hydrique et avec l’acide sulfureux. Lorsque les sélénites contiennent des oxides métalliques qui sont aussi précipités par ces deux réactifs, il faut séparer ces oxides de l’acide sélénieux , en traitant les sels par le sulfhydrate ammonique, ou par d’autres movens ; l’acide liydrocblorique ajouté ensuite à la dissolution dans le sulfhydrate ammonique précipite du sulfide sélénique. Quand les sélénites insolubles dans l’eau le sont également dans l’acide liydrochlorique , il faut les dissoudre dans l’acide nitrique.
Lorsqu’on mêle les sélénites, sous forme solide, avec du chlorure ammonique , et qu’on chauffe le tout dans une petite cornue , on obtient un sublimé de sélé¬
nium.
ACIDES
Au chalumeau , les sélénites se comportent de même que les séléniates (p. 174)*
Le précipité rouge que l’acide sulfureux produit dans l’acide sélénieux et dans les dissolutions rendues acides des sélénites, fait aisément reconnaître ces derniers , et ne permet pas qu’011 les confonde avec d’autres substances. Comme le sélénium lui-même ne se comporte pas d’une manière moins caractéristique , on peut encore, pour plus de sûreté, soumettre à un examen ultérieur celui qui s’est réduit ainsi.
3» ACIDES DU NITROGENE.
i°. Acide nitrique.
L’acide nitrique n’a point encore été obtenu à l’état anhydre. 11 forme avec l’eau un liquide limpide , et lorsqu’il est aussi concentré que possible, il se volatilise à une température moins élevée que celle de l’eau bouillante ; mais quand il contient davantage d’eau, ce qui est l’état dans lequel 011 le rencontre le plus souvent, la chaleur qu’il exige pour bouillir va jusqu’à 120 degrés C. , et mêmejusqu’à 1 25 degrés dans des vaisseaux de verre. L’acide nitrique le plus concentré se décompose aisément; lorsqu’on le distille, il dégage des vapeurs rouges, et prend une teinte jaune. L’exposition à la lumière solaire et plusieurs autres causes lui font également prendre une couleur jaune, dont la manifestation est accompagnée d’un dégagement d’oxigène.
L’acide nitrique étendu d’eau, de la force qu’a celui qu’on rencontre ordinairement dans le commerce, oxide la plupart des substances. Presque tous les métaux sont oxidés par lui ; il subit alors une décomposition partielle, et se convertit tantôt en acide nitreux, tantôt en oxide nitrique et en oxide nitreux. Voilà pourquoi des vapeurs rutilantes sc dégagent quand on traite un métal par
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l’acide nitrique. Les métaux même qui se dissolvent avec dégagement d’hydrogène dans d’autres acides étendus, donnent lieu aux phénomènes qui viennent d’être indiqués, quand on les oxide par l’acide nitrique. Les oxides métalliques ainsi produits se dissolvent presque tous dans la portion d’acide qui ne s’est point décomposée 5 il n’y a d’exception que pour les oxides stannique et antimonique. Il est peu de métaux , tels que le platine , le rhodium , l’iridium et l’or , qui 11e soient point attaqués par l’acide nitrique. L’acide aussi concentré que possible et incolore n’oxide point la plupart des métaux, excepté le zinc. Les substances organiques sont également oxidées par l’acide nitrique ; la plupart d’entre elles se convertissent, quand la réaction est favorisée par la chaleur, en acide maîique et en acide oxalique 5 dans ces opérations, l’acide nitrique ne se colore point, s’il a été mis en excès. Beaucoup de substances organiques prennent une couleur jaune caractéristique, quand on les traite par une quantité d’acide nitrique inférieure à celle qui serait nécessaire pour les oxider complètement. C’est ce qui arrive, par exemple, à la peau de l’homme et aux bouchons en liège des flacons dans lesquels on conserve l’acide.
L’acide nitrique forme des sels très-solubles avec presque toutes les bases. D’après cela, on 11e peut point le précipiter de ses dissolutions en y versant des dissolutions d’autres sels. Il n’y a qu’un petit nombre d’oxides , déjà énumérés précédemment , qui 11e se dissolvent point dans cet acide. L’acide nitrique est donc souvent plus difficile à découvrir que les autres , soit quand il est étendu de beaucoup d’eau , soit dans les dissolutions des nitrates , lorsqu’on 11’a qu’une petite quantité de ces sels à sa disposition. La meilleure manière de reconnaître des quantités très-faibles de nitrate dissous consiste à évaporer la dissolution jusqu’à siccité avec le secours d’une chaleur douce, cl à examiner le résidu sec en suivant la marche
qui sera tracée plus loin. Lorsqu’une dissolution contient de l’acide nitrique libre , on la sature avec une base , et de préférence avec de la potasse, on évapore à siccilé la dissolution , et on soumet le résidu sec au même traitement.
Il y a d’autres méthodes encore pour trouver l’acide nitrique dans les dissolutions.
On ajoute à la dissolution du nitrate de l’acide hydroclilorique et un peu d’or battu $ celui-ci se dissout, avec le secours de la chaleur, et communique une couleur jaunâtre à la liqueur. Si les feuilles d’or ne se dissolvent point, c’est une preuve qu’il n’y avait pas d’acide nitrique.
On verse un peu d’acide sulfurique dans la liqueur, puis on y introduit des cristaux entiers d’un sel ferreux, en choisissant de préférence le sulfate ferreux , et on chaufïe le tout. S’il existe un nitrate, la liqueur qui entoure immédiatement les cristaux prend une teinte de brun -noir foncé, due à de l’oxide nitrique dissous, et cette teinte se communique à la masse entière du liquide, quand la quantité du nitrate est considérable. Souvent on n’aperçoit point la coloration en brun de la liqueur lorsque les dissolutions des nitrates sont fort étendues.
On découvre de petites quantités d’acide nitrique ou de nitrates, en mêlant à la liqueur qui les contient assez d’une dissolution d’indigo dans l’acide sulfurique pour lui faire prendre une faible teinte bleuâtre, y ajoutant ensuite un peu d’acide sulfurique , et la faisant bouillir. Traitée ainsi, la liqueur se décolore, ou, si l’acide nitrique y est peu abondant, elle perd sa couleur bleue et devient jaune. En ajoutant un peu de chlorure sodique à la liqueur avant de la faire chauffer, on peut ainsi reconnaître aisément un cinq-centième même d’acide nitrique. Ce moyen a été indiqué parLiebig.
Lorsqu’on a un nitrate sous forme solide , on y recon-
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naît la présence de l’acidc nitrique aux propriétés suivantes.
Si on mêle les nitrates avec du charbon en poudre, et qu’on chauffe le mélange dans un petit creuset de porcelaine, il fuse en lançant des étincelles. Cette méthode est celle qu’on suit le plus ordinairement pour reconnaître la présence de l’acide nitrique dans les nitrates.
Quand on mêleles nitrates avec de la limaille de cuivre, et qu’après avoir introduit le mélange dans un tube de verre blanc soudé à l’une de ses extrémités, on verse dessus de Y acide sulfurique concentré, préalablement étendu d’une petite quantité d’eau, des vapeurs d’un jaune orangé se dégagent, à la température ordinaire. Si on verse l’acide sulfurique concentré sur les nitrates seuls , sans les mêler avec de la limaille de cuivre, il se dégage des vapeurs acides incolores , qui produisent un nuage blanc lorsqu’on tient au dessus du vase une baguette de verre qu’on a trempée dans de l’ammoniaque.
Si l’on dissout un peu de zinc dans du mercure , de manière à ne faire que diminuer un peu la liquidité de ce dernier, qu’on mette une faible quantité de cet amalgame dans une petite capsule de porcelaine , qu’on verse dessus de la dissolution de chlorure ferreux neutre en suffisante quantité pour îe'couvrir , et qu’ensuite on fasse tomber un peu de nitrate sur le mercure à travers la liqueur, on voit paraître au bout de quelque temps une tache noire dans l’endroit où le sel a posé. Cette méthode, qui a été indiquée par Puinge , peut faire reconnaître les moindres parcelles d’un nitrate solide. Les liqueurs contenant de l’acide nitrique ou un nitrate tachent aussi l’amalgame en noir sur plusieurs points, mais d’une manière moins sensible que les sels solides.
Les nitrates se décomposent tous quand onles fait rougir. Quelques uns d’entre eux , soumis à la calcination , dé-
Acides.
gagent d’abord du gaz oxigène, et se convertissent en nitrites, qu’une chaleur plus forte décompose à leur tour. D’autres nitrates, ceux principalement qui ont pour base un oxide métallique proprement dit, dégagent du gaz oxigène et de l’acide nitreux quand on les fait rougir; si , par conséquent, on introduit, ceux-là dans un tube de verre blanc soudé à l’une de ses extrémités, et qu’on les y chauffe sur la lampe à esprit de vin , le tube se remplit de vapeurs rutilantes, qui font aisémentreconnaitre la présence de l’acide nitrique. Il n’y a qu’un petit nombre de nitrates qui, lorsqu’on les fait rougir, perdent leur acide nitrique, avec leur eau de cristallisation, sans que l’acide se décompose. Le nitrate ammonique est converti par l’action de la chaleur en oxide nitreux et en eau.
Parmi les expériences qui viennent d’être rapportées , celles par lesquelles on reconnaît l’acide nitrique dans les nitrates , à l’aide de la limai lie de cuivre et de l’acide sulfurique, comme aussi avec le secours de l’acide sulfurique et d’un sel ferreux, sont celles qui donnent les résultats les moins équivoques. Les phénomènes qui ont lieu dans les autres , peuvent être produits par d’autres substances encore que par l’aeide nitrique.
2°. Acide nitreux.
L’acide nitreux pur est liquide, quand il a subi l’action d’un grand froid, et alors il a une couleur verte foncée; si on l’expose à un froid plus considérable encore, il devient incolore. Cet acide est très-volatil. A la température ordinaire, il est gazeux et doué d’une couleur jaune-rouge foncée. Il ne se présente jamais à l’état de pureté dans les analyses chimiques; mais on rencontre fréquemment sa combinaison avec l’acide nitrique , que quelques chimistes regardent comme un degré particulier
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d’oxidation, lui donnant alors le nom. d’acide nitreux, tandis qu’ils assignent celui d’acide hyponitreux à l’acide nitreux proprement dit.
L’acide nitreux se dissout dans l'eau , mais en subissant une décomposition partielle : de l’oxide nitrique se dégage, et il se forme une combinaison d’acide nitrique , d’acide nitreux et d’eau.
Les combinaisons de l’acide nitreux avec des bases ne peuvent point être obtenues directement. Elles ressemblent beaucoup aux nitrates, et, comme eux, détonent quand on les chauffe après les avoir mêlées avec du charbon en poudre. On peut cependant les distinguer sans peine des nitrates par les méthodes suivantes.
Si l’on ajoute à la dissolution d’un nitrite de l’acide hydroclilorique et un peu d’or battu , le métal ne se dissout point, quand on fait chauffer la liqueur, à moins que celle-ci ne contienne en même temps un nitrate. A la vérité la liqueur a une teinte un peu jaunâtre quand elle est concentrée, mais cette couleur ne tient point à de l’or dissous, et on la fait disparaître en ajoutant de l’eau.
Lorsqu’on distille les dissolutions des nitrites, il se dégage pendant l’ébullition, si elle a lieu d’une manière lente, du gaz oxide nitrique, qui, au contact de l’air, se convertit en vapeurs rutilantes d’acide nitreux ; la dissolution contient ensuite un nitrate. Quand on fait bouillir les dissolutions des nitrites à l’air, elles se convertissent facilement en nitrates.
Les nitrites sous forme solide dégagent des vapeurs rutilantes d’acide nitreux, lorsqu’après les avoir introduits dans un tube de verre soudé à l’un de ses bouts , on verse dessus de l’acide sulfurique à froid.
Quelques uns de ces sels, par exemple les nitrites alcalins, se convertissent, quand on les fait rougir, en combinaisons de leurs bases avec de l’oxide nitrique.
ACIDES
L’acide nitrique est peut-être le seul avec lequel on puisse confondre l'acide nitreux dans ses combinaisons’, mais ce dernier s’en distingue par les propriétés qui viennent d’être rapportées.
La combinaison de V acide nitreux avec V acide nitrique que certains chimistes considèrent, ainsi qu’il a été dit précédemment, comme un acide particulier, se trouve contenue dans ce qu’on appelle l’acide nitrique fumant. Ce dernier est , d’après Mitscherlich , une dissolution d’acide nitreux dans de l’acide nitrique. Il est décomposé en grande partie par l’eau 5 l’acide nitreux qu’il contient se transforme en acide nitrique, et de l’oxide nitrique se dégage. Cependant il reste toujours un peu d’acide nitreux dans l’acide nitrique fumant qu’on a étendu d’eau. L’addition de l’eau dans l’acide nitrique fumant lui enlève la couleur jaune-rouge qui lui est propre, et le rend blanc.
3°. Oxide nitrique.
L’oxide nitrique, à l’état de pureté, est un gaz incolore. Il diffère de tous les autres gaz en ce qu’il se colore en rouge au contact du gaz oxigène ou de 1 air atmosphérique. Il s’en distingue encore parce qu’il est absorbé par les dissolutions ferreuses , auxquelles il communique une couleur de brun-noir foncé.
Les combinaisons de l’oxide nitrique avec les bases salifiables n’ont point encore été étudiées convenablement. Elles diffèrent des autres sels en ce que, quand 011 les décompose par un acide, à l’abri de l’air, elles dégagent du gaz oxide nitrique incolore , qui devient rouge dès qu'il entre en contact avec l’air. Pour faire cette expérience, on introduit un peu de la combinaison dans un tube de verre renversé et plein de mercure, puis on fait passer une petite quantité d’acide hydrochlorique à travers la colonne métallique. Lorsque le gaz qui se dégage ainsi à
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l’abri du contact de l’air est coloré en rouge , on doit conclure de là que le sel contient encore de l’acide nitreux.
4°. Oxide nitreux.
L’oxide nitreux , dans l’état de pureté, est un gaz incolore. Il se distingue principalement par la propriété qu’il a , dans un très-grand nombre de cas, d’entretenir la combustion à l’instar du gaz oxigène. Les combinaisons qu’on le dit susceptible de former avec les bases ne peuvent point être produites immédiatement ; elles ont même été si peu étudiées , qu’on n’en connaît presque pas la nature.
4* acides du chlore.
i°. Acide oxichlorxque.
On obtient cet acide en distillant du chlorate potassique avec un peu d’acide sulfurique étendu. À l’état aqueux, c’est un liquide incolore, qui rougit le papier de tournesol, et qui , comme la plupart des autres acides, dissout le fer et le zinc, avec dégagement de gaz hydrogène. On peut le volatiliser sans qu’il se décompose. Il n’est décomposé ni par l’acide sulfureux, ni par le gaz sulfide hydrique, ni par l’acide hyclrochlorique. Quand il est pur , il ne produit pas de précipité dans une dissolution de nitrate argentique.
Les combinaisons de l’acide oxicliîorique avec les bases, dont les propriétés n’ont point encore été suffisamment étudiées, se convertissent, quand on les fait rougir, en gaz oxigène et en chlorure métallique, comme font les chlorates. Lorsqu’on les mêle avec du charbon ou avec d’autres combustibles, et qu’on chauffe le mélange, il détone, mais sans violence. À la température ordinaire, les oxichlorates ne sont point décomposés par d’autres acides, même par l’acide sulfurique. La plupart de ces sels sont peu solubles dans l’eau } leur dissolution
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ne produit pas plus que l’acide oxiclilorique libre de précipité dans celle du nitrate potassique.
2°. Acide chlqrique.
L’acide clilorique , à l’état aqueux , est un liquide incolore , qu’on peut amener à la consistance oléagineuse en l’évaporant doucement. Il est susceptible de se volatiliser, quoiqu’il yen ait, dans cette opération , une partie qui se décompose en gaz oxigène et en acide chloreux. Comme la plupart des autres acides, l’acide clilorique dissout le fer et le zinc, avec dégagement de gaz hydrogène. L’air n’exerce presque aucune action sur lui, et la lumière solaire même l’altère fort peu. Il rougit le papier de tournesol : cependant, lorsqu’on laisse séjourner pendant long-temps ce papier rougi, l’acide se décompose dans l’intérieur de sa masse, ce qui fait qu’il blanchit. Il convertit l’acide sulfureux en acide sulfurique, et se trouve par là ramené luimême à l’état de chlore. Le gaz sulfîde hydrique est converti par lui en acide sulfurique, en soufre et en eau ; l’acide hydrochlorique l’est en chlore et en eau, ce qui le distingue essentiellement de l’acide oxiclilorique.
L’acide clilorique forme avec les bases des combinaisons qui ont été bien plus souvent étudiées que lui-même ne l’a été , parce qu’on s’en sert dans les arts. Ces combinaisons sont pour la plupart très-solubles dans l’eau, et il n’y en a que quelques unes , par exemple le chlorate potassique , qui ne se dissolvent point dans ce liquide. Il résulte de là que l’acide clilorique ne peut être précipité des dissolutions des chlorates , ni par une base , ni par des dissolutions d’autres sels. Voilà pourquoi les chlorates , lorsqu’ils sont purs , ne sont point troublés par une dissolution de nitrate argentique; mais lorsqu’on les a préparés en saturant immédiatement l’acide clilorique pur avec des bases, iis contiennent fréquemment du chlorure métallique , dont on a de la peine à les débarrasser dans beaucoup de cas ; c’est ce chlorure qui fait que leurs dissolu-
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lions sont ordinairement troublées par celle du nitrate argen tique.
Les dissolutions des chlorates purs n’exercent sur le papier de tournesol aucune action provenant de leur acide.
Quand on fait rougir des chlorates secs , du gaz oxigène se dégage , et les sels se convertissent en chlorures métalliques. Il suffit de chauffer à la lampe de l’esprit de vin une petite quantité de chlorate introduite dans un tube de verre soudé à l’un de ses bouts , pour se convaincre aisément du dégagement de gaz oxigène qui a lieu dans ce cas ; car une allumette en ignition qu’on présente à L extrémité ouverte du tube , prend feu sur-le-champ, et continue à brûler d’une manière très-vive. Si l’on dissout le résidu de la calcination dans l’eau, la dissolution donne un précipité abondant , de chlorure argentique, lorsqu’on vient à y verser une dissolution de nitrate argentique.
Quand après avoir mis les chlorates dans un vaisseau ouvert , par exemple dans un tube de verre blanc un peu large et soudé à l’un de ses bouts , on verse dessus de Y acide sulfurique concentré , à froid , il se dégage des vapeurs d’acide chloreux , qui sont d’un jaune verdâtre, et qui ont à peu près la couleur du chlore , seulement un peu plus foncée. Il est nécessaire de n’employer dans cette expérience que des quantités faibles de sel , et de ne point chauffer le mélange , parce qu’autrement une explo* sion aurait lieu. Lorsqu’on verse un peu d 'acide hydrochlorique étendu sur des chlorates , et qu’on chauffe le tout avec ménagement, il se dégage des vapeurs jaunesverdâtres d’oxide chloreux.
Quand on chauffe des chlorates , particulièrement ceux qui ne contiennent pas d’eau de cristallisation, avec du soufre, du charbon ou des corps renfermant du carbone , comme le sucre , avec quelques métaux et sulfures métalliques , mais surtout avec du phosphore , ils détonent très-violemment j ce qui exige qu’on mette beaucoup de
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circonspection dans ces expériences5, et qu’on n’opère que sur de très-petites quantités à la fois. Lorsque les chlorates sont mêlés avec du soufre ou du cinabre, mais principalement avec du phosphore , il suffit de les frapper avec un marteau sur une enclume pour qu’ils produisent une détonation. Ce phénomène a lieu aussi par le choc du pilon dans un mortier en métal. Quand on humecte un mélange de chlorates et de soufre avec de l’acide sulfurique fumant , une flamme s’élève de ce mélange 5 on ne voit pas toujours paraître de flamme quand on se sert d’huile de vitriol ordinaire 5 mais constamment les deux corps réagissent vivement l’un sur l’autre , et, dans un cas comme dans l’autre, il se dégage une odeur de chlorure sulfurique.
Les chlorates se reconnaissent aisément aux détonations violentes qu’ils produisent avec les corps combustibles , ainsi qu’au gaz jaune-verdâtre , et non jaune-rouge, qu’ils dégagent quand 011 les traite par l’acide sulfurique. Ce dernier caractère les distingue des nitrates et des nitrites.
3®. Acide chloreux (oxide de chlore de quelques chimistes ).
L’acide chloreux est un gaz jaune-verdâtre , qui a une couleur plus foncée que celle du chlore gazeux , et qu’on peut condenser par la compression en un liquide jaune. Ce gaz, comme le chlore gazeux, a une odeur très-désagréable, qui didère cependant de celle du chlore. Quand 011 chauffe l’acide chloreux jusqu’à 100 degrés, il fait explosion , et se convertit eu chlore gazeux et en gaz oxigène. Il détruit très-rapidement la couleur du papier de tournesol humecté. L’eau l’absorbe en petite quantité. La dissolution est jaunâtre ; elle a la même odeur que le gaz acide chloreux, et blanchit le papier de tournesol. Elle ne se décompose point dans l’obscurité 3 mais, au jour, et beau-
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coup plus rapidement encore à la lumière solaire, elle se convertit en clilore et en acide oxiclilorique.
L’acide chloreux ne se combine point directement avec les bases. Lorsqu’on le met en contact avec elles, il subit une décomposition , dont les produits sont un chlorate et un chlorure métalliques. Mais quand on fait passer un courant de chlore gazeux à travers des dissolutions étendues d’alcalis ou de l’hydrate calcique, on obtient des combinaisons de chlorures métalliques et de chlorites. Ces combinaisons sont fort importantes sous le rapport technologique. Beaucoup de chimistes les regardent comme des combinaisons de chlore avec les bases : c’est pourquoi on les connaît sous les noms de chlorure de soude , chlorure de potasse et chlorure de chaux.
Le chlorure de potasse et le chlorure de soude se dissolvent complètement dansl’eau. Le chlorure de chaux estbien soluble aussi dans l’eau : mais, quand on le traite par ce liquide , il laisse un résidu d’hydrate calcique. Les dissolutions ont une saveur particulière , qui ressemble à celle de la dissolution aqueuse de l’acide chloreux. Elles diffèrent des combinaisons que les acides chlorique et oxiclilorique forment avec les bases, en ce qu’elles détruisent la couleur du papier de tournesol et autres couleurs d’origine végétale : l’indigo même est facilement détruit par elles 3 cependant ce dernier phénomène 11’a guère lieu qu’après l’addition d’un acide étendu.
Lorsqu’on verse dans les dissolutions de ces combinaisons un excès d’acide hydrochlorique étendu, d’acide sulfurique , ou d’autres acides , même d’acide nitrique , elles dégagent du chlore gazeux , et détruisent par là 1 0deur des matières animales en putréfaction. Il suffit déjà de l’acide carbonique contenu dans l’air pour dégager peu à peu du chlore gazeux de ces dissolutions 5 c’est ce qui fait que celles-ci , de même que les combinaisons à l’état solide , répandent une faible odeur de chlore , et
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que, quand elles restent long-temps en contact avec l’air , elles se convertissent en carbonates.
Une dissolution de nitrate argentique , versée en trèspetite quantité dans les dissolutions de ces combinaisons, y produit un précipité blanc de chlorure argentique, parce qu’elles contiennent du chlorure métallique. Si l’on verse davantage de nitrate argentique , on obtient un précipité noir, produit par l’excès de base que ces dissolutions contiennent. Aussi lorsqu’on ajoute de l’acide nitrique à ce précipité noir , se convertit-il en un précipité blanc et caséeux de chlorure argentique.
Quand on verse dans ces dissolutions une dissolution de nitrate plombique en excès, il se forme un précipité, qui est blanc dans les premiers momens , mais qui ne tarde pas à devenir jaune. La liqueur filtrée dépose avec le temps du suroxide plombique.
Si l’on chauffe ces combinaisons à l’état solide , dans un tube de verre soudé à l’un de ses bouts, sur la lampe à esprit de vin , il se dégage d’abord une petite quantité de chlore , puis de l’oxigène , quon reconnaît sans peine au moyen d’une allumette en ignilion tenue à l’ouverture du tube.
Le dégagement de chlore gazeux qui a lieu quand on traite par tous les acides étendus les dissolutions étendues des combinaisons de chlorites avec des chlorures métalliques, et celui de gaz oxigène qui s’opère lorsqu’on les chauffe, sont deux caractères qui distinguent ces combinaisons de toutes les autres.
ACIDE BROMIQUE
L’acide bromique, à l’état aqueux, constitue un liquide incolore, qu’on peut bien évaporer jusqu’en consistance sirupeuse, comme l’acide chlorique , mais qui n’est
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point susceptible de se laisser distiller, sans éprouver une décomposition ayant pour résultat d’en convertir une partie en brome et en gaz oxigène. Il rougit le papier de tournesol, qu’il finit cependant par blanchir lorsqu’il reste pendant long-temps en contact avec lui. L’acide hydrochlorique , l’acide hydrobromique , l’acide sulfureux et le sulfide hydrique le décomposent, de même qu’ils font à l’égard de l’acide chlorique.
Cet acide forme avec quelques bases qui , en s’unissant à l’acide chlorique donnent des sels solubles dans l’eau , des combinaisons qui sont peu solubles et insolubles. La dissolution de nitrate argentique produit dans celles des bromates , même lorsqu’elles sont exemptes de bromure métallique, un précipité blanc, qui est soluble dans l’ammoniaque et insoluble dans l’acide nitrique étendu. Ce précipité se distingue du chlorure argentique en ce qu’il ne noircit presque pas par l’action de la lumière , et détone, comme les bromates en général, quand on le fait chauffer après l’avoir mêlé avec du charbon.
Une dissolution concentrée de nitrate plombique donne également un précipité blanc dans les dissolutions des bromates *, mais ce précipité se redissout quand on ajoute de l’eau.
Quand on fait rougir les bromates à l’état solide, ils se comportent de la même manière que les chlorates, c’est-à-dire qu’ils se convertissent en bromures métalliques, pendant la formation desquels du gaz oxigène se dégage. Ils détonent avec presque autant de violence que les chlorates quand on les chauffe , et souvent même seulement quand on les percute , après les avoir mêlés avec du soufre, du charbon ou d’autres corps combustibles. Le mélange s’enflamme aussi lorsqu’on l’humecte avec de l’acide sulfurique fumant. Si le bromate contient de l’eau de cristallisation , ces phénomènes sont moins prononcés. Quand on introduit ces sels dans un tube de verre
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soudé à Tune de ses extrémités , et qu’on verse dessus de l’acide sulfurique concentré, à froid, il se dégage du brome gazeux , reconnaissable à sa couleur hyacinthe , et du gaz oxigène. La plupart des bromates sont décomposés de la même manière , tant par l’acide sulfurique que par l’acide nitrique, quand , après les avoir dissous dans trèspeu d’eau , on y ajoute l’un ou l’autre de ces acides et fait chauffer le tout *, la liqueur entière prend alors une belle couleur rouge-liyacinthe , qui est due au brome mis en liberté. Certains bromates , par exemple le bromate barytique , ne subissent ce genre de décomposition qu’à l’état solide, et ne l’éprouvent point lorsqu’ils sont dissous.
Les bromates ont la plus grande ressemblance avec les chlorates. On les distingue de ces derniers en ce que la dissolution de nitrate argentique produit un précipité dans les leurs , et , lorsqu’ils sont solides , à ce que, quand on les traite par l’acide sulfurique concentré froid , ils dégagent, non pas un gaz jaune-verdàtre, mais un gaz rouge-liyacinthe, dont la couleur se rapproche de celle de l’acide nitreux. Les bromates diffèrent des nitrites, par la décomposition qu’ils subissent quand on les fait rougir. Ils se distinguent des autres sels en ce que leur mélange avec des substances combustibles détone violemment lorsqu’on le fait chauffer.
ACIDE IODIQTJE
L’acide iodique aqueux peut être obtenu cristallisé , i d’après Sérullas. Il se dissout aisément dans l’eau, mais il i est peu soluble dans l’alcool. A l’air, il ne subit aucun i changement. Il a une odeur particulière, dans laquelle on i ne peut méconnaître celle de l’iode.
La dissolution aqueuse de l’acide ioclique rougît le paj pier de tournesol, et le blanchit au bout de quelque temps.
L’acicle sulfureux , l’acide liydroclilorique et le gaz sulfide hydrique la décomposent de la meme manière que quand ils agissent sur l’acide chloricjue (p. 1 85).
La plupart des combinaisons de l’acide iodique avec des hases sont peu solubles ou insolubles , excepté celles avec des alcalis.
L’acide sulfurique et les autres oxacides paraissent ne faire subir aux iodales d’autre altération que de les convertir en suriodates et d’en séparer une certaine quantité d’acide iodique.
Quand on mêle les iodates avec des corps combustibles , et qu’on chauffe le mélange, ces sels détonnent bien, mais ils le font plus faiblement que les chlorates et les bromales.
Lorsqu’on fait rougir les iodates dans une petite cornue, ils se convertissent en iodures métalliques , avec dégagement de gaz oxigène. Si l’on opère sur un suriodate, il se dégage du gaz oxigène et des vapeurs violettes d’iode , et l’on obtient un iodure métallique pour résidu.
Le meilleur et le plus sûr caractère auquel on puisse reconnaître les iodates est la propriété qu’ils ont, quand on les fait rougir dans une petite cornue, de dégager du gaz oxigène et de se convertir en iodures métalliques. On constate sans peine le dégagement du gaz oxigène en présentant à l’orifice de la cornue une allumette en ignition , qui brûle sur-le-champ d’une manière très-vive. J’indiquerai plus loin, en traitant des iodures métalliques, comment on doit s’y prendre pour reconnaître un iodure métallique , ou plutôt l’iode dans les iodures métalliques,
ACIDES DU PHOSPHORE
i°. Acide phosphorique.
L’acide phosphorique s’obtient, dit-on, à l’état anhydre
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en brûlant du phosphore dans une grande quantité de gaz oxigène; il consiste alors en flocons blancs. L’acide phosphorique aqueux peut être obtenu en évaporant sa dissolution aqueuse dans des vaisseaux en platine , chauffant long-temps le résidu à un feu doux, dans un creuset en platine couvert, et le faisant ensuite rougir-, il forme alors une masse, vitreuse , mais il s’humecte à l’air , et s’y convertit en une liqueur sirupeuse. Lorsque, après avoir fait rougir l’acide phosphorique et l’avoir laissé refroidir, on verse de l’eau dessus, il s’y dissout avec un pétillement qui dure long-temps. Quand l’acide n’a point été chauffé assezlong-tempsdansle creuset en platine couvert, il forme, après le refroidissement, une masse visqueuse. Lorsqu’on chauffel’acide phosphorique de consistance sirupeuse dans un vaisseau de platine ouvert, il se volatilise, en produisant une épaisse fumée blanche , et sans laisser de résidu , s’il est parfaitement pur. Moins l’acide phosphorique est pur, moins aussi il se volatilise quand on le chauffe, et moins il tombe facilement en déliquescence à l’air, après s’être refroidi. Aussi, lorsqu’un acide phosphorique qu’on fait rougir dans des vaisseaux en platine non couverts ne fume point du tout , et produit un verre qui n’est point déliquescent, qui se dissout peu ou ne se dissout pas dans l’eau , on peut conclure de là qu’il est mêlé avec une assez grande quantité de substances étrangères fixes, et le verre ne contient point alors d’eau.
L’acide phosphorique attaque si fortement les vaisseaux en verre ou en porcelaine, quand on l’y fond, qu’il en devient moins volatil et moins déliquescent, et qu’ensuite il n’est plus susceptible de se dissoudre complètement dans l’eau. A l’état de pureté, cet acide est très-soluble dans l’eau et aussi dans l’alcool.
Avec les bases, l’acide phosphorique forme des sels parmi lesquels, à l’état neutre, il 11’y a de solubles dans l’eau que ceux qui contiennent un alcali combiné avec L i3
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l’acide. Les combinaisons neutres de Facide phosphorique avec les terres et les oxides métalliques proprement dits , sont insolubles dans l’eau , et ne se dissolvent que dans un excès d’acide phospborique , ou dans un autre acide libre. Cependant plusieurs surphosphates, après avoir été rougis au feu, sont insolubles dans la plupart des acides, et ne peuvent se dissoudre dans l’eau qu’autant qu’on les fait bouillir avec de Facide sulfurique concentré f pourvu qu’ils ne contiennent point une base susceptible de former avec ce dernier une combinaison insoluble dans l’eau et les acides libres. Les dissolutions neutres de tous les sels des terres et des oxides métalliques proprements dits, déterminent un précipité dans les dissolutions neutres des phosphates alcalins. Ces précipités sont solubles dans les acides libres , et ils reparaissent à l’état de phosphate, dans la dissolution, lorsqu’on sature l’acide au moyen d’un alcali. Cependant, un excès d’alcali, de potasse surtout, enlève souvent de l’acide phospborique au sel , et l’oxide apparaît alors avec la couleur qui lui est propre -, mais il n’est pas possible d’enlever ainsi tout l’acide phospborique au précipité. Lorsque la base du phosphate précipité est soluble dans un excès de l’alcali , le phosphate l’est également. Sous ce rapport , Facide phosphoriquc a la plus grande analogie avec d’autres acides qui forment des sels solubles dans l’eau avec les alcalis, et des sels insolubles dans l’eau avec les terres et les oxides métalliques.
Les dissolutions des phosphates alcalins neutres produisent en conséquence des précipités, non-seulement avec les dissolutions de chlorure baiy tique , de chlorure calciifiie , et d’autres sels terreux solubles, mais encore avec Veau de chaux et Veau de baryte . Ces précipités sont solubles dans les acides hydroclilorique et nitrique *, mais les dissolutions des sels ammoniques, celle principalement du chlorure ammonique, les dissolvent aussi.
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surlout celui Je phosphate calcique : cependant une quantité considérable de sels aranioniques est nécessaire pour compléter la dissolution , et. en outre, la presque totalité du phosphate est précipitée de nouveaude cette dissolution par l’ammoniaque libre. Les phosphates calcique et harytique, après avoir été dissous par un acide libre, sont également précipités de cette dissolution par l’ammoniaque.
Le précipité blanc qu’une dissolution à'acétate ou de nitrate plombique détermine dans une dissolution d’un phosphate alcalin , est presque insoluble dans l’acide acétique libre : cependant il se dissout dans l’acide nitrique. Quand on fait sécher ce précipité de phosphate plombique , et qu’on le fond sur du charbon , à la flamme extérieure du chalumeau, le globule fondu cristallise d’une manière manifeste par le refroidissement.
Une dissolution de nitrate argentique produit un précipité jaune dans celle des phosphates alcalins neutres. Ce précipité est, de tous ceux que l’acide phosphorique détermine, celui qui le caractérise le mieux*, car tous les acides qui ont beaucoup d’analogie avec l’acide phosphorique forment , l’acide arsénieux excepté, des précipités d’une autre couleur avec l’oxide argentique. Lors même queles dissolutions du phosphate dont on s’est servi et du nitrate argentique étaient neutres , le liquide qui surnage le précipité jaune n’en rougit pas moins le papier de tournesol, parce que c’est un sous-sel qui s’est précipité. La dissolution de nitrate argentique ne fait naître un précipité blanc de phosphate argentique neutre que dans la dissolution récemment préparée du phosphate sodique, et même seulement lorsque , peu ayant de dissoudre ce dernier sel , 011 a eu soin de le faire fortement rougir. Le précipité jaune de phosphate argentique est soluble dans l’acide nitrique et dans l’ammoniaque, mais il n’est pas insoluble non plus dans une liqueur qui contient du nitrate ammonique : voilà pourquoi on ne peut pas pro-
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duire de précipite dans une dissolution d’un peu de phosphate argentiquepur dans une grande quantité d’acide nitrique , quand on ajoute de l’ammoniaque avec ménagement à la liqueur pour la saturer.
Les phosphates et les surphosphates solubles dans l’eau ne sont ni précipités, ni convertis en des degrés inférieurs d’oxidation du phosphore, soit par le gaz sulüde hydrique, soit par l’acide sulfureux, ou par d’autres réactifs.
Il arrive quelquefois qu’on ne s’aperçoit point de la présence de l’acide phosphorique dans les phosphates insolubl es par l’eau, surtout lorsque les combinaisons qui contiennent ces derniers sont très-composées, et qu’indépendamment de l’acide phosphorique, il s’y trouve d’autres acides encore qui se comportent comme celui-là avec les réactifs. En pareil cas, il faut beaucoup d’atten* tion pour ne pas manquer d’apercevoir même une grande proportion d’acide phosphorique.
Si l’acide phosphorique est combiné avec de la baryte, de la strontiane, de la chaux ou de la magnésie, on reconnaît sa présence à ce que, après que la combinaison a été dissoute dans l’acide hydrochlorique , l’ammoniaque dont on sursature ce dernier, précipite de nouveaul’acide phosphorique de la dissolution acide, sous la forme d’un précipité blanc : cependant il est nécessaire qu’on se soit auparavant convaincu, par d’autres expériences, qu’il n’y a ni acide arsénique, ni acide borique, ni fluorure métallique, ni certains acides organiques. En effet, la baryte, la strontiane etlachauxne sont précipitées par l’ammoniaque de leurs dissolutions , que quand elle se trouvent combinées avec de l’acide phosphorique, de l’acide borique, de l’acide arsénique,, ou certains acides organiques, ou lorsque leurs métaux le sont avec du fluor. La magnésie aussi , que l’ammoniaque ne peut précipiter de ses dissolutions, quand celles-ci contiennent du chlorure ammonique ou d’autres sels ammoniques, est précipitée par
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cet alcali quand i] se trouve là de l’acide phospliorique.
Maïs la présence de l’acide pliospliorique est beaucoup plus difficile à découvrir quand il est combiné avec de l’alumine. Le phosphate aluminique se comporte de même que l’alumine pure avec la plupart des réactifs : la dissolution acide est précipitée par l’ammoniaque, elle précipité de phosphate aluminique se dissout dans un excès cl’une dissolution de potasse pure et dans l’acide libre, tout comme il arrive à l’alumine pure. Pour reconnaître la présence de l’acide pliospliorique dans le phosphate aluminique, on commence par dissoudre ce dernier dans de l’acide hydrochlorique, on ajoute ensuiteassez d’une dissolution de potasse pure pour dissoudre complètement le phosphate aluminique qui s’est précipité d’abord , puis on verse dans la liqueur une dissolution d’acide silicique dans de la potasse (ce qu’on appelle liqueur des cailloux). L’alumine se précipite ainsi , ou sur-le-champ , ou au bout de quelque temps , sous la forme d’une masse gélatineuse insoluble , qui la contient à l’état de combinaison avec de l’acide sil i ci— que et de la potasse. On verse alors dans la liqueur filtrée une dissolution de chlorure calcique , qui , s’il y a de l’acide phospliorique, fait paraître un précipité de phosphate calcique. Mais il est mieux, surtout si l’on craint que la potasse dont on s’est servi ne contînt un peu d’acide carbonique, de mettre un très-léger excès d’acide hydrochlorique dans la liqueur alcaline , puis d’y ajouter du chlorure calcique , et un peu d’ammoniaque pour saturer l’acide.
Lorsque l’acide phospliorique est combiné avec des oxides métalliques que le sulfhydrate ammonique précipite, à l’état de sulfures métalliques , des dissolutions saturées ou sursaturées avec l’ammoniaque, mais que le gaz sulfide hydrique ne précipite point sous cette forme des dissolutions acides, par conséquent avec les oxides du manganèse, du fer , du zinc , du cobalt, du nickel et de l’urane , on précipite ces oxides au moyen du sulfhydrate ammonique.
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Après avoir filtré la liqueur , pour la séparer du sulfure métallique qui s’est produit de cette manière, on y ajoute de Lacidehydrochlorique, afin de la rendre un peu acide , et on la laisse en digestion dans un endroit chaud , jusqu’à ce que l’odeur du sulfide hydrique ait disparu. On sépare alors la liqueur du soufre mis à nu parla destruction de l’excès de sulfhydra te ammonique qui y avait été versé, et on la sature à l’aide de l’ammoniaque : mieux vaut cependant, après l’avoir filtrée, y ajouter du carbonate potassique , en assez petite quantité pour qu’elle reste un peu acide, et qu’elle rougisse en core très-sensiblement le papier de tournesol ; après quoi on la laisse reposer long-temps dans un endroit chaud, afin que le gaz acide carbonique se dégage le plus complètement possible -, puis on y verse assez d’ammoniaque pour qu’elle colore légèrement en bleu le papier de tournesol : cela fait, on ajoute à la liqueur une dissolution de chlorure barytique, ou mieux encore de chlorure calcique , ce qui produit un précipité de phosphate barytique ou calcique , si elle contenait de l’acide phosphorique, et qu’on aie démontré positivement l’absence de l’acide arsenique , de l’acide borique , de tout fluorure métallique et des acides organiques. Le carbonate potassique est préférable à l’ammoniaque pour saturer la liqueur , parce que , comme il a déjà été dit précédemment, les phosphates calcique et barytique sont un peu solubles dans des liqueurs contenant du chlorure ammonique ou d’autres sels ammoniques *, c’est là ce qui fait que le chlorure calcique ou barytique ne détermine quelquefois pas de précipité dans la liqueur saturée par l’ammoniaque , lorsqu’on n’a employé qu’une très-petite quantité du phosphate qu’on se propose d’examiner.
Lorsque l’acide phosphorique est combiné avec un oxide métallique que le gaz sulfide hydrique peut précipiter de ses dissolutions acides , à l’état de sulfure métallique, on emploie ce réactif pour en opérer la précipitation } on sé-
ACIDES
pare la liqueur du sulfure qui s’est produit ,enla filtrant, on la chauffe, pour en dégager le sulfide hydrique qui pourrait s’y trouver dissous , et on la soumet ensuite aux épreuves qui viennent d’être décrites, afin d’y constater la présence de l’acide phosphorique.
Si l’acide phosphorique est combiné avec un oxide métallique qui ne puisse être précipité à l’état de sulfure métallique , ni de ses dissolutions acides par le gaz sulfide hydrique, ni de sa dissolution saturée ou sursaturée avec l’ammoniaque par le sulfhydrate ammonique, mais qui soit insoluble dans une dissolution de potasse , on parvient au moins à séparer de cet oxide la plus grande partie de l’acide phosphorique , en dissolvant le phosphate dans le moins possible d’acide , et le faisant bouillir avec un excès d’une dissolution de potasse. Par ce procédé l’oxide se précipite ordinairement, sous la couleur qui lui est propre et combiné avec une petite quantité d’acide phosphorique , tandis que la plus grande partie de ce dernier se trouve contenue, à l’état de combinaison avec de la potasse, dans la liqueur séparée du précipité par la filtration. On ajoute alors à cette dernière assez d’acide hydrochlorique pour saturer la potasse ,etpour rendre la liqueur très-légèrement acide 5 puis on y verse une dissolution de chlorure calcique, avec un peu d’ammoniaque pour saturer l’acide libre, ce qui détermine l’apparition d’un précipité de phosphate calcique. Les acides qui se comportent avec les réactifs delà même manière que l’acide phosphorique , sont aussi , quand on suit cette marche, séparés de la base avec laquelle ils étaient combinés , et précipités par une dissolution de chlorure calcique*, c’est pourquoi il faut se convaincre de leur absence , afin de pouvoir en toute certitude regarder comme du phosphate calcique le précipité qui a été produit par une dissolution de chlorure calcique. À l’aide du procédé qui vient d’être décrit , on constate la présence de l’acide phosphorique quand il
200 TRAITÉ d’analyse CHIMIQUE.
était combiné avec de l’oxide chromique et de l’oxide céreux; souvent aussi cette méthode conduit plus vite que celles qui ont été exposées précédement à la découverte de l’acide phosphorique quand il se trouvait combiné avec de la magnésie , de l’oxide manganeux , les oxides du fer et autres bases.
Pour trouver l’acide phosphorique dans des quantités extrêmement petites de phosphates, on procède de la manière suivante, d’après Thénard et Vauquelin. On met au fond d’un petit tube de verre soudé à l’une de ses extrémités , un peu de potassium ou de sodium , sur lequel on place la petite quantité de substance dans laquelle on veut rechercher la présence de l’acide phosphorique , et dont il suffit pour cela d’avoir un demi-milligramme, pourvu qu’elle soit bien sèche. On fait alors chauffer le tout avec ménagement jusqu’au rouge, température à laquelle le potassium ou le sodium réduit l’acide phosphorique, et le convertit en phosphure de potassium ou de sodium 5 on enlève l’excès de potassium ou de sodium à l’aide d’un peu de mercure qu’on introduit dans le tube , et qu’on ne tarde pas à faire écouler. Alors, au moyen d’un tuyau délié , on souffle avec précaution sur la masse qui reste dans le tube, afin de l’humecter avec l’air expiré. Lorsqu’ensuite on la relire du tube , elle exhale avec force l’odeur caractéristique du gaz phosphure d’hydrogène.
Il est un peu difficile de découvrir, au chalumeau , la présence de l’acide phosphorique dans les phosphates solides. D’ après Berzelius , on procède pour cela de la manière suivante. O11 fait fondre avec de l’acide borique, sur du charbon , un peu de la combinaison qu’on veut essayer , et lorsque la masse a cessé de se boursouffler , on enfonce dans le globule un petit bout de fil d’acier , assez long pour le dépasser des deux côtés , puis on chauffe fortement avec la flamme intérieure. Après le refroidissement , on enlève le globule de dessus le charbon,
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et on le met , enveloppé dans un morceau de papier , sur une enclume , où on le frappe légèrement avec un marteau $ par ce moyen on opère la séparation du pliosphure de fer qui s’est produit , et qui se présente sous la forme d’un culot métallique rond , attirable à l’aimant , cassant et susceptible de se briser quand on le frappe fortement avec un marteau. On ne saurait , par ce procédé, découvrir une petite quantité d’acide pliospborique dans la substance soumise à l’essai ; il faut aussi que cette substance ne contienne ni acide sulfurique , ni acide arsenique, ni aucun oxide métallique capable d’ètre réduit par le fer, attendu que, dans ce cas , on obtient un globule également cassant , fusible , et semblable au pliosphure de fer sous certains rapports. Cette méthode exige aussi qu’on soit un peu habitué à manier le chalumeau.
Lorsqu’on humecte un phosphate solide avec de l’acide sulfurique, et qu’après l’avoir saisi entre les serres en platine d’une paire de pincettes , on le porte dans la flamme intérieure du chalumeau , la flamme extérieure acquiert une couleur verdâtre. Cette méthode pour découvrir l’acide phosphorique au chalumeau a été indiquée par Fuclis. Cependant elle ne donne un bon résultat que dans un petit nombre de cas, et il est à remarquer aussi que les borates produisent des phénomènes semblables.
Les phosphates sont fixes au feu , quand la base qui s’y trouve combinée avec l’acide phosphorique l’est ellemême. La plupart d’entre eux sont fusibles à une haute température. C’est ce qui arrive principalement aux surpliosphates , qui , après avoir été fondus , sont insolubles dans la plupart des acides. Un très-grand nombre de ces sels sont décomposés par le charbon à la chaleur rouge ; il se forme alors, dans certains cas , un pliosphure métallique, et dans d’autres, surtout lorsqu’il y a un excès d’acide phosphorique , du phosphore se sublime.
D’après ce qui a etc dit sur la manière dont l’acide phosphorique se comporte avec les réactifs, on voit que la découverte de cet acide présente fort souvent de grandes difficultés. On le reconnaît d’une manière positive à ce que l’on démontre clairement l’absence, dans les combinaisons soumises à l’essai, des autres acides dont les réactions ont de la ressemblance avec les siennes. La propriété de former avec l’oxide plombique une combinaison qui, lorsqu’elle a été fondue à la flamme du chalumeau , cristallise ensuite par le refroidissement, est la seule que l’acide phosphorique ne partage avec aucun autre acide. La manière dont cet acide et les phosphates se comportent avec le potassium est également propre à lui seul. C’est donc par là seulement que ces combinaisons se distinguent de toutes les autres substances.
2°. Acide phosphoreux.
L’acide phosphoreux s’obtient , à l’état aqueux et aussi concentré que possible , en décomposant le chloride phosphoreux par le moyen de l’eau et évaporant la liqueur avec ménagement. Il forme alors un liquide épais , sirupeux , qui ne peut pas toujours cristalliser , mais qui donne cependant des cristaux dans certaines circonstances. Il est très-soluble dans l’eau , et s’y dissout en toutes proportions *, mais la dissolution absorbe lentement de l’oxigène, et se convertit partiellement en acide phosphorique. Lorsqu’on chauffe de l’acide phosphoreux aqueux aussi concentré que possible , sur une petite lampe à esprit de vin , dans une petite cuiller en platine ou dans tout autre vaisseau, il se dégage un gaz , qui , par l’effet de la chaleur, brûle avec une flamme verdâtre, en répandant une fumée blanchâtre- Si l’on chauffe l’acide dans une petite cornue, il s’en dégage un gaz, qui ne s’enflamme pas de lui-mème au contact de l’air , qui a une odeur très- désagréable, et qui , lorsqu’on y met le feu , brûle avec une flamme vive , en donnant une fumée blan-
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clie. Quand on fait passer ce gaz dans une dissolution de nitrate argentique, la moindre parcelle en suffit pour produire dans cette liqueur d’abord un trouble brun et ensuite un précipité brun-noir. Toutes les fois qu’on chauffe l’acide phosphoreux liquide , soit dans une cuiller en platine , soit dans une cornue, il reste de l’acide phosphorique.
L’acide phosphoreux forme arec les bases des sels , dont ceux qui sont produits par les alcalisjouissent seuls d’une grande solubilité dans l’eau. Les phosphites qui ont pour base une terre ou un oxide métallique proprement dit, ne sont pas tous insolubles dans l’eau , mais ne s’y dissolvent pour la plupart que très-difficilement. Cependant tous les phosphites sont dissous par les acides libres. Ces dissolutions des phosphites dans les acides réduisent, comme celle de l’acide phosphoreux lui-même , plusieurs oxides métalliques aisément réductibles. Elles précipitent l’or, à l’état métallique , de sa dissolution. Lorsque, dans une dissolution de chlorure mercurique , on en verse une d’acide phosphoreux , sans toutefois mettre cette dernière en trop grande quantité , il se produit un précipité blanc de chlorure mercureux , qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique , et dont la quantité augmente par l'effet d’un repos prolongé. Ce précipité est converti en mercure métallique par une plus grande quantité d’acide phosphoreux, et la réduction s’opère surtout d’une manière rapide avec le secours de la chaleur. Une dissolution d’un sel cuivrique est également réduite par l’acide phosphoreux , mais seulement à la faveur de l’ébullition.
Les dissolutions des sels neutres des terres et des oxides métalliques produisent dans celles des phosphites neutres ou alcalins des précipités qui ne sont cependant point aussi insolubles que ceux qu’elles déterminent dans les dissolutions des phosphates. Aussi arrive-t-il fort souvent à ces précipités de ne se manifester que quand les disso-
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lutions ne sont point trop étendues ; leur quantité augmente aussi beaucoup par l’effet d’un repos prolongé de la liqueur et par celui de l’ébullition. Le phospbite plombique paraît être le plus insoluble de tous les phosphites : c’est pourquoi la dissolution d’acétate ou de chlorure plombique détermine un précipité blanc, même dans des dissolutions fort étendues de phosphites.
À l’état solide , tous les phosphites subissent une décomposition cpiand on les fait rougir, et se convertissent en phosphates. Pendant cette opération , la plupart d’entre eux dégagent du gaz hydrogène , parce que leur eau de cristallisation se décompose , et que son oxigène sert à transformer l’acide phosphoreux en acide phosphorique. Les phosphites neutres se convertissent en phosphates neutres par la calcination. A cette classe appartiennent les combinaisons de l’acide phosphoreux avec les alcalis fixes , les terres et beaucoup d’oxides métalliques. Le gaz hydrogène qui se dégage contient des traces de phosphore, et lephosphate produit doit aussi à une petite quantité de ce corps une couleur légèrement rougeâtre ou brunâtre , tandis qu’à l’état de pureté il est blanc. Mais cette coloration du phosphate produit par la calcination n’apparaît qu’après le refroidissement. Si l’on fait chauffer le sel , il devient incolore; et si on le dissout clans l’acide hydrochlorique, on obtient pour résidu quelques faibles traces d’une substance rougeâtre qui contient du phosphore. D’autres phosphites, dans lesquels il entre moins d’eau de cristallisation, sont convertis en sous-phosphates par la calcination , durant laquelle il se dégage du gaz pliosphure d’hydrogène peu chargé de phosphore, qui ne s’enflamme point spontanément à l’air , mais qui brûle vivement lorsqu’on y met le feu , et répand alors une fumée blanche. D’autres phosphites encore dégagent, lorsqu’on les convertit en phosphates par la calcination , un gaz qui contient un peu de phosphore , mais en très-faible pro-
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portion. On peut faire ces expériences même sur des quantités fort petites de pliospliites , en les chauffant sur la lampe à esprit de vin , dans un tube de verre soudé à l’un de ses bouts, qui a été tiré en une longue pointe et courbé sur le sel.
An chalumeau , lesphosphites pourraient être distingués d’autres combinaisons par la même méthode que Berzelius a indiquée pour les phosphates ( p. 200).
L’acide phosphoreux concentré se comporte d’une manière tellement caractéristique , quand on le fait chauffer, qu’on ne saurait le confondre avec aucun des acides dont il a été question jusqu’ici. La manière dont les phospliites se comportent lorsqu’on les fait rougir dans une cornue est également si remarquable , qu’elle les distingue sans peine des autres sels.
Une combinaison d’acide phosphoreux et d’acide phosphorique, que beaucoup de chimistes regardent comme un acide particulier et appellent acide hypopliosphorique , prend naissance quand du phosphore se résout en liquide à l’air humide. L’acide phosphoreux qu’elle contient fait que, quand elle est concentrée, elle se comporte comme cet acide dès qu’on la fait chauffer: si on la traite par des bases, elle donne des phosphates et des phospliites.
ACIDE HYPOPHOSPHOREUX
L’acide hypophosphoreux aqueux et aussi concentré que possible , ressemble tellement à l’acide phosphoreux concentré, par la manière dont il se comporte, qu’on peut à peine l’en distinguer. On ne l’a point encore obtenu cristallisé. Les dissolutions d’or et de chlorure mercurique sont réduites plus rapidement par lui que par l’acide phosphoreux, et avec les mêmes phénomènes. 11 se comporte absolument de même que l’acide phosphoreux quand on le chauffe.
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L’acide hypophosplioreux forme avec toutes les bases des sels qui sont solubles dans l’eau. Aussi les dissolutions dessels de terres et d’oxides métalliques ne produisent-elles point de précipité dans celles des hypopliosphites, à moins que la réduction de l’oxide métallique n’ait lieu ; mais cette réduction n’arrive que quand 011 verse des dissolutions d’or, de mercure, d’argent ou de cuivre, soit dans l’acide hypophosplioreux pur, soit dans la dissolution de ses sels rendue acide par l’addition d’un acide libre. La réduction ne s’opère non plus', dans les dissolutions cuivriques, que quand les liqueurs sont très-concentrées, et qu’on les chauffe long-temps.
A l’état solide , tous les hypopliosphites se décomposent lorsqu’on les fait rougir» Quand 011 les calcine dans une petite cornue, en suivant le procédé indiqué précédemment (P- 2o4*) pour les pliospliites , et qu’on plonge le bec de la cornue dans l’eau, la plupart de ces sels dégagent un gaz, qui, pour la*plus grande partie , s’enflamme spontanément au contact de l’air, brûle en répandant une fumée blanche, et laisse à la surface de l’eau un dépôt brun-jaune de phosphore. Si l’on fait passer ce gaz à travers une dissolution de nitrate argentique , la moindre bulle détermine une coloration en brun-noir , et une plus grande quantité de gaz donne naissance à un précipité noir, qui devient blanc par le repos ou par l’action de la chaleur, et qui consiste en argent pur: de l’acide phosphorique se trouve alors dans la liqueur. Lorsqu’on fait passer le gaz à travers une dissolution de chlorure mercurique, il résulte delà un précipité jaune. Dans la décomposition des hypopliosphites produite par la chaleur rouge, il se sublime une faible trace de phosphore, et reste un phosphate neutre, qui parait un peu rougeâtre ou brunâtre après le refroidissement, mais qui n’a pas de couleur tant qu’il est échauffé. Le phosphate neutre ainsi produit se dissout très-facile-
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ment aussi dans Facide hydrochlorique , en laissant une forte petite quantité d'une substance insoluble rouge, qui contient du pliospbore. Les combinaisons de Facide liypophosplioreux avec les alcalis fixes, les terres et la plupart des oxides métalliques, subissent ce genre de décomposition quand on les fait rougir au feu. Il n’y a que les combinaisons de Facide avec les oxides cobaltique et niccolique, qui , lorsqu’on les fait rougir , dégagent en se décomposant du gaz phosphure d’hydrogène non susceptible de s'enflammer spontanément, tandis qu’il reste un surphosphate métallique , qui ne se dissout point dans Facide hydroclilorique parce qu’il a été calciné, et qui ne devient soluble dans l’eau qu’après avoir été bouilli avec de l’acide sulfurique.
L’acide hypophosphorique libre ne peut être confondu avec aucun autre acide, si ce n’est avec l’acide phosphoreux, puisqu’il se comporte de même que ce dernier quand on le fait chauffer. Pour distinguer ces deux acides l’un de l’autre, on les sature avec précaution au moyen d’un alcali fixe , ou mieux d’une terre alcaline , par exemple de la baryte , et l’on évapore la dissolution jusqu’à siccité, puis on fait rougir le sel sec, dans une petite cornue, sur la lampe à esprit de vin. Si alors il se dégage du gaz phosphure trihydrique, l’acide était de Facide hypophosphoreux • mais s’il se dégage un gaz qui ne s’enflamme pas spontanément au contact de l’air, et qui, lorsqu’on y met le feu, brûle avec une flamme bleue, sans répandre de fumée blanche , Facide était de l’acide phosphoreux. Si l’on a une assez grandequantité d’acide hypophosphoreux à sa disposition, on peut déjà le distinguer de Facide phosphoreux à ce que sa dissolution , même concentrée, quand elle a été saturée avec précaution au moyen d’un alcali , ne donne pas de précipité par les dissolutions de sels ayant pour base une terre ou un oxide métallique, cas dans lequel ne se trouve point Facide phosphoreux.
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La propriété dont jouissent les hypopliosphites , à l’exception des hypopliosphites cobaltique et niccolique, de dégager du gaz phospbure trihydrique, lorsqu’on les fait rougir dans une petite cornue, les distingue tellement de tous les autres sels, qu’on ne saurait les confondre avec aucun.
ACIDE BORIQUE
L’acide borique forme, à l’état de pureté, un verre incolore , transparent et cassant , qui entre en fusion au rouge obscur, et qui ne se volatilise point. Après avoir été fondu dans des vaisseaux en platine, l’acide borique se dissout un peu difficilement dans l’eau. Si alors on le fait dissoudre dans de l’eau cliaude, la liqueur dépose par le refroidissement des paillettes cristallines nacrées et onctueuses au toucher, d’hydrate d’acide borique, qui sont peu solubles dans l’eau. La dissolution rougit bien le papier de tournesol bleu, mais elle brunit aussi le papier de curcuma, comme ferait une dissolution alcaline. Lorsqu’on évapore lentement une dissolution aqueuse d’acide borique , une grande quantité de ce dernier se volatilise avec les vapeurs d’eau. L’acide borique est soluble aussi dans l’alcool , à la flamme duquel il communique une couleur verte, qui devient surtout sensible quand on remue la dissolution ou quand l’alcool est presque entièrement consumé. Cette coloration qu’il donne à la flamme de l’alcool est ce qui caractérise le mieux l’acide borique. Lorsqu’on évapore la dissolution alcoolique de cet acide, les vapeurs de l’alcool en entraînent beaucoup avec elles.
Parmi les borates, il n’y a que ceux dont la base est alcaline qui soient solubles dans l’eau. Les combinaisons de l’acide borique avec les terres et les oxides métalliques proprement dits sont, à l’état neutre, sinon insolubles, du moins pour la plupart peu solubles dans l’eau.
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Voilà pourquoi les dissolutions neutres de sels ayant pour base line terre ou un oxide métallique ne produisent de précipité , dans la dissolution neutre des borates alcalins , que quand les liqueurs ne sont point trop étendues. C’est ce qui arrive, par exemple, lorsqu’on mêle les dissolutions des borates avec une dissolution de chlorure hary tique qni ne soit pas trop étendue : le précipité qui résulte de cette réaction se dissout complètement dans une grande quantité d’eau *, il est plus soluble encore dans une dissolution de chlorure ammonique. Le précipité qu’une dissolution de chlorure calcique détermine dans celles des borates , est encore plus soluble que le borate barytique dans l’eau et surtout dans une dissolution de chlorure ammonique. Cependant , les précipités que les dissolutions de nitrate plomhique , nitrate mercureux et nitrate argentique font naître dans celles des borates, sont beaucoup moins solubles. Celui que le nitrate plombique détermine est blanc , et celui qui doit naissance au nitrate mercureux est brun. Le nitrate argentique en produit un blanc dans les dissolutions concentrées des borates , et un brun, au contraire, dans celles qui sont étendues \ mais tous deux se dissolvent facilement, tant dans l’ammoniaque que dans l’acide nitrique étendu.
Lorsqu’on décompose des borates solubles en les faisant bouillir avec de l’acide sulfurique étendu , il se forme dans la liqueur, parle refroidissement, des paillettes cristallines d’acide borique peu soluble. On peut aisément reconnaître ces paillettes aux propriétés qui ont été indiquées plus haut 5 mais il faut avoir soin auparavant de les laver avec un peu d’eau, pour enlever etl’acide sulfurique qui pourrait y rester adhérent, et le sulfate qui s’est formé.
Quand, après avoir pulvérisé les borates, on les humecte avec quelques gouttes d’acide sulfurique dans une petite capsule en porcelaine ou dans un, creuset en platine,
traité d’analyse chimique.
qu’ ensuite on verse dessus de l’alcool , et qu’on met le feu à ce dernier , il brûle avec une flamme verte, dont la teinte devient bien prononcée surtout lorsqu’on remue la liqueur. Il esta remarquer, sous ce rapport, que des cliîorures métalliques sur lesquels on verse de l’acide sulfurique et de l’alcool , peuvent communiquer à la flamme de ce dernier une couleur bleue verdâtre, qui tient à de l’éther hydrochlorique produit dans le cours de l’opération , mais qui ressemble fort peu à celle dont la présence de l’acide borique détermine la manifestation.
D’après Turner, pour reconnaître les borates au chalumeau , on les mêle avec un mélange d’une partie de spath fluor en poudre et quatre parties et demie de bisulfate potassique, on détrempe le tout dans un peu d’eau, et on l’expose , sur un fil de platine, à la pointe de la flamme intérieure \ peu de temps après la fusion , on voit se manifester autour de la flamme une couleur verte, qui ne tarde pas à s’effacer et qui ne réparait plus.
Le plus sûr caractère pour reconnaître l’acide borique est la couleur verte que cet acide libre et les borates décomposés par l’acide sulfurique communiquent à la flamme cle l’alcool.
ACIDES DU CARBONE
i°. Acide carbonique.
L’acide carbonique constitue, à l’état de pureté, un gaz qui n’est point combustible, et qui ne peut non plus entretenir ni la combustion d’autres corps ni la respiration. Ce gaz est plus pesant que l’air atmosphérique, propriété qui permet de le transvaser presque comme un liquide d’un vaisseau dans 1111 autre : cependant , à l'instar de tout les gaz, il se mêle assez promptement avec l’air atmosphérique. Il rougit le papier de tournesol bleu et
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imbibé d’eau; mais la couleur rouge qu’il lui communique disparaît à l’air. L’acide carbonique se dissout dans l’eau; mais quand on laisse la dissolution exposée long-temps à l’air, ou qu’on la fait bouillir, l’acide qu’elle contient se dissipe presque en totalité. La dissolution de l’acide carbonique dans l’eau rougit le papier de tournesol bleu, comme fait l’acide gazeux, et la couleur rouge disparaît également à l’air. L 'eau de chaux , X eau de baryte et Veau de strontiane y produisent des précipités blancs; cependant, quand on ne met qu’une petite quantité d’eau de chaux dans la dissolution, le précipité disparaît si l’on Tient à remuer la liqueur , et , lors même que sa quantité est plus considérable, il se dissout dès qu'on ajoute davantage de dissolution d’acide carbonique.
Parmi les sels auxquels l’acide carbonique donne naissance, ceux qui ont pour base un alcali sont solubles dans l’eau, tant à l’état neutre, qu’à celui de sursels. Mais les combinaisons neutres de l’acide carbonique avec des terres et des oxides métalliques proprement dits sont insolubles dans l’eau ; c’est ce cpii fait que les dissolutions des sels terreux et métalliques sont précipitées par des dissolutions de carbonates alcalins. Lorsque, dans cette décomposition, l’acide carbonique ne se combine point avec la base, il se dégage en faisant effervescence, et la base se sépare. Ce cas a lieu, par exemple, quand on précipite des sels alnminiques neutres par des carbonates alcalins. Les dissolutions des carbonates alcalins donnent des précipités, non-seulement par les sels terreux, mais même par quelques terres, comme par Veau de chaux , X eau de baryte et Xeau de strontiane. Il n’y a que très-peu de carbonates insolubles dans l’eau qui soient solubles dans une dissolution aqueuse d’acide carbonique. Le carbonate aluminique principalement appartient à cette catégorie. Aussi une dissolution de carbonate potassique produit-elle un précipité dans la dissolution neutre de ce sel, tandis
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que celle dubicarbonate potassique n’y en fait point naître.
Les dissolutions aqueuses des carbonates sont décomposées par tous les acides solubles dans l’eau *, l’acide carbonique se dégage alors avec effervescence. Quand la quantité du carbonate est trop peu considérable, il ne se fait pas d’effervescence parce qu’alors l’acide carbonique mis à nu reste en dissolution dans l’eau. Lors même que le carbonate est plus abondant, ou même en très-grande quantité, les premières gouttes d’acide qu’on verse dans la liqueur ne produisent qu’une faible effervescence, souvent a peine appréciable; ce phénomène tient à ce qu’alors l’acide carbonique mis en liberté se combine avec la portion non encore décomposée du sel , et forme avec elle un surcarbonate. Il faut donc ajouter peu à peu à la dissolution du carbonate assez cl’acide pour la décomposer complètement, et de cette manière l’acide carbonique se dégage en donnant lieu à une effervescence, qui elle-même devient peu à peu de plus en plus forte. Lorsqu’au contraire on verse une petite quantité de la dissolution du carbonate dans celle de l’acide, il se manifeste dès le premier instant une vive effervescence.
Tous les carbonates insolubles dans l’eau sur lesquels on verse de l’acide libre, après les avoir réduits en poudre , se décomposent avec dégagement de gaz acide carbonique, et se dissolvent dans l’acide, lorsque leur base forme avec ce dernier une combinaison soluble. Il résulte de là qu’après le dégagement complet de l’acide carbo* nique, le carbonate insoluble ne peut plus être précipité de la dissolution acide par de l’ammoniaque qu’on y verse *, cependant l’ammoniaque peut y produire un précipité quand la base du sel est précipitable par elle des dissolutions de ses sels solubles dans l’eau*, mais alors le précipité n’est constitué que par la base seule. Ce caractère distingue tous les précipités produits par les carbonates alcalins, de ceux qui sont déterminés par d’autres sels
ACIDES. 2 i 3
alcalins dont les acides forment, comme l’acide carbonique, des combinaisons insolubles avec les terres et les oxides métal liques. Lorsqu’on verse une dissolution de carbonate potassique ou sodique dans une dissolution de chlorure barytique et de chlorure calcique, ou dans celle d’autres sels barytiques et calciques solubles, ou qu’on dissout dans l’acide hydrochlorique le précipité qui s’est formé, ce dernier ne reparaît plus par la sursaturation de la liqueur avec de l’ammoniaque. Mais quand , au lieu du carbonate alcalin , on prend un phosphate alcalin , et qu’on fait dissoudre dans l’acide hydrochlorique le précipité déterminé par ce dernier sel, la sursaturation de la liqueur avec de l’ammoniaque reproduit un précipité de phosphate barytique ou calcique.
L’effervescence qui accompagne la décomposition des carbonates n’a point d’odeur bien caractéristique. Lorsqu’on décompose ces sels par l’acide sulfurique affaibli , et qu’on tient au dessus du vase une baguette de verre qu’on a trempée dans l’ammoniaque, on n’aperçoit presque pas de nuages blancs. L’acide carbonique qui se dégage diffère par là d’autres acides gazeux que l’acide sulfurique chasse avec effervescence de leurs combinaisons. Quelques carbonates insolubles ne dégagent point d’acide carbonique, dans certaines circonstances, lorsqu’on les traite par l’acide hydrochlorique ou l’acide nitrique. C’est ce qui arrive surtout aux combinaisons existantes dans la nature de l’acide carbonique avec la magnésie et la chaux (spath amer, dolomite), ainsi qu’avec l’oxide ferreux (fer spathique), combinaisons qui , dans le premier instant , ne font pas du tout effervescence lorsqu’on verse dessus de l’acide hydrochlorique concentré, sans les avoir réduises en petits morceaux; mais elles se décomposent quand on les chauffe avec cet acide, et elles font aussi effervescence lorsqu’on les pulvérise avant de les soumettre à son action. Le carbonate barytique, celui surtout qu’on rencontre dans la
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nature, n’éprouve également presque aucune décomposition delapartderacidenitriqueordinaire; cependant, dès qu’on étend l’acide d’eau , ce sel s’y dissout avec effervescence.
Les carbonates neutres ayant pour base un alcali fixe ne perdent pas leur acide carbonique par la calcinaticn. Les surcarbonates alcalins fixes ne perdent non plus par là que leur excès d’acide carbonique, et se convertissent en carbonates. La calcination ne décompose également point les carbonates barytique et strontianique. Le carbonate calcique , soumis à une très-forte calcination , dans un petit creuset en platine , sur une lampe à esprit de vin à double courant d’air, ne perd qu’une petite partie de son acide carbonique; mais cet acide peut être entièrement dégagé par une chaleur plus intense, ou en faisant passer des vapeurs d’eau sur le sel rouge. Les autres carbonates abandonnent tous leur acide carbonique quand on les calcine, et ils le perdent même à une température qui n’est pas très-élevée. Les acides ou les oxides agissant comme acides qui sont insolubles dans l’eau, tels que l’acide sili— cique , l’acide titanique , l’acide tantalique , l’oxide stannique, etc., et qui, par conséquent, ne peuvent point dégager l’acide carbonique des dissolutions des carbonates , le chassent des carbonates alcalins quand on les fait fondre avec ces sels.
Les carbonates alcalins qu’on calcine fortement, après les avoir mêlés avec du charbon en poudre, perdent leur acide carbonique, qui est converti par le charbon en oxide carbonique, lequel s’échappe sous forme gazeuse.
Les carbonates neutres solubles dans l’eau colorent fortement en bleu le papier de tournesol rouge. Les dissolutions des surcarbonates produisent aussi le même effet, mais à un degré moins prononcé.
Les carbonates sont très-faciles à distinguer des autres sels par le dégagement de gaz acide carbonique inodore
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que, solubles ou non dans leau , ils produisent avec effervescence quand on les traite par des acides solubles.
2°. Acide oxiliqtje.
L’acide oxalique forme des cristaux qui , exposés à l’air cbaud , perdent une partie de leur eau de cristallisation et tombent en poudre. Il est soluble dans l’eau; ses cristaux pétillent quelquefois en s’y dissolvant. La dissolution est très-acide. Lorsqu’on cbaufFe l’acide cristallisé, une partie se volatilise sans avoir éprouvé de décomposition , et se rassemble en un sublimé cristallin, tandis qu’une autre est convertie en gaz acide et en gaz oxide carboniques.
L’acide oxalique ne forme des sels solubles dans l’eau qu’avec les alcalis et un petit nombre d’oxides métalliques, tels que l’oxide stan nique, l’oxide cliromique , l’alumine, l’oxide ferrique , etc. Les oxalates alcalins sont plus solubî es que les suroxalales. Les combinaisons de l’acide oxalique avec la plupart des terres et des oxides métalliques sont tout-à-fait insolubles ou fort peu solubles. Cependant elles se dissolvent toutes dans les acides libres , quoiqu’on soit souvent obligé d’employer une assez grande quantité de ces derniers pour opérer leur dissolution. L’oxalate calcique est, de tous ces sels , le plus insoluble dans l’eau. Aussi peut-on découvrir les moindres traces d’acide oxalique dans une dissolution neutre, en y versant un peu d’une dissolution de chlorure calcique ou d’un autre sel calcique neutre. Il se produit alors un précipité blanc qui, lorsque l’acide oxalique est peu abondant, ne se sépare quLprès un assez long espace de temps ou avec le secours de la chaleur. Ce précipité, quoique soluble dans les acides bydroclilorique et nitrique, ne se dissout cependant point dans de petites quantités de ces acides. L’oxalate calcique est moins soluble encore (p. 27) dans l’acide oxalique , l’acide acétique et autres acides organiques ; ce qui fait qu’une dissolution d’acide oxalique
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ou de bioxalate potassique suffit déjà pour déterminer un précipité dans les sels calciques neutres. Mais ce qui caractérise le mieux la manière dont l’acide oxalique se comporte à l’égard de la chaux, c’est qu’un précipité blanc d’oxalate calcique est produit même dans la dissolution du sulfate calcique, qui est très-peu soluble, nonseulement par la dissolution d’un oxalate neutre , mais encore par celles des suroxalates , et même par celle de l’acide oxalique. C’est à ce caractère surtout qu’on distingue l’acide oxalique de tous les autres acides qui forment des sels peu solubles ou insolubles avec la chaux, puisqu’il n’existe point d’autre acide qui produise un précipité dans les dissolutions de sulfate calcique.
Les dissolutions des oxaîates alcalins , de même que celles des suroxalates et celle aussi de l’acide oxalique, déterminent , dans les dissolutions neutres et même dans les dissolutions acides d’un très-grand nombre de sels ayant pour base une terre ou un oxide métallique, des précipités dont il a été parlé en traitant de la manière dont chaque base se comporte avec les réactifs.
La dissolution de l’acide oxalique et les dissolutions de tous les oxaîates dans un acide libre, par exemple dans l’acide hydrochlorique , réduisent plus facilement que les acides organiques une dissolution de chlorure aurique avec laquelle on les fait bouillir. Lorsque le chlorure aurique existe en grande quantité dans la dissolution, le gaz acide carbonique produit par la décomposition de l’acide oxalique se dégage avec effervescence pendant l’ébullition (p. 1 35).
Si l’on verse une dissolution concentrée d’acide oxalique sur du suroxide cle manganèse pulvérisé, du suroxide plombeux ou du suroxide pïombique , du gaz acide carbonique ne tarde pas à se dégager avec effervescence. Le même effet a lieu quand ce sont des dissolutions de suroxalates qu’on verse sur les suroxides } mais les dis-
solutions des oxalates neutres ne le produisent qu’a près qu’on a ajouté un peu d’acide hydrochlorique à la liqueur.
Lorsqu’on fait chauffer modérément de l’acide oxalique cristallisé ou des oxalates avec de Y acide sulfurique concentré , et que, s’il s’agit d’oxalates , on emploie un peu plus d’acide sulfurique qu’il n’en faut pour saturer la base, un dégagement rapide de gaz acide carbonique et de gaz oxide carbonique a lieu avec effervescence. Quand l’expérience se fait dans un tube de verre soudé à l’une de ses extrémités , le gaz qui se dégage brûle avec une flamme bleue , à l’orifice du tube , dès qu’on y met le feu. Si l’on recueille ce gaz sur l’eau dans un tube de verre soudé à l’un de ses bouts, et qu’on l’y agite avec un peu d’eau et de potasse pure, il y en a la moitié, à peu près, qui se trouve absorbée; le reste consiste en gaz oxide carbonique, qui, lorsqu’on y met le feu, brûle avec une flamme bleue plus vivement qu’il ne faisait avant d’avoir été débarrassé du gaz acide carbonique. Si , au lieu d’une dissolution de potasse, c’est avec de l’eau de chaux qu’on agite le gaz dégagé pendant l’opération , cette liqueur se trouble beaucoup. Le liquide qui reste après qu’on a fait chauffer l’acide oxalique ou l’oxalate avec de l’acide sulfurique concentré , n’est point coloré : si cependant il a pris une teinte noire ou brune, on doit conclure de là que l’acide oxalique ou l’oxalate n’était point pur, mais contenait une matière organique. Lorsque cette dernière est abondante, on remarque aussi une odeur d’acide sulfureux, après avoir chauffé pendant long-temps l’acide oxalique ou l’oxaîate avec l’acide sulfurique. Quand, au lieu d’employer l’acide sulfurique concentré ordinaire pour faire cette expérience, on prend de l’acide sulfurique fumant , alors le dégagement de gaz acide carbonique et de gaz oxide carbonique s’opère même à froid, si l’oxalale est sec , ou si l’acide oxalique a perdu par l’efflorescence une partie de son eau de cristallisation.
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Tous les oxalates se décomposent, mais diversement, lorsqu'on les fait rougir. Les oxalates neutres des alcalis fixes, les oxalates barytique, strontianique et calcique se convertissent en carbonates neutres , avec dégagement de gaz oxide carbonique. Si la calcination a lieu dans une petite cornue , et qu’on mette le feu au gaz qui se dégage, il brûle avec une flamme bleue. Le carbonate qui reste pour résidu devrait être blanc*, mais il a toujours une couleur grisâtre, même lorsque l’oxalate était aussi pur que possible : cette coloration tient ou à ce qu’on ne peut pas purifier parfaitement l’oxalate , ou, ce qui est plus vraisemblable, à ce qu’en se dégageant, une petite portion du gaz oxide carbonique perd une partie de son carbone. Lorsqu’on fait rougir des oxalates alcalins impurs, comme, par exemple, le sel d’oseille existant dans le commerce, le résidu est souvent noir. Si la calcination s’exécute à une très-forte chaleur, le carbonate calcique restant abandonne une partie de son acide carbonique.
Les suroxalates alcalins que l’on fait rougir se convertissent en carbonates neutres , tandis qu’il se dégage un mélange d’une grande quantité de gaz oxide carbonique avec une petite quantité de gaz acide carbonique.
Les combinaisons de l’acide oxalique avec les bases qui ne sont pas susceptibles de s’unir à l’acide carbonique, ou dont les carbonates perdent très-facilement leur acide carbonique par la calcination, éprouvent, quand on les fait rougir , une décomposition dont le résultat est que les bases restent seules, pendant qu’il se dégage des volumes égaux de gaz oxide et de gaz acide carboniques. Ici se rangent les oxalates magnésique, aîuminique, manganeux , ch comique, titanique, etc.
Les combinaisons de l’acide oxalique avec des oxides métalliques réductibles par l’oxide carbonique , subissent, quand on les calcine, une décomposition qui a pour effet de metlre le métal en évidence à l’état de régule, et
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de dégager de l’acide carbonique seulement. C’est ce qui arrive aux oxalates ferreux , ferrique, niccolique , cobaltique , cuivrique , etc. O11 prétend que les oxalates plombique et zincique se convertissent en sous-oxides , lorsqu’on les fait rougir dans une cornue.
L’acide oxalique et les oxalates se distinguent tellement, sous forme solide, par la manière dont ils se comportent avec l’acide sulfurique, et, dans leurs dissolutions, par les réactions qu’ilsexercent avec une dissolution de sulfate calcique, qu’on ne saurait les confondre avec d’autres substances.
L’oxigène et le carbone produisent , en se combinant avec l’hydrogène , une longue série d’acides, qu’on a coutume d’appeler organiques . Ces acides forment, avec les bases, des sels qui diffèrent de tous les autres sels dont il peut être question ici , parce que , quand on les distille dans une petite cornue , ils donnent les mêmes produits que d’autres substances organiques, et laissent un résidu qui contient beaucoup de carbone libre, auquel il doit une couleur noire. Je sortirais des bornes de ce manuel en insistant sur les caractères à l’aide desquels on distingue ces acides organiques les uns des autres.
acide silicique
L’acide silicique pur, lorsqu’il a été préparé par l’art, forme une poudre blanche qui croque sous la dent* La nature nous l’offre cristallisé dans le cristal de roche, et compacte dans le quarz : il est alors blanc, ou souvent coloré par des traces très-faibles d’oxidemanganique ou d’oxide ferrique. Le cristal de roche et le quarz rayentlégèrement le verre \ ils sont moins durs que le diamant et quelques pierres gemmes.
Tel qu’on le trouve dans la nature , l’acide silicique est insoluble dans l’eau et dans presque tous les acides. Celui même qu’on a obtenu par les procédés de l’art ne se dis-
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sout ni dans l’eau , ni dans la plupart des acides, après avoir subi l’action de la chaleur rouge. Son insolubilité dans l’eau l’empêche par conséquent de dégager l’acide carbonique avec effervescence des carbonates. Cependant, lorsqu’on fond de l’acide silicique avec des carbonates alcalins , il se combine avec les bases, tandis que l’acide carbonique s’échappe en faisant effervescence. Aussi, lorsqu’on projette de l’acide silicique dans du carbonique potassique ou sodique fondu , la liqueur produit-elle la même effervescence que quand on verse la dissolution d’un acide dans celle d’un carbonate.
Parmi les acides, V acide hydrofluorique est le seul qui dissolve facilement la poudre , soit de l’acide silicique qu’on a fait rougir au feu , soit de celui qui se rencontre dans la nature. Plus la dissolution aqueuse de l’acide hydrofluorique est concentrée, etplus aussi l’acide silicique s’y dissout avec facilité. Lorsque l’acide hydrofluorique est assez fort pour fumer à l’air, il se dégage tant de chaleur pendant la dissolution de l’acide silicique , que le tout entre en ébullition. Mais on ne peut faire l’opération que dans des vases métalliques , parce que l’acide hydrofluorique attaque également l’acide silicique contenu dans le verre.
L’acide silicique qu’on n’a point fait rougir, ou qui du moins n’a pas été desséché avec trop de force , n’est souvent pas complètement insoluble dans l’eau et les acides. Lorsqu’on le sépare du cliloride silicique, et principalement du fluoride silicique , par le moyen de l’eau , il s’en dissout une petite quantité dans l’eau \ mais celle-ci n’acquiert par là ni aucune saveur, ni la propriété de rougir le papier de tournesol. L’acide silicique ne peut être reconnu dans cette dissolution qu’autant qu’on évapore la liqueur presque à siccité , et qu’on verse sur le résidu de l’eau , dans laquelle il ne se dissout plus.
Une dissolution de potasse dissout aisément , avec le secours de la chaleur, l’acide silicique qui a été desséchée ,
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mais sans qu’on le fasse rougir ; la dissolution ne se prend point en gelée parle refroidissement. Les dissolutions de carbonate potassique et de carbonate sodique dissolvent également avec facilité, à chaud l’acide silicique desséché au feu*, mais la liqueur se prend , quand elle est refroidie, en une gelée opaline, qui est d’autant plus ferme et qui se forme d’autant plus rapidement que la dissolution est plus concentrée. L’acide silicique qu’on a fait rougir se dissout aussi, mais moins aisément que l’autre, dans les dissolutions des alcalis purs et des carbonates alcalins fixes.
Parmi les silicates, ceux qui contiennent un alcali et un grand excès de cette base, sont solubles dans l’eau. Plus la quantité d’acide silicique est considérable dans ces combinaisons , moins celles-ci ont de facilité à se dissoudre dans l’eau , et quand elles contiennent une trèsgrande proportion d’acide silicique, elles résistent à Faction de l’eau et des acides; il faut cependant excepter l’acide bydrofiuorique. Le verre est au nombre des combinaisons de ce dernier genre. Lorsqu’on dissout dans beaucoup d’eau des silicates d’alcalis fixes contenant un grand excès de base, et qu’on sursature cette dissolution avec de l’acide hydrochlorique ou avec un autre acide , il ne se produit pas de précipité d’acide silicique; mais le silicate alcalin se dissout dans Facide étendu. Cependant, si l’on évapore la liqueur acide lorsqu’elle est parvenue à un certain degré de concentration , Facide silicique se sépare, après le refroidissement, en une gelée transparente, ayant beaucoup de ressemblance avec celle qui se forme par le refroidissement d’une dissolution de colle animale dans l’eau bouillante. Quand on verse de l’eau sur cette gelée, la plus grande partie de Facide silicique se réduit en flocons déliés et insolubles; mais il s’en dissout aussi une partie dans l’eau, parce que la dissolution du silicate alcalin dans Facide n’a point été totalement décomposéepar l’évaporation. Mais si Ion a évaporé la gelée silici-
que jusqu’à parfaite siccité , et qu’on traite le résidu par l’eau , l’acide silicique tout entier reste sans se dissoudre.
Lorsque le sous-silicate alcalin contient un peu plus d’acide silicique , mais qu’il est cependant encore soluble dans l’eau , l’acide hydroclilorique versé dans cette dissolution en quantité suffisante pour la sursaturer , sépare Une partie de l’acide silicique sous la forme de flocons déliés et insolubles , tandis que l’autre portion de cet acide reste dissoute dans la liqueur acide : cette dernière portion forme une gelée par l’évaporation , et ne se sépare complètement que quand on dessèche tout-à-fait la dissolution et qu’on traite le résidu sec par l’eau. Plus la dissolution aqueuse d’un pareil sous-silicate alcalin est étendue, moins il s’en sépare d’acide silicique quand on la sursature avec de l’acide hydrochlorique. Si elle est très-concentrée, et qu’elle contienne une assez grande quantité d’acide silicique, celui-ci s’en sépare avec une telle abondance, par l’addition de l’acide hydroclilorique , que la liqueur entière se prend en un magma épais.
Les sous-silicates barytique , strontianique et calcique se comportent, du moins avec les acides , de meme que les sous-silicates alcalins. Quand on les traite par l’acide hydrochlorique , la plus grande partie de l’acide silicique est mise en liberté $ mais une partie de cet acide reste en dissolution , et forme une gelée , quand on concentre la liqueur acide par l’évaporation : cette portion d’acide silicique ne se sépare non plus complètement que lorsque , après avoir évaporé la gelée jusqu’à siccité , on traite le résidu par l’eau.
Les autres silicates sont insolubles dans l’eau. On peut les partager en deux classes, relativementà la manière dont ils se comportent avec les acides ; en effet les uns sont décomposés par les acides forts , tel que l’acide hydrochlorique concentré , les autres résistent à l’action des acides les plus puissans.
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Les silicates décomposablcs par l’acide bydrocblorique ne subissent pas tous le meme genre de décomposition. Quand, après avoir réduit le sel en poudre line, on verse dessus de l’acide bydrocblorique à froid, il lui arrive souvent de se décomposer d’une manière subite : beaucoup de chaleur se dégage dans l’opération , et le tout se prend en un magma gélatineux. Si alors on verse de l’eau sur ce magma, les bases qui auparavant étaient combinées avec de l’acide silicique se dissolvent à l’état de chlorures métalliques , tandis que l’acide silicique reste sous la forme de flocons déliés. Ici se rangent surtout plusieurs silicates que l’on rencontre dans la nature, qui portent le nom de zéolitbes, et parmi lesquels il faut principalement rapporter ceux qui contiennent de l’eau de cristallisation ; dans la plupart des cas cependant, ils ne sont point attaqués du tout par l’acide bydrocblorique , lorsqu’on les a préalablement fait rougir au feu. Souvent, au contraire, les silicates réduits en poudre très-fine ne sont décomposés par l’acide bydrocblorique qu’à la faveur d’une digestion prolongée , et sans qu’il se produise de magma gélatineux ou de gelée.
Les silicates qui résistent à l’action des acides se décomposent , avec dégagement de gaz acide carbonique, quand on fait rougir leur poudre avec trois fois son poids de carbonate potassique ou sodique. On mêle la poudre du silicate avec le carbonate alcalin pulvérisé dans un creuset en platine , où l’on fait rougir le mélange. Si la combinaison contient beaucoup d’acide silicique, on obtient une masse fondue après la calcination ; si l’acide silicique y est moins abondant , la masse n’est qu’agglutinée après avoir subi l’action du feu. Quand on la traite par l’acide bydrochlorique étendu , les bases qui étaient combinées avec l’acide silicique se dissolvent dans ce réactif, tandis que la plus grande partie de l’acide silicique se sépare 5 mais il en reste cependant en dissolution une certaine quantité ,
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qui forme une gelée lorsque ]a liqueur acide a été amenée par l’évaporation à un certain degré de concentration. Cependant, s’il n’y a que très-peu d’acide silicique dans la combinaison, il peut arriver que la masse calcinée se dissolve tout entière dans l’acide bydrochlorique étendu.
Beaucoup de silicates semblent d’abord ne point être attaqués par les acides ; mais lorsqu’on les laisse long-temps en digestion avec ces réactifs , ils finissent cependant par se décomposer , surtout lorsqu’on emploie de l’acide sulfurique qui ne soit étendu que d’une petite quantité d’eau. L’acide sulfurique décompose presque tous les silicates par l’effet d’une digestion prolongée.
Quelques silicates , en petit nombre, ne sont décomposés complètement, ni par les acides, ni par la calcination avec du carbonate alcalin. Leur décomposition n’a lieu qu’autant qu’après les avoir réduits en poudre très-fine et mêlés avec trois fois leur poids de potasse pure , on les fait rougir dans un creuset en argent.
Parmi les silicates qu’on rencontre dans la nature, les suivans : apopbyllite , natrolite, scolézite , mésolite, mésole, analcime, laumonite, barmotome potassique, leucite, éléolile, sodalite, cronstedtite, il val te, gehlenite, scapolite, spath en table , népliéline , chabasie, pectolite, okenite , davyne, gadolinite, allophane, bclvine , datolite , botryolite, haüyne, nosiane, lazulite, eudialite, ortliite, calamine, dioptase, écume de mer , cuivre siliceux , stilbite, épistilbite , beulandite, anorthite , titanite ( sphène), pyrosmalite, cérite, cérine et urane noir, sont décomposés complètement par l’acide bydrochlorique. Les premières de ces combinaisons forment une gelée quand on verse de l’acide bydrochlorique sur leur poudre, ce qui n’arrive point aux dix dernières, dont quelques unes ne subissent une décomposition complète que quand, après les avoir réduites en poudre extrêmement fine , on les fait digérer pendant long-temps et à une forte chaleur dans cet acide.
ACIDES
La plupart d’entre elles, mais non toutes cependant, résistent à l’action des acides quand elles ont été rougies au feu. Quelques unes, principalement parmi les dernières , sont décomposées par les acides , meme après avoir subi la calcination.
Les silicates suivans , qui existent dans la nature, résistent absolument à l’action des acides , ou sont difficilement décomposés par eux , quand ils ont été réduits en poudre , de sorte qu’on ne peut point se servir de ces réactifs pour les analyser ; il faut , pour les décomposer , les fondre avec du carbonate potassique : feldspath , albite , rhyacolite, pétalite , spodumène , spodumène sodique , labradorite , andalousite , harmotome barytique , olivine, prehnite , manganèse carbonate, mica , lépidolite , talc, chlorite, pinite , achmile , amphibole, antliophyllite , pyroxène , diallage, spath chatoyant, épidote , idocrase , grenat , dichroïte , staurolite , émeraude, euclase , tourmaline, axinite, topaze, chondrodite , picrosmine, carpholile, pierre de lard, serpentine, pierreponce , obsidiennne, résinite.
A cette catégorie appartiennent aussi les différentes espèces de verre artificiel et les pierres gemmes factices.
Parmi les silicates qui résistent à l’action des acides et à la fusion avec du carbonate alcalin , et qui ne se décomposent complètement que lorsqu’on les fait rougir avec de la potasse pure , il n’y en a que trois qu’on trouve dans la nature, savoir : zircone , cyanile et cymophane.
Au chalumeau , l’acide silicique se reconnaît à ce qu’il ne se dissout pas du tout , ou ne se dissout qu’en quantité extrêmement petite , dans un globule de sel de phosphore, même après une très-longue insufflation. Pendant qu’on souffle, l’acide silicique nage dans le globule liquide, et forme une masse gonflée, translucide, qu’on aperçoit mieux pendant la fusion qu après le refroidissement. Lorsqu’on traite un silicate avec du sel de phosphore au I. 1 5
22$ TRAITÉ d’aNÀLYSE CHIMIQUE.
chalumeau , les hases se dissolvent dans ce sel , et l’acide silicique mis à nu nage dans le globule. Au contraire , l’acide siliciquese dissout complètement dans le borax , mais seulement avec beaucoup de lenteur. Traité par la soude, au chalumeau, sur du charbon, il fond en un globule parfaitement limpide, et du gaz acide carbonique se dégage avec effervescence. Il n’y a que peu de substances qui , avec la soude, produisent au chalumeau un globule en fondant \ et parmi celles-là, il n’y a que l’acide siliciquequi forme ainsi un verre incolore , limpide et transparent, ce qui le fait ai- * sèment reconnaître. Lors meme que l’acide silicique contient une petite quantité d’une terre, il produit encore up. verre limpide par sa fusion avec de la soude. C’est ce qui arrive, par exemple, au feldspath. Mais plus un silicate contient de terres, on, en général, quand il ne contient point d’alcalis, plus aussi la combinaison qu’il forme avec la soude est infusible, surtout lorsqu’on ajoute beaucoup de cette dernière.
L’acide silicique diffère des autres substances en ce qu’au moins lorsqu’on l’a fait rougir au feu, il est insoluble dans tous les acides, à l’exception de l’acide hydrofluorique. Le plus sûr caractère pour reconnaître ses combinaisons et pour les distinguer de toutes les autres substances, est la manière dont elles se comportent au chalumeau avec le sel de phosphore et la soude.
II. ACIDE TÀNTALIQUË
A l’état de pureté , l’acide tantalique forme une poudre blanche et infusible, qui ne rougit point le papier de tournesol humide. Il est tout-à-fait insoluble dans les acides et dans les dissolutions d’alcalis 5 mais il se dissout dans la potasse caustique , quand on le fond avec elle ; traité de même par les carbonates alcalins fixes, il en
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dégage l’acide carbonique avec effervescence, et se combine avec eux. Le bisulfate potassique le dissout également , quand on le fond avec lui. Lorsqu’on traite par l’eau la masse qui résulte de la fusion de l’acide lantalique avec le bisulfate potassique, l’acide reste à l’état d’hydrate, qui ne se dissout point.
L’hydrate d’acide tantalique est une poudre insoluble dans l’eau , mais qui rougit le papier de tournesol sur lequel on l’étale, après l’avoir humectée. Il se dissout en très-petite quantité dans, l’acide sulfurique concentré 5 mais l’eau le précipite de cette dissolution. L’acide hydrofluorique le dissout totalement ; mais tous les autres acides n’en dissolvent que de très-petites quantités. Il se dissout en assez grande quantité dans une dissolution de bioxalate potassique avec laquelle on le fait bouillir 5 la liqueur donne un précipité jaune par la dissolution du cyanure ferroso-potassique , et un précipité jaune orangé par la teinture de noix de galle.
L’hydrate de l’acide tantalique est soluble dans une dis* solution dépotasse. C’est pourquoi, lorsqu’on fond avec de la potasse caustique, dans un creuset en argent, de l’acide tantalique qui a été rougi au feu , la masse fondue se dissout dans l’eau. L’acide tantalique est précipité de cette dissolution par l’acide hydrochlori que et par d’autres acides, dont un excès ne le redissout point. Mais quand on l’a fait fondre avec des carbonates alcalins fixes, le tantalate potassique qui résulte de cette opération 11e se dissout point dans l’eau, parce qu’il est insoluble dans le carbonate alcalin en excès*, mais une fois qu’on a enlevé cet excès de carbonate par le moyen de l’eau froide, le tantalate potassique peut être dissous dans l’eau bouillante. Il suffit déjà de l’acide carbonique de l’air pour précipiter l’acide tantalique de cette dissolution.
Le sulfhydrate ammonique 11’exerce aucune action sur l’hydrate de l’acide tantalique. Quand on ajoute du suif-
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hydrate ammonique à la dissolution de l’acide tantalique dans le bioxalate potassique , l’acide est précipité par l’ammoniaque, tandis que du gaz sulfide hydrique se dégage.
Au chalumeau , l’acide tantalique est dissous par le sel de phosphore en un verre limpide , ce qui le distingue de l’acide silicique. Il se dissout dans le borax , et produit un verre limpide , incolore, mais qui devient d’un blanc laiteux , soit à l’instant même où il se refroidit , soit lorsque après qu’il s’est refroidi , on le fait de nouveau chauffer très-doucement. L’acide tantalique se combine avec la soude , en produisant une effervescence \ mais il n’est point réduit par elle, sur le charbon.
L’acide tantalique diffère d’un grand nombre de substances parce que, après avoir été rougi au feu, il est insoluble dans tous les dissolvans. Mais ce qui le distingue le mieux de toutes les substances, c’est qu’il se dissout dans l’eau après avoir été fondu avec de la potasse pure, et que l’acide hydrochlorique produit dans cette dissolution alcaline un précipité d’oxide tantalique qui ne se redissout point dans un excès d’acide hydrochlorique. Il diffère encore de la silice par la manière dont il se comporte au chalumeau.
ACIDE TITANIQUE
L’acide titanique pur forme une poudre blanche, quand on l’a préparé en faisant rougir l’acide titanique aqueux qui a été précipité par l’ébullition de sa dissolution dans l’acide hydrochlorique. Mais lorsqu’on l’a précipité de sa dissolution par le moyen d’un alcali , et qu’ ensuite on l’a fait rougir, il forme des grumeaux cohérens , d’une faible couleur brunâtre claire , qui ont beaucoup d’éclat. L’acide titanique est quelquefois coloré en rougeâtre ; mais alors
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contient une faible trace d’oxide ferrique. Lorsqu’on le chauffe , il prend une teinte jaune citrine ; mais il perd cette teinte en se refroidissant , et redevient blanc.
L’acide titanique rougi au feu est insoluble dans tous les acides. Lorsqu’on le fait rougir avec des alcalis fixes, purs ou carbonates , il se combine avec eux, et dégage des carbonates l’acide carbonique , avec effervescence. La combinaison fondue est cristalline. L’eau par laquelle on la traite entraîne l’alcali en excès , et laisse du surtitanate alcalin. Celui-ci ce dissout dans l’acide hydrocblorique avec lequel on le fait digérer à une chaleur extrêmement douce. Mais si l’on fait bouillir pendant long-temps celte dissolution acide , après l’avoir étendue d’eau , la plus grande partie de l’acide titanique se sépare sous la forme d’un précipité blanc et pesant. Quand on recueille ce précipité sur un filtre, la liqueur passe claire à travers le papier, tant qu’elle continue à être acide ; mais si on lave l’acide titanique avec de l’eau pure, celle-ci traverse laiteuse le papier même le plus épais, et entraîne mécaniquement avec elle tout l’acide, dont il finit par ne plus rien rester du tout sur le filtre, quand l’on prolongeassez le lavage. L’acide titanique qui se précipite, par l’ébullition, des dissolutions des titanates alcalins dans l’acide hydrochlorique , n’est qu’extrêmement peu soluble dans les acides ; si , au contraire , on a eu recours aux alcalis pour le précipiter , on parvient sans peine aie filtrer, et il se redissout complètement dans les acides.
De volumineux précipités blancs sont produits dans la dissolution hydrochlorique des titanates alcalins par les dissolutions de potasse , d’ ammoniaque , de carbonate potassique , de bicarbonate potassique et de carbonate ammoniacal. Ces précipités ne sont point solubles dans un excès du réactif, mais l’acide titanique qui les constitue se redissout complètement dans un excès d’acide hydrochlorique. Les carbonates alcalins dissolvent une petite
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quantité d’acide titanique, mais si faible qu’on ne doit point en tenir compte dans les analyses qualitatives.
Lorsque la dissolution des titanates alcalins dans l’acide hydrochlorique ne contient pas trop d’acide libre, lorsque, par exemple, elle a été préparée de manière qu’une partie du titanate traité par l’acide hydrochlorique soit restée sans se dissoudre et ait été séparée, par la filtration, de la dissolution étendue d’eau, on voit paraître des précipités blancs en ajoutant à cette dernière del 'acide sulfurique étendu , de Y acide arsenique , de Y acide phospho tique , de l’ acide tartrique , mais surtout de Y acide oxalique. Tous ces précipités sont complètement redissous par un excès de l’acide dont on s’est servi , de même que par l’acide hydrochlorique. Cependant le précipité d’oxalate d’acide titanique exige une assez grande quantité de ce dernier acide pour se dissoudre. D’autres acides, tels que les acides nitrique , acétique et succinique , ne produisent pas de précipités dans les dissolutions des titanates alcalins par l’acide hydrochlorique.
Quand une dissolution de titanate alcalin dans l’acide hydrochlorique contient le moins possible de ce dernier, la teinture de noix de galle y fait naître un précipité rouge orangé. Si l’on verse de la teinture de noix de galle sur de l’acide titanique qui ait été précipité de sa dissolution par l’ébullition, il se colore en rouge-orangé ou en brun jaune.
Le sulfide hydrique dissous dans l’eau ou gazeux ne produit pas de précipité dans les dissolutions acides des titanates alcalins.
Lorsqu’on verse du suifhydrate ammonique en excès dans les dissolutions acides des titanates alcalins, il se forme un précipité blanc d’acide titanique, tandis que du gaz sulfide hydrique se dégage. Cependant si la dissolution contient des traces, même très-faibles, d’oxide ferrique, le précipité a une couleur grise ou noire.
Lorsqu’on plonge une baguette de zinc métallique dans
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la dissolution du titanate alcalin par l’acide hydroclilorîque, la liqueur prend une teinte bleue, et reste d’abord limpide, tandis que l’acide libre dégage du gaz hydrogène \ mais au bout de quelque temps il se dépose un précipité bleu, qui peu à peu devient blanc. Si l’on enlève le zinc tandis que la liqueur bleue est encore claire, et qu’ensuite on verse dans celle-ci un excès d’une dissolution de potasse ou d’ammoniaque, il se produit un précipité bleu, qui peu à peu acquiert une couleur blanche, pendant que du gaz'hydrogène se dégage. Quand l’acide titanique a été précipité par l’ébullition de sa dissolution , et qu’on met un morceau de zinc dans le précipité, celuici prend une couleur bleue, qui part du zinc. Lorsqu’une dissolution ne contient qu’une petite quantité d’acide titanique, elle ne devient pas bleue par le zinc. Le fer et l’étain métalliques se comportent de même que le zinc.
Les combinaisons de l’acide titanique avec les bases paraissent toutes, autant qu’on les connaît, être solubles dans l’acide hydrochlorique, du moins lorsqu’elles ont été extrêmement divisées par la lévigation , et même après avoir subi l’action de la chaleur rouge. La chaleur rend la dissolution plus rapide , mais il faut qu’elle soit trèsmodérée , sans quoi l’acide titanique dissous pourrait bien se précipiter, et alors il ne serait plus soluble dans l’acide hydrochlorique.
On est souvent exposé, quand on exécute des analyses chimiques, à méconnaître, dans beaucoup de titanates, la présence de l’acide titanique, et parfois aussi celle des bases qui sont combinées avec lui. On découvre la présence des bases dans ses combinaisons avec les alcalis et les terres alcalines, en les allant chercher dans la liqueur que la filtration sépare du précipité d’acide titanique qui se produit quand on ajoute de l’ammoniaque à la dissolution de ces combinaisons dans l’acide hydrochlorique.
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Mais lorsque l’acide titanique est combiné avec des bases que les alcalis précipitent également de la dissolution dans l’acide hydrocblorique, on a souvent de la peine à séparer l’acide titanique de ces bases , de manière même seulement à pouvoir reconnaître sa nature avec certitude. Quand ces bases sont susceptibles d’être précipitées à l’état de sulfures métalliques par le gaz sulfide hydrique introduit dans leurs dissolutions acides, on emploie ce moyen pour les séparer de l’acide titanique, dont ensuite la présence est facile à reconnaître dans la liqueur filtrée. Si, au contraire, les bases ne peuvent être précipitées, à l’état de
sulfures métalliques, que de dissolutions neutres ou alca-
lines dans lesquelles on verse du sulfhydrate arnmonique (ce qui est le cas, par exemple, des oxides ferreux et ferrique, avec lesquels l’acide titanique se rencontre très-fréquemment dans la nature), il convient souvent alors, dans les analyses qualitatives, d’avoir recours à l’ébullition pour précipiter, de sa dissolution dans l’acide liydrochlorique, l’acide titanique qu’on soumet ensuite à un examen ultérieur; mais lorsque la combinaison ne contient que de très-petites quantités d’acide titanique, celui-ci n’est plus précipité par l’ébullition. On est alors obligé, après avoir dissous la combinaison dans l’acide hydrocblorique , d’ajouter à la liqueur la dissolution d’une substance organique non volatile, qui fait perdre, tant à l’acide titanique qu’à la plupart des bases, comme on a pu le voir précédemment , la propriété d’être précipité par les alcalis. Ce qui convient le mieux dans ce cas , c’est une solution d’acide tartrique. Après avoir versé cet acide dans la liqueur, on sursature la dissolution avec de l’ammoniaque , qui n’en précipite plus rien alors ; après quoi on ajoute du sulfhydrate arnmonique à celte dissolution ammoniacale, pour précipiter l’oxide métallique à l’état de sulfure métallique. La présence de l’acide titanique dans la liqueur séparée du précipité au moyen de la filtra-
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tion , ne peut être reconnue qu’autant qu’on évapore la dissolution à siccité, et qu’on fait rougir le résidu, au contact de l’air , jusqu’à ce que les sels ammoniques soient chassés et tout le carbone de l’acide tartrique brûlé : l’acide titanique reste alors. Le mieux est d’exécuter la combustion dans une petite capsule en platine, qu’on place dans le moufle d’un petit fourneau d’essai.
Mais lorsque la base avec laquelle l’acide titanique se trouve combiné n’est point susceptible d’être convertie par le sulfhydrate ammonique en un sulfure métallique insoluble , on rencontre souvent, même dans les analyses purement qualitatives, les plus grandes difficultés à dégager l’acide titanique de ses combinaisons, d’autant plus que son union avec quelques bases lui communique parfois certaines propriétés dont il n’est point doué en d’autres circonstances. Ce cas a lieu principalement pour la combinaison d’acide titaniqueet de zircone qui se trouve dansla nature. Lorsqu’après avoir dissous cette combinaison dans de l’acide sulfurique, et avoir ensuite étendu d’eau la dissolution, on la fait chauffer jusqu’à ce qu’elle entre en ébullition , il se précipite peu ou presque point d’acide titanique , quoique cependant l’ébullition précipite cet acide de sa dissolution étendue dans l’acide sulfurique, lorsqu’il s’y trouve seul. Une dissolution de cyanure ferroso-potassique ne produit pas non plus de précipité dans celle des deux substances. La zircone peut même être précipitée, exempte d’acide titanique, de cette dissolution, par une solution de sulfate potassique, quoique ce dernier réactif ne précipite point une dissolution d’acide titanique pur. Le sulfate potassique qu’on verse dans celle delà zircone et de l’acide titanique détermine un précipité de sulfate d’acide titanique. La seule méthode dont on puisse se servir, dans une expérience qualitative, pour séparer ces deux corps l’un de l’autre, et les examiner chacun à part, est celle de Bcrzelius. Elle consiste à précipiter lès deux corps de
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la dissolution, par le moyen de l’ammoniaque, à faire rougir le résidu, et à le fondre avec du bisulfate potassique, dans un creuset en platine. On fait alors digérer la masse fondue avec de l’eau, et l’on traite par l’acide hydrochlorique concentré la combinaison d’acide titanique et de zircone que l’eau a refusé de dissoudre ; l’acide hydroclilorique ne s’empare guère que de la zircone, dont on peut reconnaître la présence dans la dissolution, et l’acide titanique reste seul.
Quand l’acide titanique est combiné avec d’autres bases qui sont solubles dans une dissolution de potasse, comme avec de l’alumine et de la baryte , on doit chercher à l’en séparer par ce moyen 5 mais si les bases sont insolubles dans une dissolution de potasse, il faut essayer d’en séparer l’acide titanique par l’ébullition.
Au chalumeau , l’acide titanique et ses combinaisons avec des bases qui ne colorent point les flux, se reconnaissent à ce que , dissoutes dans du sel de phosphore, elles communiquent au verre avec lequel on les laisse longtemps exposées à l’action de la flamme intérieure , une couleur bleue , ou plutôt violette, qui ne devient bien prononcée qu’après le refroidissement complet. Certains titanates exigent une insufflation prolongée avec la flamme intérieure, pour que le globule acquière une teinte bleue après s’étre refroidi. L’addition d’un peu d’étain hâte la manifestation de cette couleur bleue. La teinte bleue disparaît dans la flamme extérieure. Si l’acide titanique contient du fer, le globule chauffé dans la flamme intérieure prend une couleur rouge-de-sang après le refroidissement. L’acide titanique, traité avec du borax , à la flamme extérieure, produit un verre incolore, qui devient d’un bl anc laiteux quand on recommence à le chauffer. Exposé à la flamme intérieure , ce verre prend une teinte jaune, et quand on prolonge l’insufflation, il en acquiert , après le refroidissement , une violette , ou même ,
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si l’acide titanique est plus abondant , une bleue- noirâtre foncée : lorsqu’on chauffe de nouveau ce verre , il devient bleu clair et semblable à un émail. Plusieurs titanates ne donnent point de verre bleu quand on les traite avec du borax à la flamme intérieure , mais ils en donnent avec le sel de phosphore. Avec la soude , l’acide titanique fond sur le charbon , en faisant effervescence, et produit un verre jaune , qui devient gris-blanc et opaque par le refroidissement.
La propriété qu’a l’acide titanique de ne donner une couleur bleue ou violette, avec le sel de phosphore , que dans la flamme intérieure , ne permet pas qu’on le confonde avec les oxides du manganèse et du cobalt , puisque les premiers ne colorent le sel de phosphore en bleu ou en violet que dans la flamme extérieure , et que l’oxide cobalt! que lui fait prendre cette teinte tant dans la flamme extérieure que dans la flamme intérieure.
L’acide titanique se distingue très-bien d’autres substances parce que l’ébullition le précipite de ses dissolutions , et le rend presque insoluble dans l’acide hydrochlorique ; parce que le zinc lui fait prendre une couleur bleue, soit dans ses dissolutions , soit lorsqu’il est à l’état de précipité \ et surtout par la manière dont il se comporte au chalumeau. Ces caractères permettent au moins, la plupart du temps, de le reconnaître dans des combinaisons dont d’autres principes constituans sont plus difficiles à découvrir.
La présence de substances organiques non volatiles , principalement de l’acide tartrique , s’oppose complètement à ce que l’acide titanique soit précipité par les alcalis des dissolutions de ses combinaisons dans l’acide hydrochlorique. L’ébullition ne peut point non plus le précipiter de ces dissolutions , qu’elles soient acides, ou qu’elles contiennent un excès d’alcali.
l3. ACIDES DE L’ANTIMOINE.
i° Acide antimonique.
L’acide au timonique pur est jaune; à l’état d’hydrate, il a une couleur blanche. Lorsqu’on le fait chauffer avec force, il perd une partie de son oxigène , se convertit en acide antimonieux , et devient blanc. Aussi , quand on chauffe son hydrate , acquiert-il d’abord une couleur jaune , parce qu’il abandonne de l’eau ; mais , à une chaleur plus forte , il redevient blanc, en perdant del’oxigène. De là vient que lorsqu’on fait rougir l’acide antimonique dans un petit tube de verre soudé à l’un de ses bouts , et dont l’extrémité ouverte a été tirée en une longue pointe , une allumette en ignition , qu’on présente à l’orifice , prend feu d’elle-même , et continue à brûler avec une flamme vive. L’acide antimonique ne peut être converti complètement en acide antimonieux dans une petite cornue de verre ; aussi , après avoir été calciné de cette manière , laisse-t-il apercevoir à son centre des parties encore jaunâtres , qui disparaissent quand on le fait rougir dans un creuset en platine.
L’hydrate d’acide antimonique est insoluble dans l’eau ; mais il se dissout, bien que difficilement, dansl’acidehydrochlorique concentré, avec le secours de la chaleur. La dissolution se trouble quand on y verse de l’eau ; si on la mêle avec une grande quantité d’eau à la fois , elle se trouble peu dans le premier moment , mais au bout de quelque temps , elle fournit un précipité blanc aussi abondant que si l’on y avait ajouté l’eau peu à peu. L’acide antimonique et son hydrate sont absolument insolubles dans l’acide nitrique.
Mal gré l’insolubilité de l’hydrate d’acide antimonique dans l’eau, il n’en dégage pas moins de l’acide carboni-
que des dissolutions des carbonates. Une effervescence sensible a lieu quand on verse ces dissolutions sur lui. L’acide carbonique se dégage, même par la voie sèclie, des carbonates alcalins fixes , quand on les fond avec de l’acide antimonique.
JNon-seulemement l’hydrate d’acide antimonique, mais même l’acide antimonique sec, rougissent fortement le papier de tournesol bleu et bumide.
L’acide antimonique forme, avec toutes les bases , des sels qui sont , les uns insolubles et les autres peu solubles. Ses combinaisons , même avec les alcalis, sont du nombre de celles qui ne jouissent pas d’une grande solubilité. Lorsqu’on verse une dissolution de carbonate potassique sur de l’hydrate d’acide antimonique , la potasse s’unit bien à l’acide, avec dégagement de gaz acide carbobonique , mais la combinaison qui résulte de là ne se dissout pas tout entière , même quand on ajoute beaucoup d’alcali et beaucoup d’eau. La même chose arrive lorsqu’on emploie une dissolution de potasse pure. Les dissolutions de potasse , d’ammoniaque , de carbonate potassique et surtout de bicarbonate potassique , produisent aussi, dans celles de l’acide antimonique par l’acide liydroclilorique , des précipités blancs, dont une grande partie , mais non la totalité , se dissout dans un excès du réactif. Un excès d’une dissolution de potasse pure est le moyen à l’aide duquel on parvient le mieux à redissoudre complètement le précipité qui s’est formé. La dissolution de l’acide antimonique dans la potasse peut être étendue d’eau sans qu’elle se trouble. L’acide hydroclilorique étendu , et presque tous les autres acides, même un courant de gaz acide carbonique , en précipitent l’acide antimonique à l’état d’hydrate.
Lorsqu’on fait fondre l’acide antimonique avec de la potasse pure ou du carbonate potassique, et qu’ensuite on traite la masse fondue par l’eau, une partie de la combinaison
de l’acide antimonique avec la potasse reste sans se dissoudre, tandis qu’une autre portion se dissout. Cette dissolution se comporte avec les acides de même qu’une dissolution d’hydrate d’acide antimonique dans la potasse. Suivant Berzelius , la portion dissoute dans l’eau est du sous-antimoniate potassique , pendant que celle qui refuse de se dissoudre est du surantimoniate potassique. La combinaison que les acides étendus précipitent d’une dissolution d’acide antimonique dans la potasse est également du surantimoniate potassique. Quand on fait détoner de l’antimoine ou du sulfure antimonique avec un excès de nitrate potassique , et qu’on traite le résidu par l’eau, les mêmes combinaisons se forment.
La plupart des combinaisons de l’acide antimonique avec des bases sont décomposées par l’acide nitrique. Celui-ci dissout la base, et laisse l’acide antimonique. Mais quand les antimoniates ont été rougis , opération qui s’accompagne souvent d’un dégagement de lumière , ils ne sont plus , la plupart du temps , décomposés par les acides.
Ce qu’il y a de plus caractéristique pour l’acide antimonique, c’est que le sulfide hydrique , liquide ou gazeux, produit dans sa dissolution un précipité jauneorangé , que sa nuance jaunâtre distingue de. celui qui est déterminé par le gaz sulfide hydrique dans les dissolutions acides d’oxide antimonique. Le sulfhydrate ammonique dissout aisément ce précipité. On le voit reparaître en ajoutant un acide étendu*, mais alors il a une couleur plus pâle qu’auparavant.
Une baguette de zinc métallique , plongée dans la dis* solution de l’acide antimonique par l’acide hydrochlorique , précipite l’antimoine , mais incomplètement , sous la forme d’une poudre noire.
Au chalumeau , l’acide antimonique se comporte comme l’acide antimonieux, dans lequel il se transforme par la première action de la chaleur.
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Le précipité jaune orangé que le gaz sulfide hydrique produit dans les dissolutions acides de l’acide antimonique, fait aisément reconnaître ce dernier, et ne permet de le confondre avec aucune substance, si ce n’est avec d’autres degrés d’oxidation de l’antimoine. J’indiquerai plus loin (p. 2^1 ) , en traitant de l’acide antimonieux , comment 011 peut le distinguer de ces derniers.
Les substances organiques non volatiles, principalement l’acide tartriquc , s’opposent à ce que la dissolution de l’acide antiinonique dans l’acide hydrochlorique soit précipitée par l’eau, ainsi que par les alcalis purs et les carbonates alcalins. Mais leur présence n’empêche pas le gaz sulfide hydrique de faire naître un précipité jaune» orangé.
Acide Antimonieux
L’acide antimonieux est blanc. Il prend bien une faible couleur jaune quand on le chauffe ; mais la teinte jaunâtre disparaît par le refroidissement , et la masse redevient blanche. On peut le faire rougir , tant dans des vaisseaux clos qu’au contact de l’air , sans qu’il éprouve la fusion, ou subisse aucun changement, et sans qu’il se volatilise. L’hydrate d’acide antimonieux estégalementblanc.
L’acide antimonieux et son hydrate sont insolubles dans l’eau. Ils se dissolvent, mais difficilement, dans l’acide hydrochlorique, avec le secours de la chaleur. La dissolution se trouble , comme celle de l’acide antimonique dans l’acide hydrochlorique, lorsqu’on y ajoute de l’eau. L’acide antimonieux est tout-à-fait insoluble dans l’acide nitrique.
Par la voie sèche, Facide antimonieux chasse Facide carbonique des carbonates alcalins fixes , quand on le fond avec ces sels.
L’acide antimonieux calciné et son hydrate rougissent
le papier de tournesol bleu , quand , après les avoir étalés dessus, on les humecte avec de l’eau.
L’acide antimonieux forme avec les bases des combinaisons qui ont beaucoup deressemblance avec celles auxquelles l’acide antimonique donne naissance. Aussi la dissolution de cet acide dans l’acide hydrochlori que se comporte-t-elle avec les dissolutions des alcalis purs et des carbonates alcalins , de même que celle de l’acide antimonique dans l’acide liydrochlorique. Les antimonites sont décomposés, comme les antimoniates , par l’acide nitrique , qui dissout la base, et laisse l’acide antimonieux. Cependant lorsque les antimonites ont été rougis au feu , opération qui s’accompagne très-souvent d’un dégagement de lumière semblable à celui qu’on observe pendant la calcination des antimoniates, ils ne sont plus susceptibles d’ètre décomposéspar l’acide nitrique. Les antimonites alcalins ne produisent pas ce phénomène d’ignition quand on les fait rougir ; aussi sont-ils décomposables par les acides , même après avoir subi la calcination.
La dissolution de sulfide hydrique ou un courant de ce gaz détermine, dans celle de l’acide antimonieux par l’acide hydrochlorique , un précipité de même couleur que celui auquel le gaz sulfide hydrique donne lieu dans une dissolution d’acide antimonique par l’acide hydrochlorique.
Le sulfhy drale ammonique se comporte avec l’acide antimonieux de la même manière qu’avec l’acide antimonique. La réaction du zinc métallique est aussi la même.
Quand on chauffe de l’acide antimonieux à la flamme intérieure du chalumeau , sur du charbon, celui-ci se recouvre d’une fumée blanche } mais on ne voit alors paraître d’antimoine métallique que lorsqu’on a mêlé l’acide antimonieux avec de la soude.
Le précipité jaune orangé que le gaz sulfide hydrique
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produit dans les dissolutions acides de l'acide antimonieux, le distingue de toutes les autres substances , l’oxide et l’acide antimoniques exceptés. A l’état de pureté , l’acide antimonieux diffère de l’oxide antimonique, non seulement par sa solubilité moindre dans l’acide hydrochlorique , mais encore, et surtout, parce que, quand on le fait chauffer, il ne fond ni ne se volatilise. ïi se distingue de l’acide antimonique par sa couleur blanche , et parce qu’il ne donne pas de gaz oxigène quand on le fait rougir dans une petite cornue.
Les antimonites sont plus difficiles à distinguer des antimoniates. Il faut les décomposer par l’acide hydrochlorique, ou, à froid, par l’acide nitrique, opération dans laquelle la base se dissout ordinairement dans l’acide ; on examine alors si l’acide qui reste , et que l’on commence par faire sécher, donne ou non du gaz oxigène quand on le fait rougir dans une petite cornue.
Las substances organiques non volatiles, particulièrement l’acide tartrique , s’opposent à ce que l’eau ou les alcalis précipitent l’acide antimonieux de sa dissolution dans l’acide hydrochîorique , absolument comme elles font à l’égard de la dissolution de l’acide antimonique dans l’acide hydrochîorique. Mais elles n’empêchent pas le gaz sulfide hydrique de produire le précipité jaune-orangé.
i4- Acide molybdioite.
L’acide molybdique forme ou une masse blanche , ou des cristaux aciculaires ayant le brillant de la soie. Chauffe dans des vaisseaux clos, il entre en fusion , et se résout eu un liquide jaune , qui, après le refroidissement, est d’un jaune pâle et cristallin. Lor squ’on le chauffe à î’air libre , il fume, et il se sublime à une température même peu élevée : I. 16
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l’acide sublimé forme de longs cristaux brillans , ou aussi des paillettes.
L’acide molybdique est soluble en très-petite quantité dans l’eau. La dissolution rougit faiblement le papier de tournesol. Lorsqu’on met l’acide sur du papier de tournesol bleu, et qu’ensuite on l’humecte, le papier rougit beaucoup.
L’acide molybdique est très-soluble dans les dissolutions des alcalis purs et des carbonates alcalins ; il dégage l’acide carbonique de ces dernières avec effervescence. Cependant il ne produit de sels solubles qu’avec les alcalis. Ses combinaisons avec les terres et les oxides métalliques proprement dits , ne se dissolvent point dans l’eau \ aussi les dissolutions neutres des sels terreux et métalliques déterminent-elles des précipités dans celles des molybdates alcalins. Cet effet a lieu même dans les dissolutions des surmolybdates alcalins , où une dissolution de nitrate plombique fait naître un précipité blanc , et une dissolution de nitrate mercureux produit sur-le-champ un précipité jaunâtre , qui ne se dissolvent point même dans une grande quantité d’eau, mais qui sont solubles dans de l’acide nitrique ajouté en proportion suffisante. Une dissolution neutre cl’un sel ferrique produit dans ces dissolutions un précipité jaunâtre , qui se redissout dans beaucoup d’eau. Une dissolution de nitrate argentique en produit un blanc, solubleaussi dans beaucoup d’eau, mais plus soluble encore dans l’acide nitrique ou dans l’ammoniaque. Les précipités que les dissolutions de chlorure barytique et de chlorure calcique déterminent dans celles des surmolybdates alcalins sont blancs 5 mais ils se dissolvent dans une grande quantité d’eau, surtout celui qui résulte du chlorure calcique. Cependant, si l’on verse un peu d’ammoniaque dans ces dissolutions, pour saturer l’acide libre , on voit apparaître un trouble et un précipité qui ne se dissout plus quand on ajoute de l’eau. Ces précipités sont
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solubles dans line suffisante quantité d’acide nitrique ou d’acide bydrochlorique.
U acide hydrochlorique et Y acide nitrique déterminent, dans les dissolutions des molybdates alcalins ^ quand elles 11e sont pas trop étendues, des précipités blancs, qui se dissolvent dans un excès d’acide et même dans une grande quantité d’eau. Par conséquent, lorsque la dissolution du molybdate alcalin est fort étendue,, les acides qui viennent d’être indiqués n’y produisent pas de précipités. L’acide oxalique , l’acide tartrique, l’acide acétique, et l’acide sulfurique ne déterminent pas de précipité, même dans les dissolutions assez concentrées des molybdates alcalins; souvent alors l’acide hydrochlorique produit encore, dans ces dissolutions, un précipité qui se redissout dans un excès d’acide oxalique et d’acide tartrique.
L’acide molybdique lui-même est aisément dissous par les acides ; mais il ne possède en général cette propriété que quand il n’a pas été chauffé jusqu’au point d’entrer en fusion. Après avoir subi la calcination , il est insoluble dans la plupart des acides. Mais le surtartrate potassique dissout l’acide molybdique fondu , quand on le fait bouillir avec lui dans de l’eau.
Lorsqu’on mêle une dissolution de cyanure ferroso potassique avec les dissolutions de l’acide molybdique dans l’acide hydrochlorique , ou avec les dissolutions aqueuses des molybdates auxquelles on a ajouté un acide libre, et de préférence à tout autre de l’acide hydrochlorique , il se forme un épais précipité rouge-brun, qui est soluble dans l’ammoniaque, avec laquelle il produit un liquide de teinte claire. Les dissolutions de cyanure ferrico-potassique en déterminent également un rouge-brun , qui a une teinte un peu plus claire , et qui donne aussi un liquide de couleur claire en se dissolvant dans l’ammoniaque.
La dissolution aqueuse du sulfide hydrique versée dans
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celle de l’acide molybdique et dans celles des molybdates auxquelles on a ajouté de l’acide hydrochîorique , y produit» quand on la met en excès, un précipité brun, que surnage un liquide vert. Si l’acide molybdique était en très-petite quantité , on n’obtient , par un excès de dissolution aqueuse desulfide hydrique , qu’une liqueur verte, dans laquelle cependant un précipité brun se forme par l’effet du repos, et plus rapidement par le secours de la chaleur; après quoi la liqueur devient incolore , ce qui arrive aussi à la dissolution contenant beaucoup d’acide molybdique. Un courant de gaz sulfide hydrique agit de la même manière, quand on le fait passer à travers la liqueur pendant un laps de temps assez long pour l’en saturer parfaitement. Lorsqu’au contraire on n’ajoute à une dissolution d’acide molybdique ou d’un molybdate alcalin qu’une très-petite quantité de dissolution aqueuse de sulfide hydrique , en sorte que l’odeur de ce dernier ne se fasse pas sentir , on obtient une liqueur bleue : avec une plus grande quantité de sulfide hydrique dissous dans l’eau, on a une liqueur bleue et un précipité brun ; ce n’est qu’avec un excès de dissolution de sulfide hydrique qu’on voit paraître les phénomènes dont il vient d’être question. Un excès de sulfide hydrique dissous dans l’eau ne détermine pas de précipité dans les surmolybdates alcalins ; la liqueur devient seulement d’un jaune d’or : la précipitation du sulfure molybdique n’a lieu qu’autant qu’on ajoute de l’acide hydrochîorique.
Le suif hydrate ammonique versé dans les dissolutions des molybdates alcalins, n’y produit d’abord aucun changement; mais, au bout de quelque temps , la liqueur se colore en jaune d’or. Les acides étendus y font naître un précipité brun de sulfure molybdique.
Une baguette de zinc métallique qu’on plonge dans la dissolution de l’acide molybdique par l’acide hydroclilorique , ou dans une dissolution d’un molybdate alcalin à
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laquelle de l’acide hydrochlorique a été ajouté en excès , réduit l’acide molybdique à l’état d’oxide molybdeux, qui reste dissous dans l’acide hydrochlorique. C’est pourquoi la liqueur se colore en brun-noir foncé par le zinc. L 'étain se comporte de même.
Le chlorure stanneux , versé dans la dissolution d’un molybdate alcalin, produit sur-le-champ un précipité vertbleu , qui se dissout dans l’acide hydrochlorique , et donne ainsi lieu à une liqueur limpide et verte.
Lorsque, après avoir ajouté de l’acide hydrochlorique à la dissolution d’un molybdate alcalin , on la fait bouillir avec du molybdène, de l’oxide molybdeux ou de l’oxide molybdique, on obtient un liquide d’une belle couleur bleue foncée, qui est une dissolution de molybdate molybdique dans l’acide hydrochlorique. Le moyen le plus facile d’obtenir cette liqueur bleue avec la dissolution d’un molybdate alcalin , consiste à verser un excès d’acide hydroclilorique dans cette dernière , à plonger une baguette de zinc ou d’étain dans une petite quantité de ce liquide, et, après avoir retiré la baguette métallique, à mêler la dissolution, contenant de l’oxide molybdeux brun-noir foncé, avec la portion non encore réduite de la dissolution du molybdate alcalin. S’il n’y avait point assez d’acide hydrochlorique, indépendamment de la liqueur bleue, 011 obtient encore un précipité de même couleur. En faisant bouillir la liqueur avec une dissolution de potasse, la couleur bleue disparaît : un précipité brun-noir d’oxide molybdique se dépose , tandis que l’alcali se combine avec l’acide molybdique.
Au chalumeau , l’acide molybdique se comporte avec le sel de phosphore et le borax de même que l’oxide molybdeux (p. 146).
La manière dont les dissolutions de l’acide molybdique se comportent avec l’acide hydrochlorique , l’acide nitri-
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que et le gaz sulfide hydrique , quand elles ont été rendues acides, la liqueur hîeue qui se produit par les moyens dont l’énumération vient d’être faite (p. s>45) , et les phénomènes qui ont lieu au chalumeau, font reconnaître cet acide dans ses combinaisons solubles , et ne permettent pas qu’on le confonde avec nulle autre substance. Quant à ses combinaisons avec la plupart des oxides métalliques , on peut, en faisant dissoudre ces corps dans des acides, saturant la liqueur avec de l’ammoniaque , et versant ensuite du sulfhydrate ammonique , le séparer des oxides métalliques, qui se trouvent ainsi convertis en sulfures métalliques. On constate sans peine la présence du molybdène dans la dissolution , en ajoutant à celle-ci un acide étendu, qui précipite du sulfide molybdique : on recueille ce dernier sur un filtre, on le fait sécher, puis on le chauffe au contact de l’air , ce qui brûle le soufre et donne naissance à de l’acide molybdique.
i5. Acide vAnAdique.
L’acide vanadique obtenu en chauffant la vanadate ammonique à l’air libre , forme une poudre qui , suivant son degré de division , est d’un rouge briqueté ou d’un jaune de rouille , et qui prend une couleur de rouille d’autant plus claire qu’on la broie davantage. Dès qu’il a atteint la chaleur rouge, il entre en fusion sans se décomposer, si l’on a évité de le mettre en contact avec des corps capables de le réduire. En se refroidissant, il forme une masse qui se compose d’une agrégation de cristaux. Pendant cette cristallisation , il y a tant de calorique mis en liberté , que la masse , qui avait déjà cessé d’être rouge , recommence à devenir lumineuse. Elle est très-brillante, offre une couleur rouge tirant sur l’orangé, et jouit d’une translucidité jaune sur les bords minces. Lorsqu’on fond
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l’acide vanadique avant qu’il soit complètement oxide , et lorsque par conséquent il contient encore de l’oxide vanadique, il ne cristallise point comme je viens de le dire 5 mais, au moment de sa solidification, il produit des excroissances en forme de cfioufleurs , et après le refroidissement la masse est noire. L’acide présente aussi le même phénomène quand il contient des oxides métalliques. Une très» faible quantité d’oxide vanadique n’empêche pas la cristallisation de s’opérer, mais alors la niasse figée a une couleur plus foncée et qui tire sur le violet.
L’acide vanadique n’est point volatil. Il est très-peu soluble dans l’eau, ce qui fait aussi que la dissolution n’a point de saveur. Cependant l’acide rougit le papier de tournesol humide sur lequel on le pose. Mêlé en poudre avec de l’eau, il s’y délaie et y reste en suspension de manière à produire un lait jaune qui ne s’éclaircit qu’avec beaucoup de lenteur, comme de l’eau chargée d’argile. Réduit à cet état de division , il a une belle couleur jaune , absolument de même que l’hydrate ferrique qui se forme sous l’eau à la surface du fer métallique. La liqueur produite a une couleur jaune pure, est sans saveur , rougit le papier de tournesol , et , après avoir été évaporée à siccité , ne laisse pas tout-à-fait un millième de son poids d’acide vanadique.
L’acide vanadique est insoluble dans l’alcool pur : il se dissout à un faible degré dans l’alcool aqueux. Par là voie humide, il se réduit aisément en oxide vanadique, surtout lorsqu’il est uni avec un autre acide. L’acide nitreux même s’oxide à ses dépens 5 car lorsqu’on mêle de l’acide nitrique fumant rouge avec une dissolution d’acide vanadique , la liqueur ne tarde pas à devenir bleue. En outre beaucoup de métaux le réduisent à l’état d’oxide vanadique , effet que produisent également les acides sulfureux , phosphoreux , oxalique , citrique et tartrique , les sels d’oxides de plusieurs métaux, le sucre, l’alcool , etc.
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L’acide vanadique a beaucoup d’analogie avec les acides molybdiqueet tungstique, sous ce rapport qu’il joue le rôle de base avec les acides puissans , et qu’au contraire il se comporte envers les bases comme un acide fort.
Les dissolutions de l’acide vanadique dans les acides sont rouges ou d’un jaune citrin, mais quelquefois aussi incolores. Lorsque les acides sont exactement saturés d’acide vanadique, ces dissolutions se troublent par l’ébullition ou l’évaporation , et déposent des précipités d’un brun-rouge, qui sont des sous-sels. Exposées à l’air pendant long-temps, ces dissolutions deviennent souvent vertes peu à peu , ce qui peut fort bien dépendre de l’influence de la poussière voltigeant dans l’air, qui les réduit.
Avec Y acide hydrochlorique , l’acide vanadique dégage du cblore ; aussi ses dissolutions dans cet acide concentré, qui deviennent vertes au bout de quelque temps, dissolvent-elles l’or et le platine. Le cbloride vanadique liquide et volatil, qui a une couleur jaune claire , se dissout bien dans l’eau, à laquelle il donne une faible teinte jaunâtre, mais, au bout de quelques jours, la liqueur devient, avec dégagement de chlore, d’abord verte et ensuite bleue.
Une dissolution de cyanure Jerroso-poiassique produit, dans les dissolutions de l’acide vanadique par les acides, un précipité vert , floconneux , que les acides ne dissolvent point.
Le suif hydrate ammonique colore les dissolutions de l’acide vanadique en rouge de bière. Si la dissolution était rendue acide par un autre acide, ou si l’on ajoute à la liqueur rouge de bière, soit de l’acide hydrochlorique, soit de l’acide sulfurique étendu, 011 obtient un précipité brun, d’une teinte plus claire que celui qui est produit , en pareilles circonstances , dans les sels vanadiques. La liqueur acide devient ordinairement bleue pendant cette précipitation. Le précipité brun est solublç dans un excès
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de sulfhydrate ammonique, de même que dans les dissolutions des alcalis purs et des carbonates alcalins.
Le gaz sulfide hydrique produit , dans les dissolutions de l’acide vanadique, un précipité gris-brun, qui est un simple mélange d’hydrate vanadique et de soufre.
L 'infusion de noix de galle donne , au bout de quelque temps, un précipité bleu-noir dans les dissolutions neutres de l’acide vanadique par les acides.
Les sels que l’acide vanadique forme avec les bases sont presque tous solubles dans l’eau. Cependant quelques uns d’entre eux sont très-peu solubles, sans être tout- à-fait insolubles*, tels sont les vanadates barytique et plombique. Les vanadates alcalins sont peu solubles, surtout quand l’eau est alcaline , ou qu’elle tient des sels en dissolution. Le vanadate ammonique, par exemple , est insoluble dans une dissolution de chlorure ammonique. Les vanadates 11e sont pas solubles dans l’alcool, pour la plupart.
Les vanadates d’une même base peuvent être obtenus colorés diversement et à plusieurs degrés de saturation. Les survanadates sont toujours d’un rouge orangé : quelques uns d’entre eux sont seulement jaunes, ce qui néanmoins dépend ordinairement des dimensions des cristaux , parce qu’en général les plus gros de ceux-ci sont toujours rouges. Cependant, parmi les vanadates neutres, il s’en trouve quelques uns qui sont ou incolores ou d’un jaune très-prononcé. Cette dernière couleur paraît appartenir primitivement aux sels *, aussi presque toutes les bases donnent-elles des sels neutres d’un jaune plus ou moins pur avec l’acide vanadique. Mais quelques unes des plus fortes bases , savoir tous les alcalis , toutes les terres alcalines , les oxides du zinc, du cadmium, du plomb, et celui aussi de l’argent, donnent en outre des sels incolores, sans qu’il y ait de différence dans la neutralité des sels. Ordinairement le sel jaune se décolore quand on le chauffe : à une certaine température, qui n’atteint point
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encore à celle de l’eau bouillante, il perd rapidement sa couleur et devient incolore , que ce soit sa dissolution qu’on fasse chauffer ou un liquide au milieu duquel il est plongé. Des sels qui peuvent devenir incolores perdent aussi leur couleur , sans qu’on les chauffe , lorsqu’on les laisse assez long-temps abandonnés à eux-mêmes , surtout quand, ils contiennent un excès de base , ce qui est nécessaire pour que les sels jaunes des alcalis se décolorent , quoique cet excès ne soit pas combiné avec le sel, et puisse tout aussi bien consister en carbonate alcalin qu’en alcali pur.
Les vanadates n’ont pas de saveur particulière qui provienne de l’acide. Lorsqu’on les mêle avec un acide, ils deviennent rouges \ mais cette couleur disparaît souvent au bout de quelque temps.
De même que les acides molybdicjue et tungstique , l’acide vanadique forme, avec l’oxide vanadic[ue, des combinaisons qui sont solubles dans l’eau , et dont les unes ont une couleur pourpre , les autres sont vertes ou d’un jaune orangé. Ces combinaisons tantôt se produisent par l’oxidation de l’oxide vanadique à l’air, tantôt résultent de la combinaison immédiate de l’acicle avec l’oxide , par la voie sèche ou humide.
Au chalumeau , l’acide vanadique se comporte de la manière suivante. Seul , sur du charbon, il entre en fusion , et se réduit au point de contact avec le charbon, dans lequel la portion réduite pénètre et se fixe ; mais la plus grande partie reste sur le charbon , ayant alors la couleur et l’éclat du graphite : c’est du sous-oxide de vanadium. L’acide vanadique se dissout dans le borax et le sel de phosphore , à la flamme extérieure , avec une couleur jaune , qui , dans la flamme intérieure, devient d’un beau vert, comme celle d’un globule qui a été coloré en vert par du chrome. Cependant, lorsque le globule est trèscoloré , il parait brunâtre ^ tant qu’il est encore chaud , et
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la belle couleur verte ne se manifeste qu’après le refroidissement. Le meilleur caractère pour distinguer le vanadium du chrome, au chalumeau, consiste en ce que le globule vert du vanadium passe au jaune dans la flamme extérieure, et que, quand la combinaison vanadique est peu abondante, on peut l’obtenir tout-à-fait sans couleur. L’acide vanadique fond avec la soude et pénètre dans le charbon .
1 G. ACIDE TUNGSTIQUE.
L’acide tungstique a une couleur jaunâtre, qui devient citrinepar l’action de la chaleur. On l’obtient fréquemment sous la forme d’une poudre verdâtre. 11 ne se volatilise pas aufeu, et nesedissout point dans l’eau. Quand, aprèsl’avoir humecté , on le pose sur du papier de tournesol bleu, il ne le rougit pas d’une manière sensible. Les acides ne le dissolvent point.
L’acide tungstique forme avec les alcalis des sels qui sont solubles dans l’eau. Aussi , après avoir été rougi au feu, se dissout- il dans les dissolutions des alcalis purs et des carbonates alcalins*, cependant la dissolution ne s’opère qu’avec peine, même avec le secours de la chaleur; du moins a-t-elle lieu beaucoup plus difficilement que celle de l’acide molybdique rougi. Il est difficile de remarquer une effervescence due à un dégagement de gaz acide carbonique, quand on traite l’acide tungstique par des dissolutions de carbonates alcalins.
Beaucoup d’acides produisent des précipités dans les dissolutions des tungstates alcalins. Les acides hydrochlorique, nitrique et sulfurique en font naître qui sont blancs et composés d’acide tungstique combiné avec celui dont on s’est servi. Les précipités déterminés par l’acide hydrochlorique et par l’acide nitrique acquièrent une teinte jaunâtre, quelque temps après s’être déposés ; mais celui qui résulte de l’acide sulfurique reste blanc. Ces précipités ne se
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dissolvent point dans un excès de l’acide employé pour les produire, caractère qui les distingue de ceux auxquels les acides donnent lieu dans les dissolutions des molyb-
dates alcalins. L ' acide pliosphorique produit, dans les dissolutions des tungstates alcalins, un précipité qui est soluble dans un excès du réactif, h' acide oxalique n’en détermine point, non plus que quelques acides organiques non volatils, comme les acides laririque et citrique . U acide acétique , au contraire, en produit un, qui ne se dissout point dans un excès du réactif, et qui ne devient pas jaunâtre avec le temps.
Les combinaisons de l’acide tunusticme avec les terres
et les oxides métalliques paraissent être toutes insolubles dans l’eau , à l’exception peut-être du tungstate magnésique. Aussi les dissolutions des sels terreux et métalliques produisent-elles des précipités dans celles des tungstates alcalins. Les dissolutions de chlorure barytique , de chlorure calcique , de nitrate plombiqne , et de nitrate argentique y font naître des précipités blancs, qui ne se dissolvent point quand on ajoute beaucoup d’eau. Les combinaisons de l’acide tungstique sont décomposées par l’acide nitrique ou par d’antres acides -, la base se dissout , tandis qu’il se forme une combinaison insoluble d’acide tungstique avec l’acide nitrique ou avec l’autre acide qu’on a employé. Mais plusieurs de ces combinaisons de l’acide tungstique ne sont qu’incomplètement décomposées par les acides. La meilleure manière d’opérer leur complète décomposition, quand la base est insoluble dans les carbonates alcalins, consiste à faire fondre le tungstate avec environ trois parties de carbonate potassique ou sodique, dans un creuset en platine : si ensuite on traite la masse fondue par l’eau, la base reste sans se dissoudre, tandis que le tungstate alcalin qui s’est produit se dissout dans l’eau ; il est alors facile de reconnaître l’existence de l’acide tungstique dans la dissolution.
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La dissolution du sulfide hydrique ne trouble point celle des tungstates alcalins dans quelques acides , entre autres dans l’acide pliosphorique.
Le suif hydrate ammonique ne produit d’abord pas de changement dans la dissolution d’un tungstate alcalin ; mais si l’on ajoute de l’acide hydrochlorique étendu , il se forme un précipité brunâtre clair, de sulfide tungstique, dont on ne peut bien juger la couleur que quand le tout est resté pendant quelque temps en repos.
Lorsqu’on sursature la dissolution d’un tungstate alcalin avec un acide, et quon plonge une baguette de zinc métallique, soit dans le précipité produit par lâ , sans le séparer de la liqueur , soit dans la dissolution , si l’acide a dissous le précipité , on obtient une belle coloration en bleu. Le zinc fait naître une plus belle couleur bleue dans la dissolution du tungstate alcalin par l’acide phosphorique en excès, ou dans le précipité déterminé par l’acide acétique , que dans les précipités auxquels les acides sulfurique et hydrochlorique donnent lieu. XJne baguette de zinc ne produit point de couleur bleue dans le précipité que la dissolution d’un tungstate alcalin a fourni par l’acide sulfurique. Elle n’en fait point non plus paraître dans les dissolutions des tungstates alcalins par les acides tartrique et citrique , mais elle en détermine un dans les dissolutions de ces sels par l’acide oxalique.
Au chalumeau , l’acide tungstique se comporte comme l’oxide tungstique (p. i5s).
La manière dont l’acide tungstique se comporte au chalumeau, et les réactions de ses dissolutions dans les acides avec le zinc , ne permettent de le confondre qu’avec le seul acide titanique; mais il diffère de ce dernier parla solubilité dans l’eau de ses combinaisons avec les alcalis, et parla manière dont les dissolutions se comportent avecles acides.
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ACTDE CHROMIQUE
L’acide cliromique , à l’état de pureté , forme une poudre d’un brun-rouge , ou des cristaux lanugineux rouges, qui occupent beaucoup de place. Lorsqu’on le fait chauffer sur une feuille de platine , il se décompose, en dégageant du gaz oxigène et laissant de l’oxide cliromique qui, parvenu au rouge , produit un phénomène instantané de lumière très-vive (p. i52). Quant l’acide aété obtenu par l’évaporation de sa dissolution dans l’eau, ce dégagement de lumière n’a point lieu par l’action de la chaleur sur l’oxide chromique produit. L’acidechromiquesedissoutenpe’ tite quantité dans l’eau : la dissolution a une couleur brune foncée : elle détruit le papier et autres substances organiques , comme l’acide sulfurique concentré. L’acide chromique est soluble aussi dans l’alcool, mais il se décompose facilement dans cette dissolution.
Avec les alcalis , l’acide chromique forme des sels qui sont solubles dans l’eau. Les chromâtes alcalins sont jaunes et les surchromates rouges. Les dissolutions aqueuses de ces sels ont la même couleur qu’eux. Lorsqu’on verse un acide quelconque dans les dissolutions jaunes des chromâtes , la liqueur se colore en rouge , parce qu’il se forme du surchromate alcalin : cet effet a lieu aussi , même dans le premier moment , par l’addition de l’acide hydrochlorique ; mais , au bout de quelque temps , celui-ci décompose l’acide chromique. Avec la plupart des terres et avec un trèsgrand nombre d’oxides métalliques , l’acide chromique forme des combinaisons qui sont insolubles dans l’eau et souvent aussi dans les acides étendus. Ces combinaisons ont ordinairement une couleur jaune ou rouge. Plusieurs chromâtes insolubles jaunes acquièrent , en passant à l’état cle sous-chromates , une couleur rouge
Acides. s55
semblable à celle des sur-chromates. C’est ce qui arrive au précipité de cbromate plombique, dont la couleur jaune passe au rouge par une addition d’ammoniaque. Comme on se sert souvent des chromâtes alcalins à titre de réactif pour plusieurs bases , la manière dont ces bases se composent avec une dissolution de cbromate potassique a déjà été indiquée précédemment.
Les dissolutions des chromâtes sont , comme celle de l’acide cbromique lui-même , décomposées par Y acide hydrochlorique. A froid , et dans une dissolution étendue, cette décomposition s’effectue lentement; mais elle a lieu d’une manière plus rapide avec le secours de la chaleur et dans une dissolution concentrée. Pendant qu’elle s’opère , du chlore se dégage , et il se forme de l’oxide chromique qui, restant dissous dans l’acide hydrochlorique excédant , donne une couleur verte à la liqueur. La décomposition n’est complète que quand la liqueur n’exhale plus l’odeur du chlore , époque à laquelle elle se comporte avec les réactifs comme une dissolution d’oxide chromique ( p. i53 ). Si le chromate contenait de l’acide sulfurique, la présence de ce dernier ne peut être constatée, à l’aide de la dissolution d’un sel barytique, qu’après la décomposition de l’acide* chromique par l’acide hydrochlorique. Quand on verse de l’alcool dans la dissolution du chromate à laquelle on a ajouté de l’acide hydrochlorique, la réduction de l’acide chromique à l’état d’oxide chromique s’effectue avec plus de rapidité ; et alors, au lieu de chlore , c’est de l’éther chloré qui se dégage.
Lorsqu’on verse de l’acide hydrochlorique concentré sur des chromâtes solubles ou insolubles , dans un tube de verre blanc soudé à l’un de ses bouts , et qu’on fait chauffer ensuite le tout, le chlore gazeux qui • se dégage peut être reconnu à sa couleur particulière.
Si , dans la dissolution d’un chromate à laquelle on a ajouté un acide , par exemple , soit de l’acide nitrique,
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soit de l’acide sulfurique étendu , ou dans la dissolution de l’acide chromique lui-même, on verse un excès d’une dissolution aqueuse de sulfide hydrique , ou bien si l’on y faitpasser un courant de gaz sulfide hydrique, la liqueur change de couleur , et elle finit par devenir verte , l’acide chromique se convertissant en oxide chromique. Au bout de quelque temps il commence à s’en séparer du soufre, qui lui donne un aspect laiteux. Lorsqu’on chauffe le tout quelque temps, la réduction de l’acide chromique en oxide chromique s’opère avec plus de rapidité. On conçoit qu’il faut pour cela que la liqueur ne contienne point d'oxide métallique susceptible d’être, par le gaz sulfide hydrique , précipité d’une dissolution acide à l’état de sulfure métallique. Le liquide qu’on sépare du soufre par la filtration se comporte ensuite comme une dissolution d’oxide chromique.
Lorsque l’on verse un acide , par exemple de l’acide sulfurique étendu , dans la dissolution d’un chromate, et qu’ensuite on ajoute un sulfite , si le chromate est en quantité suffisante , il ne se dégage point d’acide sulfureux , mais l’acide chromique se convertit en oxide chromique, qui colore la liqueur en vert. La réduction de l’acide chromique en oxide chromique s’opère plus facilementpar l’acide sulfureux que par l’acide hydrochlorique et par le gaz sulfide hydrique.
Une baguette de zinc métallique plongée dans la dissolution d’un chromate , et même d’un sur-chromate, n’y produit pas de changement; mais si l’on ajoute un peu d’acide sulfurique étendu à la dissolution , la liqueur prend une teinte verte , due à la transformation de l’acide chromique en oxide chromique.
Quand on triture les chromâtes solubles ou insolubles avec du sel de cuisine , qu’après avoir introduit le mélange dans un tube de verre blanc soudé à l’une de ses extrémités, on verse dessus de l’acide sulfurique concentré ,
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et qu’on chauffe le tout , il se dégage avec écume un gaz rouge qui est du chloride chromique , et qui remplit tout le vide du tube. Si au chlorure on substitue un bromure , on obtient un gaz qui a presque la meme couleur.
Au chalumeau , l’acide chromique engagé dans les chromâtes se comporte comme l’oxide chromique. (p. 1 55 ).
L’acide chromique a tant de propriétés qui lui sont particulières, qu’on ne peut le confondre avec nulle autre substance. La facilité surtout avec laquelle il se réduit en oxide chromique le fait promptement reconnaître, ce dernier corps étant facile à découvrir dans les dissolutions ( p. 1 55 ).
La plupart des substances organiques réduisent l’acide chromique en oxide chromique , avec dégagement d’acide carbonique. Cette réduction est surtout opérée d’une manière rapide, dans les dissolutions des chromâtes, par les substances organiques non volatiles, telles que l’acide tartrique et l’acide citrique, principalement lorsqu’on les fait chauffer avec ces substances ; du gaz acide carbonique se dégage alors avec effervescence. L’acide oxalique agit aussi de la meme manière. Quelques acides organiques très-volatils, comme l’acide acétique, ne réduisent pas l’acide chromique dans les dissolutions des chromâtes. ï)’autres substances organiques non acides , telles que le sucre, l’alcool, etc., ne déterminent qu’avec une lenteur extrême une réduction partielle de l’acide chromique dans les dissolutions des chromâtes. Cette réduction a lieu un peu plus rapidement, sous leur influence, dans les dissolutions des surchromates : on conçoit qu alors nul dégagement de gaz acide carbonique ne se fait remarquer. Mais si l’on ajoute quelques gouttes d’acide sulfurique étendu , la réduction s’exécute d’une manière extrême- 1. 17
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ment rapide, surtout avec le concours de la clialeur, et du gaz acide carbonique se dégage alors avec effervescence . Les acalis ne peuvent point faire reconnaître la présence de l’oxide cliromique dans les dissolutions des chromâtes où l’acide cliromique a été converti en oxide chromique par des substances organiques non volatiles (pag. i55).
l8. A.C1DE MANGANIQUE.
L’acide manganique forme des aiguilles cristallines d’un rouge-carmin foncé. Il se dissout dans l’eau. Sa dissolution a une couleur rouge-carmin foncé, qui devient rougecarmin clair par l’addition d’une grande quantité d’eau.
L’acide manganique se décompose avec une extrême facilité. Sa dissolution dans l’eau, surtout quand elle n’est point très-concentrée, subit, même par l’évaporation, une décomposition partielle dont le résultat est un dépôt d’oxide manganique.
Parmi les sels que forme l’acide manganique * les manganates alcalins sont solubles dans l’eau. Les manganates terreux et métalliques paraissent être insolubles ; mais la plupart n’ont point encore été examinés. Les manganates préparés par la voie sèche ont une couleur verte souvent si foncée, qu’ils semblent noirs; mais, à l’état cristallisé, le manganate potassique au moins est d’un pourpre foncé. On admet que les manganates verts secs sont des sous-manganates.
Les dissolutions des manganates alcalins verts dans une quantité d’eau qui ne soit pas trop considérable , sont d’un beau vert foncé ; mais avec le temps elles deviennent d’un pourpre foncé et enfin rouges. La couleur verte se conserve plus long- temps dans une dissolution plus concentrée; mais dès qu’on étend d’eau la liqueur, elle devient d’un bleu-violet, et enfin rougeâtre, ce qui
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arrive d’autant plus rapidement que l’on ajoute davantage d’eau ou qu’on fait chauffer la liqueur. Lorsqu’on chauffe une dissolution concentrée verte de manganate alcalin , elle devient d'un pourpre foncé après le refroidissement.
La dissolution verte des manganates alcalins est rapidement colorée en rouge par tous les acides , même par les plus faibles. Lorsqu’on a versé de Y acide sulfurique étendu , de Y acide pliosphorique ou de Y acide nitrique dans la liqueur , la couleur rouge persiste, même après h ébullition. Ajoute-t-on à cette liqueur rouge une dissolution de potasse pure en excès , elle reprend sa couleur verte , si elle était très-étendue 5 mais si au contraire elle était concentrée, elle se décompose par là, et de l’hydrate manganiquese sépare. L’ammoniaque et les carbonates alcalins ne peuvent pas reproduire la couleur verte dans les dissolutions qui ont été colorées en rouge par les acides.
L’acide manganique est réduit par la plupart des autres acides. C’est ce qui arrive surtout par les hydracides. Yi acide hydrochlorique rougit bien aussi, dans le premier moment , les dissolutions vertes des manganates alcalins,, lorsqu’on l’y met en excès; mais la couleur rouge ne tarde pas à se convertir en une dissolution brune foncée d’oxide manganique dans de l’acide hydrochlorique, qui exhale l’odeur du chlore : si l’on chauffe la dissolution , elle se décolore en peu de temps, avec dégagement d’une forte odeur de chlore ( p. 54).
Lorsqu’on met un sulfite dans une dissolution verte d’un manganate alcalin, etqu’ensuite on ajoute de l’acide sulfurique étendu, la liqueur se décolore sur-le-champ, et l’acide manganique se trouve réduit en oxide manganeux , qui reste dissous dans l’acide.
Le sulfide hydrique , tant aqueux que gazeux , détruit sur-le-champ la couleur verte des dissolutions de manganates alcalins. Si l’on ne verse dans celles-ci qu’une très-
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petite quantité de suliide hydrique liquide, de l’hydrate manganique brun se précipite •, un excès de sulfîde hydrique aqueux précipite bien du sulfure manganeux couleur de chair , mais sépare en même temps une si grande quantité de soufre, mis à nu par la décomposition du sulûde hydrique, que le précipité paraît presque blanc.
Le suif hydrate ammonique , quand on l’ajoute en petite quantité à une dissolution verte de manganate alcalin, détruit la couleur verte sur-le-champ , et détermine un précipité brun d’hydrate manganique \ un excès de ce réactif, au contraire , précipite du sulfure manganeux couleur de chair.
Une dissolution de sulfate ferreux détruit la couleur verte des dissolutions de manganates alcalins , et détermine en même temps un précipité d’oxide manganique et d’oxide ferrique.
Le chlorure stanneux décolore sur-le-champ la dissolution verte des manganates alcalins ; il se précipite de l’oxide stannique, mêlé avec de l’oxide manganique.
Une baguette de zinc métallique ne produit, dans la dissolution verte des manganates alcalins , aucun changement qui ne puisse arriver sans elle : elle ne fait que déterminer, au bout d’un très-long temps, un précipité d’hydrate manganique. Mais si on ajoute un peu d’acide sulfurique étendu , peu h peu la liqueur se décolore d’une manière complète , avec dégagement de gaz hydrogène, et l’acide manganique se réduit en oxide manganeux , qui reste dissous dans l’acide sulfurique.
Divers réactifs décomposent l’acide manganique dans les manganates insolubles , de la même manière qu’ils le font dans les dissolutions des manganates alcalins. Ces sels se colorent également en rouge quand on les traite par l’acide sulfurique étendu ou par l’acide nitrique 3 l’acide hydrochlorique y convertit l’acide manganique, à froid ,
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en oxide manganique 5 et , à chaud , en oxide manganeux, qui reste dissous dans l’acide.
Les manganates, tant solubles qu’insolubles, dégagent, quand 011 verse dessus de l’acide sulfurique concentré , dans un tube de verre blanc soudé à l’un de ses bouts, des vapeurs purpurines d’acide manganique, dont une partie se condense sur les parois du tube, en gouttelettes de la même couleur. Mais l’acide manganique devenu libre ne tarde pas, surtout par Faction de la chaleur, à perdre une partie de son oxigène et à se convertir en oxide manganique : aussi , lorsqu’on présente une allumette en ignition à l’orifice du tube, prend-elle feu , si toutefois l’on n’a point opéré sur une trop petite quantité de manganate.
Au chalumeau , l’acide manganique engagé dans les manganates, se comporte comme l’oxide manganeux (p. 55). La couleur verte que lasou.de acquiert quand onia fond, sur une feuille de platine , avec une substance contenant du manganèse , est due à du sous-manganate sodique qui se forme dans l’opération.
La manière dont les manganates se comportent avec les réactifs , et principalement le passage de leur couleur verte au rouge quand on y ajoute de Facide sulfurique étendu ou de l’acide nitrique, sont tellement caractéristiques , qu’il serait difficile de confondre ces sels avec d’autres substances.
Toutes les substances organiques paraissent réduire l’acide manganique dans les dissolutions des manganates alcalins. La réduction est surtout effectuée d’une manière rapide par les acides organiques ; ceux-ci commencent bien par rougir les dissolutions vertes des manganates alcalins; mais ordinairement ils ne tardent pas à réduire Facide manganique en oxide manganique et en oxide
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manganeux , avec dégagement d’acide carbonique. Les substances organiques non acides, comme l’alcool, le sucre, etc., détruisent très-promptement la couleur verte des dissolutions de manganates alcalins, et précipitent de celles-ci de l’hydrate manganiqce. L’addition de l’acide sulfurique étendu accélère beaucoup la conversion de l’acide manganique, avec dégagement d’acide carbonique, en oxide manganeux , qui reste dissous dans l’acide.
Acide osmtoue. (Oxide susosmique
L’acide osmique, à l’état pur et anhydre, forme une masse faiblement jaunâtre, quand il a été obtenu par l’oxidation de l’osmium. Lorsqu’on le chauffe légèrement, il fond; à une chaleur plus élevée, il se volatilise, et se condense en gouttes blanches sur les parties froides du vase dans lequel on fait l’expérience. Même à froid, il a une très-forte odeur, piquante et extrêmement désagréable. Sa vapeur n’attaque pas seulement le nez, mais encore les yeux. L’eau ne le dissout qu’avec lenteur. Quand on le fait chauffer avec elle, il fond en globules sous le liquide , comme il arrive à du phosphore que l’on fond dans l’eau. La dissolution aqueuse exhale, même à froid, une odeur forte et semblable à celle de l’acide sec. Elle est incolore, et ne rougit presque pas , ou du moins ne rougit que très- ^faiblement le papier de tournesol.
Lorsqu’on mêle la dissolution aqueuse de l’acide osmique avec des dissolutions d? alcalis purs , son odeur disparait, et elle prend une couleur jaune , qui néanmoins s’efface avec le temps. Si l’on a dissous l’acide dans un grand excès d’ammoniaque, la liqueur, surtout quand 011 la chauffe, prend une couleur plus foncée au bout d’un long espace de temps , puis finit par devenir noire et opaque ; il sc dégage alors peu â peu du gaz nitrogènc, et l’acide osmique passe à
Acides.
l’état d’oxide susosmieux (p. i3i ), dont une partie s’attache aux parois du vase , sous la forme d’un précipité transparent jaune-brun.
Quand on verse de l’acide nitrique ou de l’acide liydroclilorique dans les dissolutions des osmiates alcalins, l’acide osmique est mis en liberté; et on le reconnaît, surtout en chauffant la liqueur, à l’odeur cjui le caractérise. On peut ensuite, par la distillation , obtenir une dissolution d’acide osmique dans de l’eau.
L’acide osmique paraît ne point donner de précipités avec les dissolutions neutres des sels terreux et métalliques, quand il est libre , mais en produire lorsqu’on le sature. L’acide osmique libre ne fait pas naître de précipité dans l’acétate et le nitrate plombiques neutres $ mais si l’on ajoute un peu d’ammoniaque, il s’en manifeste sur-lechamp un brun foncé. L’acide osmique libre produit instantanément aussi un précipité brun dans une dissolution de sous-acétate plombique.
Une dissolution de sulfate ferreux réduit l’acide osmique, et fait naître un précipité noir foncé dans ses dissolutions.
Le chlorure stanneux détermine , dans la dissolution de l’acide osmique, un précipité brun, qui est soluble dans l’acide hydroclilorique , auquel il communique une couleur brune.
Si l’on plonge un sulfite dans une dissolution d’acide osmique, la liqueur, lors même qu’elle ne contient qu’une petite quantité de ce dernier, prend sur-le-champ une teinte de bleu violet foncé, et il se forme un précipité bleu-noir. La liqueur devient bleue avec le temps, et, lorsqu’on l’a laissée long-temps en repos, elle se décolore , tandis que le précipité bleu-noir augmente. On a beau étendre la liqueur bleue d’une très-grande quantité d’eau, elle n’en paraît pas moins bleue ou plutôt violette^ La couleur violette se conserve beaucoup pluslong-temps
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dans une dissolution tres-étendue que dans une autre concentrée.
Le sulfide hydrique , tant aqueux que gazeux , produit, dans les dissolutions de l’acide osmique, un précipité brunnoir, qui reste en suspension, et ne se dépose aisément que quand on ajoute à la liqueur de l’acide hydrochlorique ou un autre acide libre.
Le sulfhydrate ammonique donne , dans la dissolution de l’acide osmique , un précipité noir, qui n’est point soluble dans un excès du réactif.
L’acide osmique est tellement caractérisé par l’odeur désagréable qu’il exhale à l’état de liberté , qu’on ne peut le confondre avec aucune autre substance.
Un très-grand nombre de substances organiques réduisent l’acide osmique tenu en dissolution dans l’eau. Si l’on verse de l’alcool dans une dissolution d’acide osmique , aucun changement n’a lieu dans le premier moment *, ce n’est qu’au bout de quelque temps qu’il se forme un précipité bleu-noir. L’acide acétique n’altère également point de prime abord la dissolution d’acide osmique ; mais après un certain laps de temps, il la colore en violet. Quelques substances organiques , comme par exemple le sucre , paraissent aussi ne produire aucun changement dans l’acide osmique, meme au bout d’un temps trèslong.
ACIDES DE l’arsenic
i°. Acide arsénique.
A l’état de pureté, l'acide arsénique forme une masse opaque, blanche. Il attire l'humidité de l’air, et finit pary tomber en déliquescence , ce qui 11’arrive toutefois qu’au bout d’un long espace de temps. A l’état anhydre, il est dissous
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d’une manière complète , quoique assez lente , par l’eau; mais quand il a attiré l’humidité atmosphérique, l’eaule dissout avec plus de facilité. La dissolution rougit fortement le papier de tournesol. L’acide arsénique anhydre fond, à une faible chaleur rouge , en une masse blanche qui , lorsqu’on la fait dissoudre dans une petite quantité d’eau , laisse de l’acide arsénieux. A une température plus élevée, il se volatilise entièrement, mais non sans se décomposer , car il se réduit en acide arsénieux et en gaz oxigène.
Les arséniates ont, sous le rapport de la forme cristalline , de la solubilité dans l’eau, et de beaucoup d’autres propriétés, uue grande ressemblance avec les phosphates qui leur correspondent. Comme l’acide phosphorique , l’acide arsénique ne produit qu’avec les alcalis des sels qui se dissolvent dans l’eau , soit à l’état neutre , soit à l’état de sur-sels. Les arséniates métalliques et terreux sont insolubles dans l’eau, et ne se dissolvent que dans un excès d’acide arsénique, ou dans d’autres acides libres. Aussi les dissolutions neutres des arséniates donnent-elles un précipité par les dissolutions neutres de tous les sels terreux et métalliques. Ces précipités se dissolvent dans les acides libres , et lorsqu’on sature leur dissolution acide avec un alcali , il s’en précipite des arséniates. Cependant il arrive souvent qu’un excès d’alcali, surtout de potasse, enlève de l’acide arsénique , et alors l’oxide métallique paraît sous la couleur qui lui est propre -, mais ici, comme à l’égard des phosphates correspondants, il n’est point possible d’enlever de cette manière au précipité tout son acide arsénique. Lorsque les bases de l’arséniate précipité sont solubles dans un excès d’alcali , i’arséniate l’est également.
Non-seulement les dissolutions du chlorure barytique et du chlorure calcique , mais encore Veau de baryte et Veau de chaux , produisent un précipité dans les dissolutions
des arsénîates alcalins neutres. Ces précipités sont solubles dans les acides hydrochlorique et nitrique , ainsi que dans les dissolutions des sels ammoniques , principalement celle du clilorure ammonique. Il faut bien moins de sel ammonique pour dissoudre le précipité d'arséniate barytique ou calcique , que pour dissoudre celui de phosphate barytique ou calcique. Lorsqu’il y a de l’ammoniaque libre , les arsénîates terreux se dissolvent plus difficilement dans les sels ammoniques $ cependant il arrive fort souvent qu’un excès d’ammoniaque ne produit point de précipité quand on l’ajoute à une dissolution d’arséniate barytique ou calcique dans une très-grande quantité d’acide hydrochlorique ou nitrique.
Une dissolution de nitrate ou à' acétate plombique fait naître un précipité blanc dans les dissolutions des arséniates alcalins. Ce précipité diffère du précipité correspondant de phosphate plombique par la manière dont il se comporte au chalumeau. Il 11e cristallise point quand on le fond sur du charbon a la flamme du chalumeau \ mais la flamme intérieure le réduit à l’état de plomb métallique , avec dégagement d’une épaisse fumée et d’une odeur d’arsenic.
Une dissolution de nitrate argentique détermine, dans les dissolutions des arséniates alcalins, un précipité brun, qui est très-soluble dans l’acide nitrique et dans l’ammoniaque. Le liquide qui surnage ce précipité rougit le papier de tournesol , même lorsque la dissolution d’arséniate et celle de nitrate étaient neutres. L’arséniate a beau avoir été rougi avant qu’on le dissolve, cette circonstance n’exerce aucune influence sur la couleur ni sur la nature du précipité.
Une dissolution d’un sel cuivrique neutre, par exemple de sulfate cuivrique, produit un précipité bleu-verdàtre pale dans les dissolutions neutres des arséniates alcalins.
Le sulfule hydrique , soit dissous dans l’eau, soit ga-
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zeux , délermine un précipité jaune clair dans la dissolution des arséniates à laquelle on ajouté un acide libre , et de préférence un peu d’acide bydrocblorique. Mais le précipité n’apparaît pas de suite dans les dissolutions étendues : il ne s’y forme qu’à la suite d’un très-long repos ; on peut cependant bâter sa manifestation en faisant bouillir le tout, dès qu’il y a un excès de sulfide hydrique. Ce prépité est très-soluble dans le sulfhydrate ammonique, ainsi que dans une dissolution de potasse pure ou d’ammoniaque, et même dans une dissolution de carbonate potassique ou sodique. Il est facile de le distinguer par là du précipité que la dissolution de sulfide hydrique délermine dans les dissolutions cadmiques ( p. 7 4 ).
Le sulfhy drate ammonique ne donne point de précipité dans les dissolutions des arséniates neutres. Lorsqu’on en fait tomber quelques gouttes dans la dissolution très-concentrée d’un arséniate, il se manifeste bien un trouble jaune, mais ce trouble disparaît complètement par l’addition d’une plus grande quantité de sulfhydrate ammonique. Si l’on verse un acide, et plus particulièrement de l’acide bydrocblorique, dans cette dissolution mêlée avec du sulfhydrate ammonique , il se produit , avec dégagement de gaz sulfide hydrique, un précipité jaune clair , qui ne paraît toutefois qu’au bout de quelque temps dans les dissolutions étendues , et dont la manifestation ne peut être accélérée que par l’action de la chaleur.
Le précipité que le gaz sulfide nitrique fait naître dans les dissolutions acides des arséniates , distingue aisément l’acide arsénique d’autres acides, particulièrement de l’acide phosphorique , qui , comme lui , forment avec les terres et les oxides métalliques des combinaisons insolubles dans l’eau. La présence de l’acide arsénique peut d’autant moins ne pas être remarquée, que , comme je le ferai voir plus loin , ses combinaisons se comportent aussi d’une manière toute particulière au chalumeau.
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Lorsque l’acide arsénique est combiné avec des terres ou avec des oxides métalliques non précipitables de leurs dissolutions acides par le gaz sulfide hydrique , comme l’oxide ferrique , l’oxide ferreux , l’oxide cobaltique , l’oxide niccolique , l’oxide zincique , l’oxide manganeux , l’oxide uranique , l’oxide chromique, etc. , on dissout la combinaison dans un acide, et de préférence dans l’acide bydroclilorique 5 011 étend d’eau la dissolution , et l’on y fait ensuite passer un courant de gaz sulfide hydrique, jusqu’à ce qu’elle en soit saturée. Il se forme alors, au bout de quelque temps , un précipité qu’à sa couleur et à sa solubilité dans le suîfhydrate ammonique on reconnaît aisément pour du sullide arsénique, ce qui établit positivement la présence de l’acide arsénique. La solubilité du sulfide arsénique dans l’ammoniaque ne permet pas qu’on le confonde avec un simple précipité de soufre.
Lorsque l’acide arsénique est combiné avec des oxides métalliques que le gaz sulfide hydrique précipite bien à l’état de sulfures métalliques de leur dissolution acide, mais dont les sulfures métalliques ne sont point solubles dans le suîfhydrate ammonique , on dissout la combinaison dans un acide, on sursature la dissolution avec de l’ammoniaque , et l’on y verse ensuite du suîfhydrate ammonique, même lorsque l’ammoniaque a produit un précipité. Le sulfide arsénique qui s’est formé se trouve alors dissous, tandis que les bases avec lesquelles l’acide arsénique était combiné restent à l’état de sulfures métalliques, qu’011 recueille sur un filtre. On précipite le sulfide arsénique de la liqueur filtrée, en versant de l’acide liydroclilorique étendu dans celle-ci ; et 011 le distingue encore , en le traitant par l’ammoniaque , du soufre qui s’est précipité avec lui.
Quand l’acide arsénique est combiné avec des oxides métalliques que le gaz sulfide hydrique précipite de leur dissolution acide, et dont les sulfures métalliques sont
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solubles dans le sulfbydrate ammonîque, CQmme, par exemple, avec de l’oxide stannique, de l’oxide antimonique, etc., la présence del’acide arsénique se constate à l’aide du chalumeau, de la manière qui sera décrite plus loin.
On peut souvent , dans les analyses qualitatives , séparer de l’acide arsénique les oxides métalliques qui sont absolument insolubles dans une dissolution de potasse, par un moyeu semblable à celui dont j’ai parlé en traitant de l’acide phospliorique ( p. 199 ). A la vérité , on ne réussit pas toujours, comme lorsqu’il s'agit des phosphates correspondants, à séparer complètement l’oxide métallique de l'acide par le traitement avec la potasse, mais on le dégage au moins pour la plus grande partie $ on verse ensuite du sulfhydrale ammonîque dans la liqueur filtrée , puis on la sursature avec de l’acide hydrochlorique étendu. On reconnaît alors, à la précipitation du sulfide hydrique qui s’effectue , la présence de l’acide arsénique dans la combinaison.
L’acide arsénique est beaucoup plus facile à découvrir dans ses combinaisons, par le moyen du chalumeau , que par la voie humide, même lorsqu’il n’existe qu’en trèspetite quantité. Si l’on traite des arséniates sur du charbon à la flamme intérieure du chalumeau, l’odeur alliacée qui caractérise l’arsénic se développe, et peut trahir la plus faible trace de ce métal dans des arséniates. Il ne faut jamais omettre de traiter par la soude la combinaison dans laquelle 011 recherche s’il existe de l’acide arsénique, avant de le soumettre à la flamme intérieure du chalumeau, parce que, quand l’acide s’y trouve en très-petite quantité, cette manière est la seule dont on puisse se convaincre de sa présence.
Les arséniates sont fixes au feu , quand la base qu’ils contiennent l’est elle-même. Beaucoup d’entre eux, surtout parmi les sur-arséniates , sont fusibles. Plusieurs surarséniates perdent, quand on les chauffe fortement , une
portion de leur acide arsénique , qui se décompose alors , et se dégage sous îa forme d acide arsénieux et de gaz oxigène. Lorsqu’on fait l’expérience dans un tube en verre fort , soudé à l’un de ses bouts , l’acide arsénieux se dépose dans la partie la moins chaude du tube. Lorsque les combinaisons de l’acide arsénique ont été mêlées avec du charbon en poudre, l’acide qu’elles contiennent se décompose. Si elles renferment un excès d’acide arsénique, ou si la base combinée avec celui-ci n’est pas réductible à l’état métallique par le charbon, on obtient, parla calcination avec du charbon, de l’arsenic métallique, qui se dépose dans la partie la moins chaude du tube, quand l’expérience est faite dans un tube de verre soudé à l’une de ses extrémités. D’autres combinaisons, traitées de cette manière, ne donnent pas d’arsenic métallique , mais se convertissent en un arséniure métallique non volatil. Quand on mêle les arséniates avec du charbon en poudre et de l’acide borique, et qu’on les chauffe dans un tube en verre soudé à l’un de ses bouts , ils donnent un miroir d’arsenic métallique.
Les arséniates sont aisés à distinguer de toutes les substances dont il a été question précédemment , par leur manière de se comporter au chalumeau, et par les réactions de leurs dissolutions, tant avec le gaz sulfide hydrique, qu’avec le sulfhydrate ammonique. Sous le rapport de la manière dont il se comporte avec le gaz sulfide hydrique, l’acide arsénique a quelque ressemblance avec l’oxide slannique, mais il en diffère beaucoup par celle dont ses combinaisons se comportent au chalumeau. On verra plus loin comment il faut s’y prendre pour distinguer les arséniates des arsénites.
Quand il s’agit de constater la présence de l’arsenic dans de petites quantités d’acide arsénique ou d’arséniates,
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qui sont mêlées avec beaucoup de substances organiques, on suit une marche semblable à celle qu’on doit adopter lorsque l’acide arsénieux se trouve dans le même cas , et dont il sera question plus loin.
2°. Acide arsénieux.
L’acide arsénieux qu’on rencontre dans le commerce forme ou une poudre blanche, ou une masse blanche, vitreuse , cassante, à cassure conchoïde. Il peut souvent être transparent ; mais il devient opaque quand on l’a laissé long- temps à l’air, sans que pour cela il ait absorbé d’humidité atmosphérique. En faisant cristalliser sa dissolution dans l’eau, on l’obtient sous la forme d’octaèdres réguliers, qu’il affecte souvent aussi lorsqu’on le sublime.
Quand on chauffe cet acide, il se volatilise en une fumée blanche , qui n’a point d’odeur alliacée , si l’acide ne se trouve pas, pendant qu’il subit l’action du feu, en contact avec des substances capables de le réduire: dans le cas contraire, il se répand une odeur d’ail , qui n’appartient qu’aux vapeurs de l'arsenic métallique. C’est pourquoi , lorsqu’on chauffe l’acide arsénieux sur du verre ou sur une feuille de platine, il se volatilise sans exhaler d’odeur alliacée , pourvu qu’il soit pur et qu’il ne contienne point de substances organiques , tandis qu’il répand cette odeur quand on le chauffe sur du charbon rouge ou sur une plaque de tôle. Lorsque l’on soumet une grande quantité d’acide arsénieux à une haute température , dans des vaisseaux clos, il fond en un verre transparent ; ce qui ne lui arrive point au contact de l’air.
L’acide arsénieux est peu soluble dans l’eau; l’eau bouillante le dissout mieux que la froide. La dissolution chaude qui est saturée dépose, par le refroidissement, de l’acide arsénieux anhydre cristallisé en octaèdres. La dissolution de cet acide dans l’eau froide peut être évaporée assez long-temps sans qu’il s’en sépare. Elle 11e rougit que faiblement le papier bleu de tournesol.
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L’acide arsénieux est plus soluble clans 3a plupart des acides que dans l’eau, surtout avec le secours de la chaleur. En s’y dissolvant , il n’éprouve aucun changement : caria dissolution acide donne, parle refroidissement , les cristaux octaédriques, tout comme il arrive à une dissolution aqueuse chaude. On emploie ordinairement l’acide hydrochlorique pour dissoudre l’acide arsénieux. L’acide nitrique qui n’est point trop fort le dissout également sans le convertir sensiblement en acide arsénique , conversion qui n’a lieu que par l’action de l’eau régale.
Les dissolutions des alcalis dissolvent aussi l’acide arsénieux avec plus de facilité que ne fait l’eau. 11 est également soluble dans les carbonates alcalins. On ne remarque cependant pas, lorsqu’on verse la dissolution d’un carbonate alcalin à froid sur de l’acide arsénieux réduit en poudre , d’effervescence produite par un dégagement de gaz acide carbonique ; avec le secours de la chaleur , l’acide carbonique se dégage en faisant effervescence, mais très-légèrement.
L’acide arsénieux semble ne former qu’avec les alcalis des sels qui soient solubles dans l’eau. Ses combinaisons avec les terres et les oxides métalliques proprement dits paraissent être insolubles , ou du moins très-peu solubles; cependant on ne les point encore bien examinées.
La dissolution aqueuse d’acide arsénieux ne produit pas de précipités dans les dissolutions de chlorure barytique , de chlorure strontianique et de chlorure calcique. Mais si l’on sature l’acide libre par l’ammoniaque, il détermine sur-le-champ un précipité blanc abondant dans une dissolution de chlorure calcique. La dissolution d’acide arsénieux saturée par l’ammoniaque ne donne pas de suite un précipité, dans celle du chlorure bary tique, et n’en fait naître un qu’au bout d’un laps de temps assez long. La même chose arrive dans une dissolution strontianique : ici cependant , lorsqu’on opère sur de petites
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quantités, le précipité 11e se prononce qu*au bout de plusieurs jours, et il est encore moins considérable que celui qui a lieu dans une dissolution de chlorure barytique.
L 'eau de bary te ne se trouble que fort peu quand on la verse en excès dans une dissolution aqueuse d’acide arsénieux. Quand, au contraire, c’est un excès d eau de chaux qu’on ajoute à cette dernière, il se produit un précipité abondant. Le précipité d’arsenite calcique est trèssoluble dans une dissolution de chlorure ammonique et d’autres sels ammoniques; la présence de l’ammoniaque libre ne diminue point sa solubilité dans ces réactifs. L’arsenite calcique précipité est extrêmement peu soluble dans une dissolution de chlorure sodique : il l’est encore moins dans une dissolution de nitrate potassique, sans cependant y être totalement insoluble.
Les dissolutions des sels plombiques ne sont pas des réactifs aussi sensibles pour la précipitation de l’acide arsénieux que pour celle de l’acide arsénique, même lorsque les deux dissolutions ont été saturées avec de l’alcali. Une dissolution d’acétate plombique 11e fait naître un précipité dans une dissolution d’acide arsénieux saturée d’ammoniaque, que quand elle n’est point trop étendue.
Une dissolution de nitrate argentique ne détermine pas du tout de précipité dans une dissolution aqueuse d’acide arsénieux, et ne fait que lui communiquer une teinte opaline jaune. Mais si l’on sature l’acide libre par une quantité extrêmement faible d’ammoniaque, la dissolution de nitrate argentique produit alors un précipité jaune, qui est soluble tant dans l’acide nitrique étendu que dans l’ammoniaque. Ce précipité n’est point insoluble non plus dans une dissolution de nitrate ammonique , de sorte que quand le précipité jaune a été dissous en très-faible proportion dans une grande quantité d acide nitrique, on ne le voit point reparaître en saturant avec ménagement la liqueur par le moyen de l’ammoniaque. Ceprécipité jaune
2^4 traité d’analyse chimique.
ressemble beaucoup à celui qu’une dissolution de nitrate argentique détermine dans des dissolutions de phosphates 5 cependant il n’a pas une couleur jaune si pâle, et il est plus soluble dans l’acide acétique, que le phosphate argentique.
Une dissolution de sulfate cuivrique neutre ne trouble presque pas une dissolution aqueuse d’acide arsénieux. Cependant si l’on sature l’acide libre par une faible quantité d’une dissolution de potasse pure ou d’ammoniaque , on voit paraître un précipité vert de serin, qui est caractéristique pour l’acide arsénieux. Ce précipité est soluble dans un excès d’ammoniaque et aussi dans un excès de potasse : la dissolution a dans les deux cas une couleur bleue. On peut faire reparaître le précipité vert en saturant la dissolution bleue dans la potasse pure avec de l’acide hydrochlorique , dont un excès le redissout.
Le sulfide hydrique , tant aqueux que gazeux, produit une coloration jaune dans la dissolution aqueuse de l’acide arsénieux , et au bout d’un certain laps de temps , ou avec le secours de la chaleur, il y détermine un précipité jaune. Cependant si l’on ajoute un peu d’acide hydrochlorique à la dissolution de l’acide arsénieux , celle du sulfide hydrique fait apparaître sur-le-champ le précipité jaune. Ce précipité est très-soluble dans le suîfhydrate am molli que , comme aussi dans une dissolution de potasse pure et d’ammoniaque, etmèmedans une dissolution de carbonate potassique. Il a une couleur jaune plus foncée que celle du précipité produit par le gaz sulfide hydrique dans les dissolutions rendues acides des arséniates. Il se forme aussi avec bien plus de promptitude que ce dernier, meme lorsque l’acide arsénieux n’existe qu’en très-petites quantités.
Le suîfhydrate ammonique ne donne point de précipité dans une dissolution aqueuse d’acide arsénieux : cependant un acide étendu qu’on ajoute à celle liqueur, en précipite du sulfide arsénieux.
Lorsqu’on fait des analyses qualitatives, la présence de
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Facide arsénieux dans les arsénites insolubles se reconnaît de la même manière que celle de Facide arsénique dans les arséniatcs insolubles. O11 dissout l’arsénite dans un acide , et de préférence dans Facide bydrocbloriquê , puis, au moyen du gaz Sulfide hydrique, on précipite Facide arsénieux de cette dissolution , à l’état de sulfîde arsénieux , ou bien 011 sursature la dissolution acide avec de l’ammoniaque, si Foxide avec lequel Facide arsénieux se trouve combiné est également précipitable des dissolutions acides par le gaz sulfîde hydrique, et ensuite on ajoute un excès de sulfhydrate ammonique , qui dissout Facide arsénieux, à l’état de sulfide arsénieux, tandis que la base reste à celui de sulfure métallique : après avoir filtré la liqueur, on précipite le sulfide arsénieux de la dissolution par le moyen de Facide hydrochlorique étendu. Cette dernière voie est celle qu’on choisit dans les analyses qualitatives des couleurs vertes employées par les peintres, qui sont essentiellement composées d’arsénite cuivrique.
Cependant Facide arsénieux est beaucoup plus facile à découvrir, dans ses combinaisons, au moyen du chalumeau qu’à l’aide d’analyses qualitatives par la voix humide. Pour reconnaître au chalumeau la présence de l’arsenic dans les arsénites,, on procède de même que quand il s’agit d’essayer les arséniatcs ( p. 269). Ici également il ne faut jamais négliger de mêler la combinaison avec delà soude, avant de l’exposer, sur du charbon, à la flamme intérieure, afin de constater positivement la présence de l’arsenic par Codeur d ail qui se développe ainsi. Lorsqu’on veut essayer Facide arsénieux pur au chalumeau, on doit également commencer par le mêler avec de la soude, et ensuite exposer le mélange, sur du charbon, à Faction de la flamme intérieure. L’odeur d’ail qui se dégage pendant l’insufflation dure alors assez long-temps. Quand on néglige d’ajouter de la soude, Facide arsénieux se volatilise ordinairement avec une rapidité telle que souvent il ne se réduit
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point, et qu’alors on ne peut point remarquer l’odeur caractéristique. Mais il est indispensable de procéder d’après la méthode suivante lorsqu'on veut constater d’une manière rigoureuse la présence de l’arsenic dans les plus petites quantités d’acide arsénieux. On effile un tube de verre à la lampe jusqu’à se que son diamètre soit devenu égal à celui d’unetrès-forteaiguilleà tricoter, puis on soude l’extrémité du rétrécissement, qui n’a besoin d’avoir qu’un pouce de long (planche i, fîg. i.). Cela fait , on introduit dans le bout fermé a, la petite quantité d’acide arsénieux qu’on se propose d’examiner, et qui peut ne pas s’élèvera un milligramme , puis on glisse par dessus un fragment entier du charbon dont on se sert pour les essais au chalumeau , et qui doit occuper la portion du tube comprise entre les points b et c ; alors on chauffe le tube avec ménagement entre b et c , dans l’endroit où se trouve le charbon , et quand celui-ci est devenu rouge, on chauffe le pointa, de manière que les vapeurs de l’acide arsénieux soient obligées de passer sur le charbon rouge ; l’acide se réduit ainsi, et produit, dans la partie froide du tube , en d , un miroir d’arsenic métallique noir. La meilleure manière de chauffer le tube est de le plonger tout simplement dans la flamme d’une lampe à esprit de vin, sans recourir au chalumeau. Si la quantité d’acide arsénieux est très-peu considérable , on n’obtient qu’un enduit noir entre c et d : cependant il est facile , avec la flamme du chalumeau , de chasser le sublimé plus loin, et de l’y réunir sous la forme d’un étroit anneau d’arsenic métallique. On coupe alors le tube en c, et on le chauffe un instant en d , dans la flamme de l’esprit devin , afin de se convaincre, par l’odeur d’ail qui se dégage , que le miroir qu’on a obtenu est réellement produit par de l’arsenic métallique. Lorsque, dans l'expérience qui vient d’être décrite, on se sert de charbon pulvérisé , au lieu d’un fragment entier de charbon, l’air, si l’on chauffe sans précaution, se dilate entre les particules
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de la poudre, dont il pousse aisément quelques unes dans la partie large du tube, qu’elles noircissent ou au moins salissent*, mais , quand on se sert d’un fragment de charbon , l’expérience réussit toujours, même dans les cas où la quantité d’acide arsénieux est assez petite pour qu’on ne puisse pas la peser avec des balances très-sensibles.
Les arsénites paraissent se décomposer tous quand on les fait rougir : cependant les phénomènes qui se passent pendant leur calcination n’ont point encore été étudiés avec autant de soin qu’ils le méritent. Lorsqu'on fait rougir ces sels , après les avoir mêlés avec du charbon en poudre , ceux dont les bases sont très-faciles à réduire se convertissent en arséniures métalliques 5 mais, dans ceux dont les bases ne sont point réductibles par le charbon, il n’y a que l’acide arsénieux qui se réduise et qui ensuite se volatilise à l’état d’arsenic métallique. Parmi les premiers se range l’arsénite cuivrique, usité dans les arts sous le nom de vert de Schcele, et parmi les autres l’arsénite calcique. On n’obtient souvent que des quantités très-petites d’arsénite calcique dans les analyses de chimie légale; il n’y a pas de meilleure manière d’y démontrer la présence de l’arsenic qu’à l’aide du charbon pulvérisé. Voici comment on procède pour cela : on fait sécher l’arsénite calcique , dont la quantité n’a besoin que de s’élever à quelques milligrammes, puis 011 le mêle avec un peu de charbon en poudre récemment rougi au feu, environ trois fois son volume; cela fait , on introduit le mélange dans une petite boule a (pl. 1, fig. 2), qu’on a soufflée à l’extrémité d’un petit tube en verre assez fort, etl’on nettoye soigneusementl’intérieur du tube avec la barbe d’une plume , pour enlever tout le charbon qui pourrait s’y être attaché : alors on chauffe la boule «, d’abord très-doucement, sur une lampe à esprit de vin à doublecourant d’air, en ayant soin d’incliner le tube, comme l’indique la figure, et l’on augmente peu à peu la chaleur jusqu’à faire rougir la boule a ; l’arsenic réduit
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se dépose alors en b . Si l’on ne donnait pas une si grande inclinaison au tube , l’eau qui s’y amasse toujours pendant l’opération, retomberait dans la boule ronge et la ferait éclater. De même , si, dès le début , on chauffait la boule avec force , la poudre de charbon en sortirait et irait salir le tube. Cependant on peut éviter tout-à-fait ce dernier inconvénient, en mêlant, comme l’a proposé Stromeyer , l’acide arsénieux avec de l’oxalate calcique, par lequel l’acide arsénieux se trouve réduit de même que par la poudre de charbon.
Si, au mélange d’arsénite calcique et de charbon , on ajoute un peu d’acide borique , la réduction s’opère , non-seulement à une chaleur moins forte, mais encore d’une manière plus complète.
Lorsque, dans des analyses de chimie légale, on a obtenu des quantités plus considérables d’arsénite calcique, la réduction de l’acide arsénieux en arsenic peut être exécutée dans une petite cornue.
Quelquefois , dans une analyse de chimie légale, on obtient de l’arséniate calcique au lieu d’arsénite; mais la réduction en arsenic métallique ne s’en fait pas moins de la même manière.
Pour qu’on puisse mettre ainsi en évidence l’arsenic métallique contenu dansdel’arsénite ou de l’a rséniate calcique, il faut que ce sel ne soit pas accompagné d’une trop grande quantité de substances organiques, parce qu’alors l’huile empyreumatique , produite par sa calcination, pourrait masquer une faible proportion d’arsenic , à tel point qu’il devint difficile de la découvrir.
L’acide arsénieux et ses combinaisons sont si faciles à découvrir , surtout au chalumeau , qu’on ne saurait méconnaître leur présence. Les arsénites ne peuvent donc être confondus qu’avec les arséniales; on a de la peine, dans certains cas , et quelquefois on ne parvient point à les en
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distinguer. Les arsénites solubles dans l’eau sont cependant caractérisés par la couleur différente des précipités que les dissolutions de nitrate argentique et de sulfate cuivrique déterminent dans leurs dissolutions ; ils se reconnaissent moins bien à la couleur plus ou moins claire du précipité que le gaz sulfîde hydrique produit dans la dissolution acide 9 de même qu’à l’apparition plus prompte ou plus tardive de ce précipité. Les arsénites solubles peuvent encore être distingués des arséniates solubles , parce que , quand on verse dans leur dissolution celle d’un sel calcique , et qu’on dissout le précipité produit par là dans une suffisante quantité d’un acide quelconque , l’ammoniaque mise en excès dans la liqueur détermine plus facilement un précipité quand on opère sur des arséniates que lorsqu’on traite des arsénites (p. s65 et 2y3).
La présence de plusieurs substances organiques, principalement de celles qui ne sont point volatiles , apporte quelque changement dans la manière dont l’acide arsénieux et ses combinaisons se comportent avec plusieurs réactifs. C’est pourquoi , lorsque , par ordre de l’autorité supérieure, on se livre à des analyses qualitatives de substances organiques qui ont été empoisonnées par l’acide arsénieux, on doit attacher moins d’importance aux phénomènes que les réactifs produisent dans les dissolutions, et qui sembleraient devoir y indiquer la présence de cet acide , d’autant mieux que plusieurs de ces phénomènes peuvent sou* vent être produits par des matières organiques seules.
Lorsqu’une dissolution d’acide arsénieux dans l’eau contient certaines substances organiques non volatiles , comme, par exemple , du sucre, ce mélange étranger n’empêche pas , mais retarde au moins de beaucoup l’apparition du précipité produit par un excès d’eau de chaux. La présence d’autres substances organiques , par exemple du vin blanc , retarde également la précipitation
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de l’arsénite calcique , qui eu outre présente alors un tout
autre aspect.
Quand les dissolutions des arsénites contiennent à la fois plusieurs substances organiques non volatiles , mais non colorées, le précipité que la dissolution de nitrate argentique y détermine , perd sa couleur jaune par l’effet d’un long repos de la liqueur, et peu à peu devient noir. Le nitrate argentique , versé dans une dissolution colorée, donne ordinairement lieu de suite à un précipité d’une teinte sale.
Le précipité vert de serin qu’une dissolution de nitrate cuivrique détermine dans des dissolutions d’arsénites alcalins , ne change pas sensiblement de couleur quand la liqueur contient des substances organiques non volatiles. La même chose a lieu aussi pour le précipité que le gaz sulfide hydrique produit dans les dissolutions des arsénites qui ont été rendues acides par une addition d’acide hydrochlorique. Cependant lorsque les dissolutions sont fortement colorées , la couleur jaune du précipité que le gaz sulfide hydrique y fait naître, est difficile à apercevoir.
De tous les réactifs qui ont été énumérés , le gaz sulfide hydrique est celui sur lequel on peut le plus compter pour reconnaître l’acide arsénieux lorsque les dissolutions ne sont point trop foncées en couleur. La dissolution du sulfate cuivrique ne saurait être considérée comme un réactif certain, parce que plusieurs décoctions faiblement colorées de substances organiques donnent un précipité vert de serin, semblable à celui que l’acide arsénieux peut produire avec elle , lorsqu’on a ajouté une petite quantité d’une dissolution de potasse. Ainsi, par exemple, une décoction de café non brûlé détermine, dans les dissolutions d’une certaine quantité de sulfate cuivrique , après qu’on a ajouté un peu de potasse , un précipité vert dont la teinte a de la ressemblance ayeç celle de l’arsénite cuivrique \ cependant la liqueur
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qui surnage ce précipité est également colorée en vert , et lui-même se dissout dans un excès de dissolution de potasse, en lui donnant une couleur, non pas bleue, mais verte. Le précipité vert qu’une dissolution de sulfide cuivrique et l’addition d’un peu de potasse font naître dans une décoction d’oignons, ressemble encore davantage à l’arsénite cuivrique. Cette circonstance demande d’autant plus à être prise en considération qu’une dissolution de nitrate argentique détermine aussi , dans une décoction d’oignons , quand on ajoute une goutte d’ammoniaque , un précipité jaune , qui est soluble dans l’acide nitrique étendu et dans l’ammoniaque ,* et qui a quelque ressemblance avec l’arsénite argentique. Cependant la teinte de ce précipité est d’un jaune un peu plus sale que celle de l’arsénite argentique, et il noircit de lui-même par l’effet d’un repos prolongé. Une décoction de café non brûlé ne donne, avec la dissolution de nitrate argentique , qu’un précipité blanc , qui sur-le-champ devient noir par l’addition d’une goutte d’ammoniaque.
Ainsi donc , lorsqu’on cherche s’il existe de l’acide arsénieux dans une liqueur contenant des substances organiques , le mieux est, quand la liqueur, incolore ou colorée, est claire, delà rendre faiblement acide en y ajoutant un peu d’acide hydrochlorique , et d’y faire ensuite passer un courant de gaz sulfide hydrique jusqu’à ce qu’elle en soit entièrement saturée. On la laisse alors reposer pendant long-temps dans un endroit froid ou dans un lieu très-médiocrement échauffé, afin que le sulfide arsénieux puisse se déposer complètement. Lorsqu’elle a perdu presque tout-à-fait lodeur du sulfide hydrique, on recueille le sulfide arsénieux sur un filtre le plus petit possible, et on le lave bien.
Quand la liqueur dans laquelle on soupçonne de l’arsenic est alcaline, ou peut y ajouter du sulfhydrate ammonique, et quelque temps après précipiter par l’acide
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hydrochlorique le sulfide arsénieux qui s’est formé ainsi. En suivant cette méthode, et laissant la liqueur tranquille jusqu’à ce qu’elle n’exhale plus l’odeur du sulfide hydrique, l’arsenic se précipite également en totalité. On doit surtout y recourir lorsque , au lieu d’acide arsénieux , c’est de l’acide arsénique que la liqueur contient ; car ce dernier est plus difficile que l’acide arsénieux à précipiter d’une dissolution acide par le gaz sulfide hydrique. Quand on a obtenu une quantité de sulfide arsénieux tellement faible qu’on ne peut point le séparer du filtre , on le dissout sur le papier même avec quelques gouttes d’ammoniaque , et l’on évapore la dissolution à une trèsdouce chaleur, sur un verre de montre , après quoi le sulfide arsénieux se laisse aisément détacher du verre.
Pour plus de sûreté, il faut encore chercher à obtenir l’arsenic métallique du sulfide arsénieux. Mais l’opération présente plus de difficultés que lorsqu’il s’agit de l’acide arsénieux et de ses combinaisons. Si l’on traite le sulfide arsénieux sur du charbon, à la flamme du chalumeau , il se volatilise sans répandre une odeur d’ail. Souvent même cette odeur ne se développe pas d’une manière bien sensible, quand on le mêle avec de la soude, et qu’on chauffe le mélange à la flamme intérieure du chalumeau. Lorsqu’on fait chauffer le sulfide arsénieux au chalumeau, dans un tube de verre un peu long et ouvert aux deux houts , et qu’on donne une assez grande inclinaison à ce tube, il se convertit en acide sulfureux, qui se dégage, et en acide arsénieux, qui se rassemble, sous la forme d un sublimé blanc , dans la partie supérieure et froide du tube. Si l’on incline moins le tube, c’est du sulfide hyparsénieux qui se sublime non loin du point sur lequel agit la chaleur. Pour obtenir l’arsenic métallique d’une assez grande quantité de sulfide arsénieux, on peut en oxider une partie dans un tube de verre ouvert aux deux bouts , et réduire ensuite en métal l’acide arsénieux qui
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s’est produit. Voici quel est le procédé qu’on suit pour cela. On introduit le sulfide arsénieux dans un tube de verre ouvert, ayant le diamètre d’une plume à écrire et quatre ou cinq pouces de long -, on tient ce tube aussi obliquement que possible, et on le chauffe à la flamme du chalumeau , dirigée précisément au dessus du point qu’occupe le sulfide; les vapeurs de celni-ci traversent alors la partie échauffée du tube et s’y oxident. Le grillage doit être fait avec assez de lenteur pour qu’il ne s’échappe rien qui n’ait été brûlé. Ensuite, au moyen de la flamme du chalumeau dirigée sur l’acide arsénieux qui s’est déposé dans la partie froide du tube , on le réunit tout entier sur un seul point, immédiatement au dessous duquel on effile alors le tube , comme il a été dit plus haut (p. 276) ; alors on chasse l’acide arsénieux dans cette partie effilée , et on l’y réduit à l’aide d’un fragment de charbon. Une main peu habile parvient très-rarement, dans cette expérience, à bien conduire le grillage ; mais l’exercice suggère les précautions nécessaires pour réussir.
Lorsque, dans des analyses de chimie légale, on n’a obtenu qu’une très-petite quantité de sulfide arsénieux, la méthode qui vient d’être décrite pour en obtenir l’arsenic métallique, ne doit point être employée, à cause de la possibilité du non succès. Lemieux alors, d’après Berzelius, est de procéder comme il suit. On rassemble le sulfide arsénieux au moyen d’un très-petit filtre , sur lequel on le fait sécher ; puis 011 le détache du filtre avec tout le soin possible; on le mêle avec un excès de soude, et on pétrit le mélange avec un peu d’eau, comme on a coutume de le faire dans les essais au chalumeau. La masse humide est alors introduite dans un tube de verre ayant environ deux lignes de diamètre, sur un à deux pouces de long ; l’un des bouts de ce tube peut être tiré en une pointe ouverte à l’extrémité , mais il ne faut pas que la portion effilée soit très-étroite. Ordinairement on
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prend la masse humide sur un couteau, avec lequel on l’introduit à l’extrémité non effilée du tube. On glisse ce petit tube dans le milieu d’un autre tube de verre plus large , plus long , et également tiré , à l’un de ses bouts , en une longue pointe ouverte à l’extrémité. Le tout est alors réuni , par le moyen d’un tube en caoutchouc, avec un appareil servant au dégagement du gaz hydrogène , et de telle sorte que le bout effilé de chacun des deux tubes de verre soit placé à l’opposite du flacon d’où s’échappe le gaz. Dans la figure 3, pl. i, a est un flacon, contenant de l’eau et du zinc , d’où il se dégage du gaz hydrogène lorsqu’on y verse de l’acide sulfurique par l’entonnoir b . Le gaz traverse d’abord les boules c c , où se dépose la plus grande quantité de l’eau qu’il a entraînée mécaniquement avec lui 5 il passe ensuite dans le tube de verre d, qu'un tube en caoutchouc unit au flacon de dégagement, et qui est rempli de chlorure calcique en morceaux , destiné à dessécher complètement le gaz hydrogène. De ce tube, le gaz passe dans le tube e /, qui est uni avec lui, et dans le milieu duquel se trouve le petit tube de verre g ù, qui contient en g le mélange de sulfide arsénieux et de carbonate sodique. Lorsque l’appareil entier est rempli de gaz hydrogène, qui ne doit y affluer qu’avec lenteur, on chauffe très-légèrement le point g , où se trouve le mélange, afin d’en chasser l’eau. Si l’extrémité h du petit tube de verre avait été trop effilée, l’ouverture en serait obstruée par une goutte d’eau , et alors le courant gazeux ne passerait qu’à travers le grand tube; c’est un inconvénient qu’on évite sans peine en laissant uneouverture assez large à cette extrémité h. Dès que le mélange est sec, on le chauffe très-rapidement avec la flamme d’une lampe à esprit de vin à double courant d’air. Le gaz hydrogène réduit alors l’arsenic contenu dans le sulfarsénite sodique, et le métal se dépose en i. Si l’on chauffe avec trop de lenteur , il se sublime aussi une petite quantité de sulfide
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arsénieux non décomposé. Au moyen de ce procédé on parvient à mettre l’arsenic métallique en évidence, même lorsqu’on n’a que les plus petites quantités possibles de sulfide arsénieux à sa disposition.
Liebig a indiqué une méthode plus simple , mais moins sure , pour obtenir l’arsenic métallique de très-petites quantité de sulfide arsénieux. Elle consiste à effiler un tube de verre jusqu’à ce qu’il ait acquis à peu près un diamètre tel que celui qui ait représenté dans la figure 4 > pl. i. On introduit alors dans la portion effilée b , la petite quantité de sulfide arsénieux sec qu’on se propose d’examiner, et sur laquelle on fait tomber une couche de tartrate calcique récemment carbonisé , sans mêler avec elle cette substance, dont la portion effilée doit être presque entièrement remplie. Cela fait, on chauffe trèsdoucement la partie du tube qui contient le tartrate calcique carbonisé, et le mieux pour cela est de recourir à la plus petite flamme d’une lampe à esprit-de-vin à double courant d’air. Peu à peu on augmente la chaleur, et lorsque le tartrate calcique carbonisé est rouge , on porte l’extrémité b du tube dans la flamme. Les vapeurs du sulfide arsénieux traversent alors le mélange rouge de charbon et de chaux, et se décomposent. Le soufre se combine avec la chaux, d’où résulte du sulfure calcique, tandis que du gaz oxide carbonique se dégage , et que l’arsenic métallique se dépose en a . Mais il arrive souvent, dans cette expérience , que la plus grande partie du sulfide arsénieux se sublime sans se décomposer, lorsque le mélange charbonneux n’était point assez chaud à l’instant où les vapeurs de ce corps le traversaient. C’est pourquoi , quand on ne peut disposer que d’une très-petite quantité de sulfide arsénieux, la méthode de Berzelius doit être préférée à celle de Liebig , quoiqu’elle soit plus compliquée.
La décomposition du sulfide arsénieux a lieu plus sû-
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rement encore que par la méthode de Liebig , quand, après avoir fait sécher ce corps , on le mêle avec de l’oxalate calcique, et qu’on fait rougir le mélange, sur une lampe à esprit-de-vin à double courant d’air, dans un tube de verre d’un petit diamètre, soudé à l’une de ses extrémités : à la vérité, il s’échappe quelquefois, dans cette opération , une petite quantité de sulfide arsénieux; mais la plus grande partie est décomposée, et l’arsenic métallique se dépose sur la portion froide du tube de verre. En mêlant le sulfide arsénieux avec un excès d’oxalate calcique et un peu de carbonate ammoniacal, la réduction de l’arsenic s’opère d’une manière plus complète encore. On n’a pas non plus à craindre, dans cette expérience , que la masse soit soulevée par une application brusque de la chaleur , ce qui peut arriver souvent lorsqu’on emploie du tartrate calcique carbonisé.
Quand la substance organique empoisonnée par l’acide arsénieux forme, non pas une dissolution claire, mais une liqueur toute trouble, ou quand de petites quantités d’acide arsénieux se trouvent mêlées avec des substances organiques en bouillie ou solides, on procède à l’analyse d’une autre manière. Il faut d’abord examiner s’il n’y a point de l’acide arsénieux non dissous dans le sédiment du liquide ou dans la matière organique en bouillie ou solide. Le peu de solubilité de cet acide dans l’eau fait que, dans la plupart des empoisonnemens dont il a été l’instrument, il n’a point été administré sous forme de dissolution, et qu’ordinaircment il a été mêlé, sous celle de poudre ou de petits grains, avec la substance empoisonnée. Pour séparer alors mécaniquement de cette dernière l’acide arsénieux qui pourrait n’être pas dissous, on verse sur elle de l’eau froide, avec laquelle on l’agite : de cette manière l’acide arsénieux gagne souvent plus vite le fond du vase que les autres substances. Quelque petits que soient les grains qu’on en trouve, on peut très-facilement
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y démontrer l’existence de l’arsenic métallique, par la méthode qui a été décrite plus haut ( p. 276).
Lorsqu’on ne découvre point ainsi d’acide arsénieux solide, il faut soumettre la masse entière à l’analyse chimique. On suit ordinairement pour cela une méthode que mon père a proposée le premier. On coupe la substance organique solide , par exemple, l’estomac entier du sujet empoisonné, en petits morceaux, et on la fait bouillir, ainsi que tout son contenu, dans une capsule de porcelaine, avec une suffisante quantité d’eau, à laquelle ori ajoute trois à quatre gros de potasse pure , suivant la quantité de substance organique sur laquelle on opère. Les substances en bouillie, par exemple celles qu’un sujet empoisonné a rendues par le vomissement , sont traitées de la même manière, quand ori 11’y a point découvert d’acide arsénieux solide. Après l’ébullition , on exprime le liquide à travers une chausse. Qn peut encore faire bouillir une seconde fois le résidu avec moitié moins d’eau, et mêler le bouillon avec l’autre, après l’avoir passé. De cette manière , tout l’acide arsénieux se trouve dissous', qu’il ait été caché dans les plis de l’estomac, ou qu’il ait été donné en poudre assez fine pour échapper aux recherches, la potasse qu’on ajoute le dissout aisément. Cet alcali dissout en même temps une grande partie de la substance organique , de sorte que la dissolution a ordinairement une couleur très-foncée. On fait alors chauffer la liqueur, et l’on y verse peu à peu de l’acide nitrique, jusqu’à ce qu’elle soit devenue acide et d’un jaune clair. Après le refroidissement complet, on la filtre, pour la séparer de la graisse qui s’est figée 5 ensuite on y ajoute assez de carbonate potassique pour la saturer presque, mais non complètement, et 011 la fait bouillir pendant quelques minutes afin de chasser l’acide carbonique. Lorsqu’on ajoute le carbonate potassique à la dissolution acide, il faut éviter que la liqueur 11e passe par
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dessus les bords du vase. On verse alors de l’eau de chaux en excès dans le liquide clair et légèrement acide: on peut faire bouillir le tout un instant, avant de séparer parla filtration le précipité qui se produit ainsi. Ce précipité est composé d’arsenite calcique et dun peu de matière organique*, quelquefois il contient aussi de l’arséniate potassique. Après l’avoir recueilli sur un filtre, on le lave et on le sèche avec soin ; puis on le mêle avec du charbon en poudre qui a été rougi et un peu d’acide borique. Lorsqu’on n’a obtenu qu’une très-petite quantité de précipité, on fait rougir le mélange, comme il a été dit (p. 277) , pour mettre en évidence l’arsenic métallique qu’il contient. Quand ce précipité a été obtenu en plus grande abondance , 011 introduit le mélange dans une petite cornue de verre, à laquelle un petit récipient est adapté, et on le chauffe peu à peu jusqu’au rouge , sur un feu de charbon; il se dépose alors une couche légère d’arsenic métallique à la voûte ou dans la partie postérieure du col de la cornue.
Cette méthode donne toujours un résultat plus certain lorsque la quantité d’acide arsénieux n’était pas trop peu considérable dans la substance empoisonnée. Comme l’arsénite calcique est plus ou moins soluble dans les dissolutions de divers sels ( p. 273 ), on y a, dans ces derniers temps, apporté une modification qui consiste en ce qu’on se contente d’ajouter seulement un peu d’alcali à la liqueur séparée de la graisse par la filtration, de manière quelle reste encore assez fortement acide; après quoi on y fait passer un courant de gaz sulfîde hydrique. On laisse alors le liquide en repos jusqu’à ce qu’il ait presque entièrement perdu l’odeur dusulfide hydrique, et que le sulfide arsénieux qui a été produit se soit déposé d’une manière complète. Ensuite on réunit ce sulfide sur le plus petit filtre possible, et on le lave. Dès qu’il est bien sec, on le traite comme il a été dit plus haut (p. 284 ),
pour mettre en évidence l’arsenic métallique qu’il contient.
Lorsqu’ en suivant la méthode qui a été décrite la première , on n’a point obtenu d’arsenic métallique en traitant avec la poudre de charbon le précipité produit par l’eau de chaux, on peut encore verser un acide dans la liqueur séparée de ce précipité par la filtration , afin de la rendre de nouveau acide, et la traiter ensuite parle gaz sulfide hydrique, ainsi que je viens de le dire.
On a proposé de traiter les substances organiques empoisonnées par l’acide arsénieux au moyen de l’eau régale ou du chlore gazeux, afin d’obtenir de suite une liqueur cpii n’ait point une teinte foncée , et d’éviter lebullition avec une dissolution de potasse. Mais alors l’acide arsénieux se convertit en acide arsénique , qu’il est plus difficile de précipiter que lui par le gaz sulfide hydrique. Il est également moins convenable de soumettre immédiatement la substance qui a été empoisonnée à l’action de l’acide nitrique, au lieu de commencer par la faire bouillir avec une dissolution dépotasse.
B. HYDRAGÏDESo 1 . ACIDE HYDROCHLORIQUE*
L’acide hydrochlorique pur est un gaz incolore , qu’on ne peut amener à l’état liquide que par le moyen d’une forte pression et d’un froid considérable. Le gaz chloride hydrique a une saveur acide suffocante , se répand en fumée dans l’air, et n’est point combustible 5 il se dissout dans l’eau en très-grande quantité et avec violence. La dissolution saturée, quiforme l’acide hydrochlorique volatil concentré , est incolore 5 quelquefois cependant elle a une teinte jaune, qui est due à des substances organiques , et plus rarement à du cyanure ferrique. Elle fume à l’air, mais elle perd cette propriété lorsqu’on l’étend d’eau. L’acide hydrochlorique a une saveur acide très-forte ï. 19
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et corrosive. L’ébullition lui fait perdre la plus grande partie de son gaz cliloride hydrique, et lui en enlève d’autant plus quil est plus concentré. L’acide hydroclilorique très-étendu ne perd point de gaz cliloride hydrique par l’ébullition, qui, loin de l’en dépouiller, peut au contraire le concentrer jusqu’à un certain degré. Mais, même lorsque cet acide est fort étendu, il donne naissance à des vapeurs blanches, dès qu’on tient au dessus de sa surface une baguette de verre qui a été trempée dans de l’ammoniaque.
ld acide nitrique décompose l’acide hydroclilorique , en lui enlevant son hydrogène. La décomposition s’opère mieux à chaud qu’à froid. Le mélange d’acide hydrochlorique et d’acide nitrique , quon appelle ordinairement eau régale , contient donc du chlore libre , auquel il est redevable de sa couleur jaune. C’est aussi la présence du chlore qui donne à l’eau régale la faculté de dissoudre l’or et le platine, tandis que les acides hydroclilorique et nitrique seuls n’attaquent point ces métaux. On reconnaît donc l’acide hydroclilorique à la propriété dont il jouit de dissoudre l’or, après une addition d’acide nitrique, de même que l’acide nitrique se reconnaît aussi à cette propriété , que lui fait acquérir son mélange avec de l’acide hydroclilorique (p. 179).
L "acide sulfurique 11e décompose pas l’acide hydrochlorique, même concentré.
Si l’on traite l’acide hydroclilorique par du suroxide de manganèse , du suroxide plombeux ou du suroxide plombique , il se dégage, surtout quand on chauffe le mélange , du chlore gazeux, qu’on reconnaît bientôt à sa couleur et à son odeur.
L’acide hydroclilorique forme , avec les oxides métalliques , des chlorures métalliques , que quelques chimistes regardent comme des hydrochlorates, quand ils sont dissous dans l’eau. En effet, les métaux dont les oxides jouent le rôle de base offrent presque toujours, dans
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leurs combinaisons avec le cliiore , les mêmes propriétés que celles qui caractérisent les combinaisons de leurs oxides avec des oxacides, tant à l’état sec qu’à celui de dissolution aqueuse. C’est pourquoi, dans la première section de cette partie , consacrée à faire connaître la manière dont les bases et leurs sels se compotent avec les réactifs , il a toujours été parlé aussi de chlorures métalliques, quoiqu’il ne fût question , à proprement parler , que d’oxisels. Il n’y a que les chlorures des métaux dont les oxides jouent le rôle d’acides , et non celui de bases , qui possèdent d’autres propriétés. Ceux-là forment ordinairement, à l’état de pureté , des liquides volatils, et on en compte très-peu qui soient solides ou gazeux. Ils se dissolvent dans l’eau , en se décomposant d’une manière bien manifeste et dégageant beaucoup de chaleur : toujours alors il se forme de l’acide hydrochlorique , et dans la plupart des cas il se produit un oxide, jouant le rôle d’acide, du corps qui était combiné avec le chlore 5 il n’y a que quelques circonstances où une partie de ce dernier corps reste sans se dissoudre. Mais la décomposition par l’eau du chlorure volatil 11e s’effectue jamais d’une manière telle , qu’indépendamment de l’acide hydrochlorique formé, il y ait aussi du chlore mis en liberté. Le chlorure de sélénium et le chlorure de soufre sont les seuls qui éprouvent , de la part de l’eau, une décomposition telle qu’une partie du sélénium et du soufre soit mise à nu. Parmi ces combinaisons se rangent le chlorure zincique, le chlorure aluminique , le chlorure glucique , le chlorure titanique, le chlorure antimonieux et le chlorure antimonique , le chlorure tungstique et le chloride tungstique , le chlorure molybdique elle chloride molybdique , le chloride chromique, le chlorure d’arsenic et le chloride arsénieux , le chloride sélénique et le chloride séîénieux , le chloride phosphorique et le chloride phosphoreux, le chloride silicique , le chloride borique , et le chlorure sulfuri-
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que. Dans le nombre de ces composés , le chlorure aluminique, le chlorure glucique , le chlorure antimonique , le chlorure tungstique et le chloride tungslique, le chlorure molybdique et le chloride molybdique, le cbloride arsénieux, le chloride sélénique , et le chloride pliosphorique sont solides à la température ordinaire de l’air ; le chloride borique seul est gazeux; les autres sont liquides à la température ordinaire , et plusieurs d’entre eux sont extrêmement volatils.
Les dissolutions des chlorures dans l’eau se comportent , avec les réactifs , à peu près de la même manière que l’acide hydrochlorique libre.
Une dissolution de nitrate argentique ou d’un autre sel argentique soluble produit , dans ces dissolutions, un précipité blanc qui, en grandes masses , a un aspect caséeux, et qui , par l’action de l’air , devient violet foncé à la surface. Ce précipité est insoluble dans l’acide nitrique étendu *, mais l’ammoniaque le dissout aisément , et les acides qu’on verse dans cette dissolution l’en précipitent de nouveau. Une assez grande quantité cl’acide hydrochlorique très-concentré le dissout à l aide de la chaleur; mais il se sépare complètement de l’acide, par l’addition de l’eau. Les chlorures métalliques solubles , de même que l’acide hydrochlorique libre, peuvent être aisément reconnus à ce précipité : car presque tous les précipités que les dissolutions argentiques déterminent dans les dissolutions d’autres sels sont solubles dans l’acide nitrique étendu, à l’exception du bromate, du bromure et de l’iodure argentiques , qui , de même que le chlorure argentique , ne se dissolvent pas dans ce réactif. Le chlorure argentique peut être distingué du bromate argentique par les moyens qui ont été indiqués précédemment (p. 191); ceux qui servent à le distinguer du bromure et de liodure argentiques seront exposés plus loin.
Les seuls précipités qui se forment encore dans les disso-
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lutions des chlorures métalliques et de l’acide hydrochlorique sont ceux qui doivent naissance à l’élément acide , et non à l’élément basique , comme ceux que déterminent les dissolutions mercureuses , et , quand les solutions de chlorures ne sont pas trop étendues , les dissolutions plombiques: car, à l’exception des chlorures argentique , mercureux , plombique et cuivreux , tous les autres chlorures métalliques sont assez solubles dans l’eau. Cependant plusieurs chlorures métalliques forment avec des oxides des combinaisons insolubles dans l’eau. Ces combinaisons sont ordinairement dissoutes par les acides, et l’on reconnaît ensuite la présence du chlorure métallique dans la dissolution , en y versant une dissolution de nitrate argentique. On peut se servir d’acide nitrique étendu pour dissoudre la combinaison : cependant il faut, lorsque la chose est praticable , opérer la dissolution à froid.
Quand on verse de Y acide sulfurique concentré sur les chlorures métalliques à l’état solide , et qu’on chauffe le mélange , la plupart d’entre eux dégagent du gaz acide hydrochlorique avec effervescence. Les moindres quantités de ce gaz dégagé donnent naissance à des vapeurs blanches lorsqu’on tient au dessus du vase une baguette de verre trempée dans l’ammoniaque. Si l’expérience a lieu dans un tube de verre blanc soudé à l’une de ses extrémités, 011 reconnaît que le gaz qui se dégage est incolore. Il 11’y a que très-peu de chlorures métalliques qui ne se décomposent point de cette manière quand on les chauffe avec de l’acide sulfurique. Dans ce nombre se rangent principalement le chlorure mercureux et le chlorure zincique. Le chlorure mercurique se dissout dans l’acide sulfurique chaud sans se décomposer , et cristallise au sein de la liqueur lorsqu’elle se refroidit. Le chlorure mercureux est converti par l’acide sulfurique chaud en chlorure et en sulfate mercuriques , avec dégagement d’acide sulfureux. Le chlorure zincique desoxide l’acide sulfurique.
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Les dissolutions concentrées d’autres acides peu volatils ou fixes agissent de la meme manière que l'acide sulfurique.
Lorsqu’on mêle des chlorures métalliques avec du su roxide de manganèse , du suroxide plombeux ou du suroxide plombique , qu*on verse de Y acide sulfurique concentré sur le mélange, et qu’on le fait chauffer , il se dégage du gaz chlore, reconnaissable à son odeur caractéristique et à sa couleur. Quand ce gaz se dégage en abondance, il décolore aussi le papier de tournesol humecté.
Plusieurs chlorures métalliques , mais cependant pas tous , se décomposent quand on les fait bouillir longtemps avec un excès (Y acide nitrique . Du chlore se dégage pendant l’opération , et si l’on évapore ensuite l’acide libre , il reste un nitrate.
La plupart des combinaisons du chlore avec les métaux dont les oxides jouent le rôle de hases, ne se décomposent point quand on les fait rougir au feu en les garantissant du contact de l’air. Mais un très-grand nombre d’entre elles subissent, lorsqu’on les fait rougir à l’air, une décomposition partielle, qui est ordinairement déterminée par l'humidité atmosphérique; dans ce cas , il se forme de l’oxide , et se dégage de l’acide hydrochlorique 5 le résidu est alors plus ou moins insoluble dans l’eau. Les chlorures des métaux alcalisables , de même que les chlorures barytique , strontianique et calcique n’éprouvent pas ce changement 5 mais les premiers subissent bien plus facilement une volatilisation partielle quand on les chauffe au contact de l’air, que quand on les chauffe dans des vaisseaux clos.
Les chlorures métalliques , tant solubles qu’insolubles, se reconnaissent au chalumeau de la manière suivante , d’après Berzelius. On en prend une peti te quantité , qu on joint à un bouton fondu d’oxide cuivrique et de sel de phosphore, après quoi 011 dirige la flamme sur le tout :
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le bouton s’entoure alors d’une belle flamme bleue. Il faut choisir pour cette expérience un sel de phosphore qui soit exempt de chlorure sodique ou de tout autre chlorure.
L’acide hydrochlorique libre et les chlorures métalliliq ues solubles produisent avec la dissolution de nitrate argentique une réaction tellement particulière , qu’on ne saurait les confondre avec les autres substances dont il a été question précédemment. Les chlorures métalliques insolubles se reconnaissent très-facilement pour tels au chalumeau.
ACIDE HYDE.OBROMIQTJE
L’acide hydrobromique pur est un gaz qui a beaucoup de ressemblance avec le gaz cliloride hydrique. Le gaz bromide hydrique répand â l’air des vapeurs blanches, qui sont plus épaisses que celles auxquelles le gaz chloride hydrique donne naissance. Il est décomposé par le gaz chlore , qui lui enlève son hydrogène , et met en liberté le brome 5 celui-ci se montre alors sous la forme de vapeurs rougeâtres , ou , s’il est en quantité plus considérable, se précipite en gouttelettes de la même couleur. Le gaz bromide hydrique est extrêmement soluble dans l’eau. La dissolution est incolore, et, soit concentrée , soit étendue, elle ressemble à l’acide hydrochlorique concentré et étendu. Cependant lorsque le gaz bromide hydrique contient du brome libre, l’acide liquide a une couleur rougeâtre très-foncée.
La dissolution concentrée de gaz bromide hydrique dans l’eau dégage du gaz bromide hydrique quand on la fait bouillir. Cet efïet n’a point lieu lorsqu’on opère sur une dissolution étendue. L’acide hydrobromique chargé de brome perd, par l’ébullition, son brome, ainsi qu’une
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partie du gaz bromide hydrique , et il reste un acide étendu sans couleur.
Une dissolution de chlore dans l’eau, ou un courant de gaz chlore , colore l’acide hydrobromique liquide en rouge , parce que du brome se trouve mis en liberté. L’«cide nitrique n’agit point rapidement sur l’acide hydrobromique ; mais quand on fait chauffer le mélange , il y a également du brome mis à nu, et l’on obtient ainsi un liquide semblable à l’eau régale. L acide sulfurique peut également, lorsqu’il agit sur de l’acide hydrobromique amené à un certain degré de concentration, lui enlever l’hydrogène *, ce qui s’accompagne d’un dégagement d’acide sulfureux. Le suroxide de manganèse et le suroxide plombique dégagent aussi du brome gazeux de l’acide hydrobromique, quand on les fait chauffer avec ce dernier.
L’acide hydrobromique forme avec les oxides métalliques des bromures métalliques , qui ressemblent sous bien des rapports aux chlorures métalliques. Les combinaisons du brome avec les métaux dont les oxides constituent des acides puissans , sont volatiles, mais toujours moins que les chlorures correspondans , auxquelles elles ressemblent quant à leur manière de se comporter avec l’eau.
Les dissolutions des bromures métalliques solubles dans l’eau se reconnaissent par les réactifs aux mêmes caractères que l’acide hydrobromique libre.
Une dissolution de nitrate argenlique produit dans ces dissolutions un précipité blanc, qui est insoluble dans l’acide nitrique étendu, mais qui se dissout dans l’ammoniaque , quoiqu’il y soit moins soluble que le précipité blanc de chlorure argentique. 11 se distingue aussi de ce dernier par sa faible teinte de jaunâtre , qui disparaît aussitôt qu’on verse dessus de l’acide liydrochlorique. Si l’on ajoute encore un peu de chlorure calcique , la liqueur prend, à raison du brome qui devient libre , une couleur
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jaunâtre ou rougeâtre , suivant que la quantité du bromure argentique était plus ou moins considérable.
Une dissolution de nitrate mercureux produit, dans les dissolutions des bromures métalliques et dans l’acide hydrobromique, un précipité blanc, tirant sur le jaunâtre.
Les dissolutions plombiques y déterminent un précipité blanc , qui ne se dissout pas même dans une grande quantité d’eau , caractère auquel on le distingue du chlorure plombique.
Lorsqu’on verse de Y acide nitrique dans les dissolutions des bromures métalliques , et qu’on fait ensuite chauffer le tout, il se dégage des vapeurs d’un jaune-rouge, qui sont dues à du brome gazeux. Si la dissolution des bromures métalliques était incolore, elle acquiert par là une teinte de jaune-rouge, ou, si elle est étendue, elle en prend seulement une jaune. Lorsqu’on ne fait point chauffer le mélange, la dissolution du bromure métallique n’éprouve aucun changement sensible de la part de l’acide nitrique.
Quand on fait passer du gaz chlore dans une dissolution incolore d’un bromure métallique, celle-ci prend également une couleur jaune-rouge ou jaune, à causedu brome qui se trouve mis en liberté. Le chlorure calcique produit le même effet, quand on le verse dans une dissolution de bromure métallique qui a été rendue acide par l’addition d’un acide quelconque.
Si l’on verse une dissolution d amidon dans des dissolutions incolores de bromures métalliques auxquelles on a ajouté de l’acide nitrique, la liqueur devient brune. Mais celte coloration est peu caractéristique*, on ne se sert proprement de l’amidon que pour distinguer les bromures des iodures métalliques, et non pour reconnaître l’existence des premiers dans des dissolutions.
Lorsqu’on met les bromures métalliques à l’état solide dans un tube de verre blanc soudé à l’une de ses extré-
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mités, qu’on verse dessus de l’acide sulfurique concentré, et qu’on fait chauffer le tout , il se dégage du brome qui , sous forme gazeuse, remplit la partie la moins chaude du tube, et que sa couleur jaune , semblable à celle de l’acide nitreux, fait reconnaître très-aisément au jour, moins bien à la lumière artificielle. En même temps , il se forme aussi de l’acide sulfureux et de l’acide hydrobromique. Quelques bromures métalliques , par exemple le bromure mercurique, ne sont point décomposés par l’acide sulfurique.
Les bromures métalliques paraissent se comporter, quand on les chauffe, de même que les chlorures métalliques.
Au chalumeau, un bromure métallique joint à une boule de sel de phosphore qui tient de l’oxide cuivrique en dissolution, donne une couleur bleue à la flamme, ainsi que le font en pareille circonstance les chlorures métalliques; seulement la teinte de la flamme produite par les bromures tire davantage sur le verdâtre.
L’acide hydrobromique et les bromures métalliques se reconnaissent, dans les dissolutions, aux précipités que font naître dans celles-ci les dissolutions de nitrate ararentique et de nitrate mercureux. Le bromure argentique diffère de tous les précipités que le nitrate argentique détermine dans les dissolutions des substances dont il a été parlé jusqu’ici , par son insolubilité dans l’acide nitrique étendu ; cependant il faut excepter sous ce rapport le chlorure et le bromate argenliques. La manière dont on distingue le chlorure argentique du bromure argentique a été indiquée plus haut (p. 296). Le bromure argentique diffère du bromate par sa teinte jaunâtre et parce que ce dernier, comme en général les bromales, donne du gaz oxigène quand on le fait rougir. On reconnaît la présence du brome dans les bromures métalliques insolubles dans l’eau , en suivant la marche qui a été tracée (p. 296) pour le bromure argentique.
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Acide hydriodique
L’acide hydriodique pur est gazeux. Le gaz iodide hydrique ressemble aux gaz chloride et bromide hydriques. Cependant il est plus aisément décomposé qu’eux par les substances qui se combinent avec l’hydrogène. Il se décompose également avec plus de facilité que ces deux gaz quand on le traite par plusieurs métaux, qui se combinent avec l’iode , en dégageant du gaz hydrogène , comme est par exemple le mercure.
Le gaz iodide hydrique se dissout dans l’eau avec une facilité extraordinaire. La dissolution est incolore, et ressemble aux acides hydrochlorique et hydrobromique liquides. Quand on la fait bouillir , elle dégage du gaz iodide hydrique et s’affaiblit. Exposéeàl’air, elle se colore d’abord en jaune, puis peu à peu en brun foncé, l’hydrogène étant oxidé par l’air, et l’iode , qui se trouve ainsi mis à nu, étant dissous par l’acide non encore décomposé.
Le chlore, l’acide nitrique, l’acide sulfurique et les suroxides métalliques font subir à l’acide hydriodique liquide des changemens semblables à ceux qu’ils déterminent dans les dissolutions des iodures métalliques , et dont il sera parlé plus loin.
L’acide hydriodique forme avec les oxides métalliques des iodures métalliques. Ces combinaisons ressemblent, sous certains rapports, aux chlorures et aux bromures métalliques. Cependant la plupart des iodures métalliques diffèrent de ces derniers par leur insolubilité dans l’eau. Il n’y a que les combinaisons de l’iode avec les métaux des alcalis, ceux des terres et quelques autres métaux, qui se dissolvent dans l’eau. Les iodures métalliques insolubles dans l’eau ont souvent une couleur qui les caractérise $ c’est pourquoi on emploie la dissolution
d’iodure potassique comme réactif pour les dissolutions de certains oxides métalliques. Aussi a-t-il déjà été question de la manière dont la dissolution d’iodure potassique se comporte avec ces oxides. Cependant Fiodure potassique n’est pas très-recommandable comme réactif, parce que les précipités qu’il détermine sont plus ou moins solubles dans un excès de la liqueur employée pour les faire naître. Les combinaisons de l’iode avec les métaux dont les oxides constituent des acides puissans , sont bien volatiles, mais elles le sont beaucoup moins que les combinaisons correspondantes de brome et chlore.
Une dissolution de nitrate argentique produit, dans la dissolution des iodures métalliques, un précipité blanc, qui a une teinte de jaunâtre. On peut, à ce précipité, reconnaître la dissolution des iodures métalliques et l’acide liydriodique libre, parce que, comme le chlorure, le bromure et le bromate argentiques, il est insoluble dans l’acide nitrique étendu, et qu’il diffère de ces trois combinaisons en ce qu’il n’est dissous qu’en très-faible proportion par l’ammoniaque libre. Lorsque la dissolution d’un iodure métallique contient en même temps un chlorure métallique, la présence de Fiodure se reconnaît très-aisément au peu de solubilité dans l’ammoniaque du précipité produit par la dissolution de nitrate argentique, ainsi qu’à l’aide d’autres moyens encore; cependant on est fort exposé, dans ce cas, à ne point s’apercevoir de la présence du chlorure métallique. Ce qu’il y a de mieux à faire alors, c’est d’ajouter de l’ammoniaque en excès à la liqueur dans laquelle la dissolution de nitrate argentique a produit un précipité, et ensuite de sursaturer avec de l’acide nitrique étendu la liqueur qu’on a séparée de Fiodure argentique par la filtration. Si Fon voit survenir de cette manière un précipité abondant, c’est une preuve que la dissolution de Fiodure métallique contenait aussi un chlorure métallique; si, au contraire, il ne se forme qu’un très-faible
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précipité, ou plutôt si la liqueur ne fait que devenir opaline , on conclut de là qu’elle ne contenait pas du tout de clilorure métallique , ou du moins qu’elle n’en contenait qu’une très-petite quantité.
Les moyens de distinguer les dissolutions des iodures métalliques au moyen des dissolutions plombiques ou mercuriques, et de celles d’autres oxides métalliques, ont déjà été indiqués précédemment (p. 77, 106 , et ailleurs).
Si l’on ajoute de X acide nitrique médiocrement fort aux dissolutions des iodures métalliques et à l’acide hydriodique , celles-ci deviennent jaunes, et, lorsqu’on fait chauffer le mélange , il se colore en brun-rouge \ des vapeurs violettes d’iode se dégagent , et , après le refroidissement , de l’iode se dépose en paillettes noires.
Lorsqu’on verse de Veau de chlore dans les dissolutions des iodures métalliques, ou dans l’acide hydriodique , ces liqueurs deviennent sur-le-champ d’un brun rouge ; une plus grande quantité d’eau de chlore les rend limpides comme auparavant. La même chose arrivequandon ajouteà la dissolution d’unioduremétallique du chlorure calcique et un peu d’acide hydrochlorique étendu.
Quand on ajoute une dissolution d’amidon dans de l’eau chaude ( empois) à la dissolution d’un iodure métallique, ou à de l’acide hydriodique , aucun changement ne se manifeste. Mais si l’on verse ensuite un peu d’acide nitrique dans la liqueur , elle se colore en beau bleu. La couleur est si intense, qu’elle semble noire, pour peu que la quantité d’iode soit considérable. Il n’y a que l’iode libre qui produise cette couleur bleue avec l’amidon ; lorsqu’il est uni à de l’hydrogène ou à des métaux , on ne la voit point paraître. Aussi la couleur bleue ne se montre-t-elle, par l’amidon, dans l’acide hydriodique et dans les dissolutions des iodures métalliques, que quand on ajoute une substance qui met l’iode en liberté, comme , par exemple, de l’acide nitrique. L’eau de chlore produit également la cou-
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leur bleue dans ces dissolutions, mais elle la fait disparaître quand on en met un excès. S’il se trouve beaucoup d’acide arsénieux , la couleur bleue ne se manifeste point dans les conditions précédentes ; mais on peut la faire naître en instillant dans la liqueur quelques gouttes d’acide nitrique un peu étendu. Si l’on a versé dans la dissolution d’un iodure métallique assez de chlorure mercurique pour que l’iodure mercurique produit se dissolve dans l’excès de chlorure mercurique , il ne paraît également point de couleur bleue lorsqu’ensuite on verse dans la liqueur de l’acide nitrique et delà dissolution d’amidon; et elle ne peut point non plus être produite, dans ces circonstances , par une addition d’acide sulfurique. Quand une liqueur contient une petite quantité d’acide hydriodique ou d’iodure métallique , et en même temps beaucoup d’acidehydrochlorique ou de chlorures métalliques, l’addition de la dissolution d’amidon et de l’acide nitrique fait paraître la couleur bleue à froid ; mais cette couleur disparaît dès qu’on soumet la liqueur h l’ébullition. La couleur bleue de la combinaison d’iode et d’amidon qui s’est formée est détruite par les dissolutions des alcalis , par l’a*cide sulfureux , par l’acide phosphoreux , par le sulfide hydrique , etc. ; mais elle peut être reproduite par l’acide nitrique. Lorsqu’on a mis un excès d’eau de chlore clans une dissolution d’acide iodique, dans une dissolution d'un iodure métallique, ou dans de l’acide liydriodique, la dissolution d’amidon ne détermine l’apparition de la couleur bleue dans ce mélange qu’après qu’on y a ajouté un peu de chlorure stanneux. En se conformant aux préceptes qui viennent d’être tracés , la solution d’amidon peut faire découvrir les plus petites traces d’acide liydriodique et d’iodure métallique dans des dissolutions. Une petite quantité d’amidon ne fait pas naître une couleur bleue , mais une teinte de vert foncé, dans la dissolution d’une grande quantité d’iode, ou, après l’addition d’un peu d’a-
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eide nitrique , dans une dissolution saturée soit d’iodide hydrique, soit d’iodure métallique.
Lorsqu’après avoir introduit des iodures métalliques à l’état solide dans un tube de verre blanc soudé à l’une de ses extrémités , on verse dessus de l’acide sulfurique concentré , et qu’on fait chauffer le tout , il se dégage de l’iode gazeux, qui remplit la partie lamoins chaude du tube, et qu’il est facile de reconnaître à la couleur violette qui le caractérise *, en même temps aussi il se forme de l’acide sulfureux , mais il ne se produit pas d’acide hydriodique. Par ce procédé, on décompose ceux même des iodures métalliques dont les chlorures et bromures correspondais ne sont point décomposables par l’acide sulfurique concentré , comme, par exemple , l’iodure mercurique. Si l’on mêle l’iodure métallique avec du suroxide de manganèse , du suroxide plombeux ou du suroxide plomhique, et qu’on chauffe ensuite le mélange avec de l’acide sulfurique , il ne se dégage que de l’iode gazeux et point d’acide sulfureux. L’acide sulfurique détermineaussi une décomposition semblable dans les dissolutions concentrées des iodures métalliques et de l’iodide hydrique : les liqueurs prennent alors , en raison de l’iode rendu libre , une couleur jaune à froid , et une teinte brun-rouge quand on les chauffe : ce phénomène est moins sensible dans les dissolutions très-étendues.
Les combinaisons de l’iode avec les métaux des alcalis ne se décomposent point quand on les chauffe à l’air : elles se volatilisent seulement un peu à une très-forte chaleur, et , de même qu’il arrive pour les chlorures métalliques correspondais , leur volatilisation s’opère plus facilement au contact qu’à l’abri du contact de l’air. Les autres iodures métalliques subissent , pour la plupart , une décomposition partielle quand on les fait rougir à l’air: ordinairement, alors, de l’iode se dégage en vapeurs Violettes , et il reste un oxide.
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Au chalumeau , les iodures métalliques, chauffés avec un bouton de sel de phosphore qui tient de l’oxide cuivrique en dissolution , donnent à la flamme une belle couleur verte d’émeraude.
Quand l’iode est combiné avec un métal , et que cette combinaison est soluble dans l’eau, le meilleur moyen d’y découvrir l’iode est d’avoir recours à la dissolution d’amidon et à l’acide nitrique. On peut ainsi découvrir l’iode dans toute dissolution quelconque, même lorsque la liqueur contient plusieurs autres substances : cependant il faut avoir égard à ces dernières, qui peuvent empêcher la couleur bleue de se manifester. Lorsqu’au contraire la combinaison dans laquelle on cherche l’iode est insoluble dans l’eau , le mieux est de la traiter par l’acide sulfurique concentré , afin d’obtenir les vapeurs violettes de l’iode. Il est bon alors d’ajouter un peu de manganèse à la substance, pour s’opposer à la formation de l’acide sulfureux. Si l’iode est en trop petite quantité pour produire manifestement des vapeurs violettes , on peut se convaincre de sa présence , en mêlant la combinaison avec du manganèse, introduisant le tout dans une bouteille, et versant dessus de l’acide sulfurique : on glisse ensuite dans le vide delabouteilleun papier enduit d’empois : le mieux est de fixer ce papier entre le goulot et le flacon ; au bout de quelque temps il se colore en bleu, même quand la combinaison ne contenait que de très-faibles traces d’iode.
Acide hydrofluorique
L’acide hydrofluorique forme, a l’état de pureté, un liquide incolore, qui, même à la température ordinaire de l’air, se convertit en un gaz également sans couleur, doué d’une odeur fort piquante, et soluble en très-grande
quantité dans l’eau. La dissolution aqueuse concentrée répand une épaisse fumée à l’air. Par l’ébullition, elle perd la plus grande partie du fluoride hydrique, et il reste un acide plus faible.
L’acide hydrofluorique aqueux n’est décomposé ni par les acides nitrique et sulfurique , ni par le gaz chlore. Ce qui le distingue surtout de tous les autres acides , c’est la propriété qu’il a de dissoudre la silice, et par conséquent d’attaquer le verre. Aussi les expériences auxquelles on le soumet ne peuvent-elles point être faites dans des vaisseaux de verre •, le mieux est de les exécuter dans des vases en platine.
L’acide hydrofluorique forme avec les oxides des fluorures métalliques , dont la plupart se distinguent déjà des chlorures correspondans par leur solubilité moindre dans l’eau. Les combinaisons du fluor avec les métaux des alcalis sont peu solubles à l’état de pureté ; celles avec les métaux des terres alcalines sont ou tout-à-fait insolubles ou du moins extrêmement peu solubles; celles enfin avec les métaux proprement dits , sont presque toutes assez peu solubles , cependant il y en a quelques unes dont la solubilité surpasse celle des chlorures métalliques correspondans. Plusieurs de ces fluorures métalliques se combinent avec de l’acide hydrofluorique , et deviennent solubles par là ; mais certains sont totalement insolubles dans cet acide. Les combinaisons du fluor avec les métaux dont les oxides constituent des acides puissans , sont en partie trèsvolatiles , et souvent on ne les connaît qu’à l’état gazeux ; c’est ce qui arrive par exemple au fluoride silicique et au fluoride borique.
Des précipités sont produits principalement par les sels calciques dans les dissolutions des fluorures métalliques. En versant une dissolution de chlorure calcique dans celle d’un fluorure métallique très-pur , on n’obtient proprement qu’une masse gélatineuse tellement translu- L 30
eide, qu’on croit d’abord n’avoir obtenu qu’un précipité fort peu considérable. Le fluorure calcique ainsi produit ne se dépose bien qu’après qu’on a a jouté de l’ammoniaque, et alors il forme un volumineux précipité très-visible. Ce précipité n’est que fort peu soluble dans les acides hydrochlorique et nitrique. Cependant si le fluorure métallique contenait de la silice, le fluorure calcique obtenu se dissout plus facilement dans ces deux acides : l’ammoniaque l’en précipite de nouveau. Le fluorure calcique n’est également que très-peu soluble dans l’acide hydrofluorique libre.
Comme le fluorure argentique est soluble dans l’eau, la dissolution de nitrate argentique ne trouble ni l’acide hydrofluorique , ni les dissolutions des fluorures métalliques. La dissolution de nitrate mercureux ne produit pas non plus de précipité dans l’acide hydrofluorique; mais celle d’acétate plombique en détermine un.
Un moyen facile et certain de reconnaître les plus petites quantités des fluorures métalliques à letat solide , consiste à verser dessus de l’acide sulfurique concentré , et à chauffer le tout dans un creuset de platine } il se dégage alors de l’acide hydrofluorique, dont les plus petites traces se décèlent par l’action corrosive qu’elles exercent sur le verre. Il est nécessaire de chauffer le creuset de platine, parce plusieurs fluorures métalliques, par exemple le fluorure calcique, se dissolvent à froid dans l’acide sulfurique concentré , et produisent ainsi une liqueur transparente, visqueuse et filante, sans qu’il y ait d’acide hydrofluorique mis en liberté ; mais lorsqu’on fait chaufferie tout, de Faeide hydrofluorique se dégage, et il finit par rester un sulfate métallique. Pour reconnaître l’acide hydrofluorique qui se dégage , on applique sur le creuset de platine une plaque de verre couverte d’un enduit de cire sur lequel on a tracé des caractères d’écriture. On fait tenir l’enduit sur la plaque de verre , en la chauf-
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fant et fondant un peu de cire dessus ; quand la plaqué est refroidie, on écrit sur la cire avec une aiguille ou
un ûl de fer mou, en ayant soin que l'instrument pénètre jusqu’au verre. Cela fait, dès qu’on a versé de l’acide sulfurique concentré sur le fluorure métallique qu’on veut examiner, on applique sur le creuset le côté ciré de la plaque de verre , et on le chauffe avec l’extrémité delà flamme d’une lampe à esprit de vin, assez doucement pour que la cire ne fonde point. On peut aussi répandre quelques gouttes d’eau sur le côté supérieur de la plaque, pour s’opposer plus efficacement à la fusion de la cire. On laisse ensuite refroidir le creuset , et on racle la plaque pour enlever la cire. Alors on reconnaît que le verre a été forte nent corrodé dans l’endroit où les caractères avaient été tracés. Il suffit d’opérer sur quelques milligrammes d’un fluorure métallique pour que la corrosion du verre soit encore sensible. Lorsque la quantité du fluorure métallique mise en expérience est trop peu considérable, on n’aperçoit la corrosion du verre, après avoir enlevé la cire, qu’en passant l’hàleine dessus.
Adéfaut de creuset en platine, on réduit le fluorure métallique en poudre, et on en fait , avec de l’acide sulfurique, une pâte qu’on applique sur la plaque de verre couverte de cire , après avoir tracé des caractères d’écriture dans l’enduit. Au bout d’un long espace de temps , on enlève la pâte parle lavage, on racle la cire, et l’on reconnaît que le verre est corrodé â l’endroit des caractères. Cependant il faut pour cela avoir une assez grande quantité de fluorure métallique à sa disposition.
On peut aussi de la meme manière, et à l’aide de l’acide sulfurique, découvrir les fluorures métalliques dans de*s dissolutions, quand celles-ci ne sont point trop étendues. Si la dissolution du fluorure métallique est étendue, il faut, après avoir ajouté l’acide sulfurique à la liqueur, ▼erser cette dernière dans un verre dont on a préalable-
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ment couvert le côté intérieur d’un enduit de cire, sur quelques points duquel ont été tracés des caractères d’écriture. On laisse séclier la dissolution dans ce verre. Lorsqu’ensuite on enlève la masse sèche par le lavage , el qu’on gratte la couche de cire, on s’aperçoit que le verre a été attaqué dans les points qui correspondent aux caractères. Si l’on ne dispose que d’une très-petite cpiantité d’une dissolution contenant elle-même fort peu de fluorure métallique, on peut, suivant Berzelius, évaporer la liqueur sur un verre de montre : cependant, il faut que ce verre soit en état de résister à l’action des acides ordinaires. Lorsqu’ensuite on dissout la masse saline sèche au moyen de l’eau, on découvre que le verre a été manifestement corrodé dans l’endroit correspondant au résidu de la dessiccation. Cependant la plus sûre ma ière de constater la présence du fluorure métallique, est celle que j’ai indiquée précédemment , et qui consiste à traiter la combinaison sèche par de l’acide sulfurique dans un creuset de platine.
Les fluorures métalliques se décomposent bien tous quand on les chauffe avec de l’acide sulfurique. Cependant il y a des combinaisons qui contiennent des fluorures métalliques parmi leurs principes constituans, et que l’acide sulfurique ne décompose point avec le secours de la chaleur. On ne peut donc point, dans celles-là, reconnaître la présence du fluorure métallique par le procédé qui vient d’être décrit , meme lorsqu’il s’y trouve contenu en quantité considérable. Plusieurs combinaisons silicifères qui existent dans la nature, comme par exemple la topaze, appartiennent «à cette catégorie. On y peut constater la présence du fluor à l’aide du chalumeau, en suivant la marche qui sera tracée plus loin : cependant ce moyen ne réussit pas non plus quand la proportion du fluor est très-faible, comme dans les espèces d’amphibole. Yoici quel est le procédé par lequel on reconnaît de la manière
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la moins équivoque l’existence du fluor dans des combinaisons que l’acide sulfurique ne décompose point. On réduit la combinaison en poudre fine par la trituration ou par la lévigation, on la mêle avec environ trois ou quatre fois son poids de carbonate sodique, on la fait rougir fortement dans un creuset de platine, on ramollit avec de l’eau la masse calcinée, et on sépare la dissolution de ce qui ne s’est point dissous , en jetant le tout sur un filtre. Si l’on a obtenu une trop grande quantité de dissolution , on l’évapore, dans une capsule de porcelaine, jusqu’à ce qu elle soit réduite à un volume convenable ; on la verse ensuite dans une capsule de platine, ou, à défaut de ce vase , dans une capsule d’argent pur, et on la sursature prudemment avec del’acide liydrocblorique. Pour la remuer on se sert , non d’un tube de verre, mais d’une baguette en argent ou en platine. On laisse la liqueur acide en repos pendant longtemps, afin qu’elle dégage à froid autant d’acide carbonique que possible, et on la sursature avec de l’ammoniaque dans la capsule. La liqueur ammoniacale est alors versée dans une bouteille de verre qu’on puisse fermer avec un bouchon de liège; on l’y mêle avec une dissolution de chlorure calcique, d’où résulte un précipité de fluorure calcique, si la combinaison contenait un fluorure métallique. Le fluorure calcique peut très-bien se déposer dans un vase où l’air n’ait point accès, et de cette manière il ne saurait être sensiblement altéré par du carbonate calcique. On filtre alors la liqueur, et, après avoir fait sécher le précipité , on le décompose par l’acide sulfurique , dans un creuset de platine , ainsi qu’il a été dit précédemment, afin de pouvoir être bien certain qu’il était réellement formé de fluorure calcique.
Les combinaisons dont un fluorure métallique fait partie essentielle , comme le spath fluor et la topaze, sont précisément celles dans lesquelles il est le plus difficile de découvrir la présence de ce fluorure à l’aide du chalumeau.
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On a moins de peine, au contraire, à la constater dans les combinaisons qui n’en contiennent qu’une très-petite quantité, et où le sel semble être en quelque sorte accidentel , comme, par exemple, dans les variétés de mica , lorsque ces combinaisons renferment en même temps un peu d’eau. Pour reconnaître la présence d’un fluorure métallique dans les combinaisons de la première sorte , il faut les mêler avec du sel de phosphore préalablement fondu, et les chauffer, à l’extrémité d’un tube en verre ouvert , de manière qu’une partie de la flamme soit poussée par le courant d’air dans le tube. Il se produit ainsi de l’acide bydrofluorique aqueux , qui suinte le long du tube, et qui se reconnaît non-seulement à son odeur particulière, mais encore à ce qu’il dépolit l’intérieur du tube dans toute sa longueur, principalement clans les endroits où il s’est déposé de l’humidité. Si l’on introduit alors un papier de Fernambouc imbibé d’eau dans la partie la moins chaude du tube , il devient jaune. Suivant Bonsdorf, l’acide bydrofluorique partage cette propriété de jaunir le papier de Fernambouc avec quelques autres acides , par exemple, avec les acides phosphorique et oxalique *, elle sert à le distinguer des acides sulfurique , nitrique , arsénique et borique.
Suivant Smithson l’acide bydrofluorique se dégage même du spath fluor et de la topaze , sans le concours du sel de phosphore , quand on les chauffe sur une feuille de platine à la flamme du chalumeau. Afin de pouvoir reconnaître l’acide hydrofluorique qui se dégage , il faut replier un peu la feuille de platine , de manière qu’elle forme une gouttière ou un cylindre , et l’enfoncer jusqu’à moitié environ dans un tube de verre ouvert à ses deux extrémités. En soufflant, on tient ensuite le tube de verre un peu obliquement, afin que l’acide hydrofluorique qui se dégage le traverse, l’attaque et le rende opaque. On peut aussi soumettre à ce mode d’exploration d’autres combinaisons
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contenant des fluorures métalliques. D’après Smithson, l’expérience peut encore être modifiée de la manière suivante : on assujétitle tube dans un bouchon de liège avec un fil métallique , puis on fixe la substance qu’on veut examiner à l’extrémité d’un fil de platine, au moyen d’un peu d’argile, et l’on plonge également ce fil dans le bouchon , en ayant soin que la substance qu’il s’agit d’examiner se trouve en face de l’orifice inférieur du tube , et qu’en soufflant sur elle la flamme soit chassée dans ce dernier.
Quand un fluorure métallique n’existe qu’en petite quantité dans une combinaison , et que celle-ci contient en même temps un peu d’eau, la présence du fluor peut souvent être constatée par le simple procédé suivant : on introduit la combinaison dans un tube de verre un peu épais, soudé à l’un de ses bouts, et dans l’extrémité béante duquel on fait entrer un papier de Fernambouc humecté : On la fait ensuite chauffer à la flamme du chalumeau , ou mieux à la lampe d’émailleur. Si elle contient de l’acide silicique , la chaleur en dégage du fluoride silicique -, un anneau d’acide silicique se dépose à peu de distance d’elle, et l’extrémité du papier de Fernambouc qu’on a glissé dans le tube devient jaune. Mais si la combinaison ne contient point d’eau, ces phénomènes n’ont pas lieu, lors même que le fluorure métallique s’y trouverait en grande quantité.
Parmi les fluorures métalliques, il en est un grand nom* bre qui ne se décomposent point quand on les fait rougir à l’air libre. Cependant plusieurs, de même que certains chlorures, éprouvent pendant l’opération un commencement de décomposition , due à l’humidité de l’air ; il se forme un peu d’acide hydrofluorique , qui se dégage , et une petite quantité de métal passe à l’état d’oxide.
Les combinaisons simples du fluor produisent, en s’uni-ssanl ensemble, des combinaisons doubles , qui souvent
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ont d'autres propriétés que leurs principes constituans. C’est pourquoi on serait exposé à méconnaître en elles la présence du fluor, si l’on se bornait à un examen superficiel. Les plus importantes de ces combinaisons doubles sont celles du fluoride silicique avec d’autres fluorures métalliques.
Le fluoride silicique forme , à l’état de pureté, un gaz incolore, qui a une odeur acide suffocante , et qui fume au contactdel’air. Il n’attaque point leverre; cependant, lorsque ce dernier est liumide, il le couvre d’un dépôt d’acide silicique, qui y adhère avec force. Les oxides secs ne l’absorbent pas , mais bien les fluorures métalliques secs. Il se dissout en grande quantité dans l’eau , mais en subissant une décomposition partielle : de l’acide silicique se dépose à l’état gélatineux, tandis qu’il se dissout une combinaison de fluoride silicique et de fluoride hydrique ( acide hydrofluosil iciqu e ) . Si l’on n’a employé qu’une petite quantité d’eau, la masse entière est convertie par l’acide silicique mis à nu en une gelée demntransparente. L’acide hydrofluosiliciquea une saveur franchement acide 5 il n’exige pas, pour se volatiliser, une température supérieure à celle qui est nécessaire pour l’eau.
Quand on évapore cet acide , il se décompose : le fluoride silicique se dégage, et il reste de l’acide hydrofluorique. L’acide hydrofluosilicique n’attaque point le verre : cependant lorsqu’on l’évapore dans des vaisseaux de verre, ceux-ci sont corrodés par l’acide hydrofluorique que l’opération met à nu. Si l’on évapore une goutte d’acide hydrofluosilicique sur du verre, il se forme sur celui-ci une tache que le lavage avec de l’eau ne peut point enlever.
L’acide hydrofluosilicique se combine avec les oxides métalliques basiques , et produit des fluorures doubles (fluosiliciures métalliques ). Pour obtenir ces fluosiliciures, il est nécessaire d’ajouter à la base un excès d’acide
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hydrofluosilicique, ou du moins d’en mettre autant qu’il en faut pour saturer cette base. Quand la base se trouve en excès, le fluosiliciure métallique qui s’est produit se décompose, et de la silice se sépare en flocons gélatineux. Les dissolutions desfluosiliciures métalliques dont les métaux forment des alcalis, sont, d’après Berzelius , les seules desquelles les alcalis séparent de l’acide silicique pur, et qui forment ainsi des fluorures métalliques purs. Cependant cette décomposition n’a lieu qu’à la faveur de l’ébullition. Quand on s’est servi de carbonate alcalin pour l'opérer, du gaz acide carbonique se dégage avec effervescence pendant cpi’on chauffe la liqueur : l’acide silicique se dissout dans le carbonate alcalin en excès , et se sépare par le refroidissement , sous la forme d’une gelée opaline ( p. 228 ). Les alcalis versés dans les fluosiliciures métalliques dont les métaux forment des terres alcalines, séparent de l’acide silicique, mêlé avec le fluorure du métal de la terre alcaline , qui n’est point décomposé par les alcalis , tandis que le fluorure du métal alcalin reste en dissolution. Versés dans les fluosiliciures métalliques dont les métaux produisent les terres et les oxides métalliques proprement dits, les alcalis séparent de l’acide silicique en combinaison avec la terre ou avec l’oxide métallique, tandis que tout le fluor des fluosiliciures métalliques forme un fluorure métallique avec le métal de l’alcali. Si l’oxide métallique séparé est soluble dans l’ammoniaque, ce dernier réactif n’en sépare pas moins l’acide silicique, non point seul , mais en combinaison avec une certaine quantité de l’oxide.
Parmi les fluosiliciures métalliques , le potassique , le sodique et le barytique sont très-peu solubles dans l’eau. C’est ce qui fait qu’on peut employer l'acide hydrofluosilicique pour découvrir le potasse, d’autant mieux d’ailleurs que le fluosiliciure potassique a des caractères remarquables (p. 3 ). L’acide hydrofluosilicique
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sert également à découvrir la baryte, ou plutôt à la distinguer de la slrontiane et de la chaux ( p. 18 ). Les autres fluosiliciures métalliques, même le plombique et l’argentique, sont très-solubles dans beau.
Quand on verse de Y acide sulfurique concentré sur les fluosiliciures métalliques, la plus grande partie de ceux-ci se décompose ; du fiuoride silicique se dégage sous forme gazeuse, et c’est seulement lorsqu’on fait chauffer la liqueur qu’on voit paraître de l’acide hydrofluorique liquide, qui attire avidement l’humidité de l’air. Les fluosiliciures calcique et barytique ne sont décomposés par l’acide sulfurique que quand on les chauffe avec lui jusqu’au delà de ioo°. Si ces décompositions ont lieu dans des vaisseaux de verre , ceux-ci, par les motifs qui ont été indiqués plus haut , sont fortement corrodés pendant que l’on chauffe la liqueur. Si l’on fait usage de vaisseaux en platine, une plaque de Terre dont on les couvre se trouve attaquée , comme Jl arrive dans la décomposition des fluorures métalliques par l’acide sulfurique (p. 3o8).
1Y acide silicique et Y acide hydrochlorique ne dégagent l’acide hydrofluosilicique qu’en partie des fluosiliciures métalliques 5 de même aussi ces acides ne sont séparés qu’incomplètement des nitrates et des chlorures métalliques par l’acide hydrofluosilicique. Mais lorsque l’acide hydrofluosilicique forme des combinaisons insolubles ou peu solubles avec les bases de ces sels , la séparation s’effectue presque complètement par la voie humide. Ainsi, par exemple, l’acide hydrofluosilicique, versé dans les dissolutions des sels potassiques, précipite de toutes la potasse presque entotalité à l’état de fluosiliciure potassique.
Les fluosiliciures métalliques se décomposent quand on les fait rougir*, ils se convertissent ainsi en fluorures métalliques , tandis que du fiuoride silicique se dégage à l’état de gaz. La décomposition a lieu complètement dans des vaisseaux distillatoireâ 5 mais il faut souvent une
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chaleur long-temps soutenue pour expulser la totalité du fluoride silicique. La décomposition commence plus tôt dans des vaisseaux ouverts*, mais alors le fluorure métallique qui reste après îa calcination contient ordinairement de l’acide silicique, parce que le fluoride silicique, pendant qu’il se volatilise , est décomposé par l’humidité de l’air , souvent aussi par l’eau de cristallisation, quand la combinaison en contient, et qu’il dépose de l’acide silicique. La décomposition du fluoride silicique peut aussi être opérée par l’eau à laquelle la combustion de l’alcool donne naissance, lorsque la calcination s’exécute, dans un creuset de platine ouvert , à la flamme de l’esprit de vin. L’acide silicique mis à nu est alors ordinairement dissous par le fluoride métallique pendant la fusion*, mais, lorsqu’on dissout ce dernier dans de l’eau, il reste sans se dissoudre. Quand on chauffe dans des vaisseaux de verre des fluosiliciures métalliques contenant de l’eau de cristallisation, et qu’on élève assez la température pour que le fluoride silicique commence à se volatiliser , on obtient un sublimé blanc d’acide hydrofluosilicique. En examinant ce sublimé au microscope , on reconnaît qu’il est composé de gouttes limpides qui peuvent être chassées d’un point à un autre par la chaleur , mais qui laissent de l’acide silicique lorsque l’air atmosphérique trouve accès dans l’appareil.
La fluoride borique produit des combinaisons semblables à celles que le fluoride silicique forme avec les fluorures métalliques. A l’état de pureté , le fluoride borique est un gaz incolore, qui répand à l’air des vapeurs plus épaisses que le gaz fluoride silicique , et n’attaque pas le verre comme ce dernier. L’eau le dissout en grande quantité et avec dégagement de chaleur: pendant que la dissolution s’opère, on remarque qu’il se dépose une poudre blanche, qui est de l’acide borique , et, après le refroidissement de la liqueur, il s’y forme des cristaux du même acide. La dissolution est fort acide ? et contient une combinaison de
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fluoride borique avec du fluoride hydrique ( acide hydrofluoborique ). Si l’on évapore cette dissolution avant que l’acide borique, produit par la décomposition de l’eau, se soit séparé , l’acide et le fluoride hydrique reproduisent ensemble du fluoride borique quand la liqueur est arrivée à un certain degré de concentration.
L’acide hydrofluohorique se combine avec les oxides métalliques basiques, et formeainsi des combinaisons doubles de fluor ( fluoborures métalliques') . La plupart de ces composés sont solubles dans l’eau. Le moins soluble d’entre eux paraît être le fluoborure potassique, qui, dans toutes ses propriétés ^ a une fort grande analogie avec le fluosiliciure potassique. Quelques uns des fluoborures semblent ne point être décomposés par les bases salifiables, comme le sont les fluosiliciures. Ainsi , par exemple, l’ammoniaque , même à chaud ne dissout pas le fluoborure potassique en plus grande quantité que 1 eau , et le sel cristallise au sein de la dissolution ammoniacale chaude, comme au sein d’une dissolution aqueuse chaude. A ce caractère on peut le distinguer du fluosiliciure potassique , puisque l’ammoniaquesépare de celui-ci de l’acide silicique. Quelques fluoborures paraissent également ne pointse décomposer quand on les fait bouillir avec des dissolutions de carbonate potassique, de carbonate sodique, ou de potasse pure : du moins lorsqu’on traite le fluoborure potassique par ces réactifs, il ne se dégage point d’acide carbonique, et, à mesure que la liqueur se refroidit, le sel s’en sépare sans avoir éprouvé aucun changement. Cependant d’autres fluoborures métalliques se décomposent lorsqu’on y ajoute un excès de base, et se convertissent en fluorures métalliques et en borates.
L 'acide sulfurique concentré décompose les fluoborures métalliques de la même manière que les fluosiliciures métalliques , mais plus difficilement, avec plus de lenteur, et seulement avec le concours de la chaleur. Il se dégage
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d’abord du gaz fluoride borique, puis il se forme ordinairement de l’acicle hydrofluoborique et de l’acide hydrofluorique liquides , et il finit par rester un sulfate.
Quand on fait rougir au feules fluoborures métalliques, ils subissent une décomposition semblable à celle qu’éprouvent les fluosiliciures métalliques, mais qui s’accomplit avec plus de difficulté ; il se dégage du gaz fluoride borique , qui , lorsque le fluoborure métallique n’est point anhydre, et que la calcination a lieu dans une petite cornue de verre , se dépose en gouttelettes parfaitement semblables à un sublimé; il reste un fluorure métallique. Si l’on fait rougir les fluoborures métalliques dans un creuset en platine , il se dépose , autour du rebord du couvercle, de l’acide borique fondu, que l’humidité de l’air ou l’eau fournie par la flamme de l’alcool , précipite du gaz fluoride borique, dans l’endroit même où elle est produite. Lorsque la chaleur n’est point très forte et soutenue, les fluoborures métalliques ne se décomposent qu’incomplètement.
Indépendamment des fluorides silicique et borique, il est encore plusieurs combinaisons du fluor avec des corps dont les oxides jouent le rôle d’acides, qui forment des composés doubles avec des fluorures métalliques basiques. Ces composés se comportent autrement que les fîuoborures et les fluosiliciures métalliques , quand on les fait rougir au feu , et qu’on les traite par l ucide sulfurique : il ne se dégage alors aucune combinaison gazeuse de fluor ; mais lorsqu’on emploie l’acide sulfurique, il ne s’échappe presque autre chose que de l’acide hydrofluorique.
L’acide hydrofluorique se distingue de tous les autres acides , en ce qu’il attaque fortement le verre. Ce caractère ne permet point par conséquent de le confondre avec eux. Il n’est pas moins facile, en traitant les combinaisons solides du fluor par l’acide sulfurique, d’après le pro-
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cédé qui a été décrit plushaut ( p. 3o8 ) , de les reconnaître toutes à Faction corrosive qu’elles exercent sur le verre , et de les distinguer ainsi de toutes les autres substances.
ACIDE HYOROSTJLFURIQUE
L’acide hydrosulfurique, à Félat de pureté, forme un gaz incolore qui, par une forte pression elle concours du froid, peut être condensé en un liquide limpide, incolore et trèscoulant. Le gaz sulfide hydrique a une odeur particulière et désagréable , qui ressemble à celle des oeufs pourris. Une très-petite quantité de ce gaz suffit pour communiquer son odeur répugnante à une grande masse d’un autre gaz inodore, de sorte que, par 1 odorat seul , on peut en reconnaître jusqu’aux moindres traces. Lorsqu'on l’allume à l’air, il brûle avec une flamme bleue et dégagement d’acide sulfureux: il suffit de lui présenter une allumette en ignition pour qu’il prenne feu. Si on le mêle avec du gaz oxigène ou avec de l’air atmosphérique , et qu’ensuite on l’enflamme, il détone avec beaucoup de violence. À l’état sec , il n’est décomposé ni par le gaz oxîgène, ni par l’air atmosphérique-, mais ces deux gaz le décomposent quand il est humide, ou quandilest dissous dansFeau.Legaz acide sulfureux lui-même n’agit presque point sur lui , lorsque tous deux sont secs; mais dès qu’onles met en contact avec de l’eau, ils se décomposent l’un et l’autre, avec formation d’eau et mise à nu de soufre. L’acide sulfurique concentré absorbe un peu de gaz sulfide hydrique ; pendant l’opération, il se forme une petite quantité d’acide sulfureux, et du soufre est mis en liberté. L’acide sulfurique étendu est sans action sur le gaz sulfide hydrique. Le chlore gazeux le décompose , et se convertit en acide hydrochlorique , tandis que du soufre se dépose. Le brome et l’iode gazeux produisent le même effet. L’acide nitrique
acides. 3rg
fumant le décompose également , et meme avec assez de violence , en mettant du soufre à nu.
Le gaz sulfide hydrique pur est absorbé complètement par une dissolution de potasse pure ; mais quand il contient du gaz hydrogène , l’absorption n’a pas lieu d’unemanière complète. ‘Lorsqu’il contient du gaz acide carbonique, il trouble l’eau de chaux à travers laquelle on le fait passer.
Le gaz sulfide hydrique est absorbé par l’eau complètement , mais non en très-grande quantité ; l’eau en absorbe deux à trois fois son volume. La dissolution est incolore , et elle a la meme odeur désagréable que le gaz. Elle rougit le papier de tournesol , avec peu d’intensité cependant. Lorsqu’on la tient parfaitement à l’abri de l’air, elle ne se décompose point; mais, exposée au contact de l’air , elle se décompose en peu de temps , l’hydrogène contenu dans le sulfide hydrique s’unissant avec de l’oxigène, et du soufre étant mis à nu. Tandis que ces phénomènes ont lieu, la dissolution devient d’abord laiteuse , puis perd peu à peu son odeur , et le soufre mis en liberté gagne le fond du vase. Le sulfide hydrique peut être chassé de sa dissolution par l’ébullition , mais il est difficile de rendre l’eau inodore en peu de temps par ce moyen.
La dissolution aqueuse du sulfide hydrique est décomposée par presque toutes les substances qui opèrent la décomposition du gaz. La dissolution aqueuse du chlore , puis le brome et Y iode , sont celles qui produisent le plus aisément cet effet. Pendant qu’il a lieu, il se sépare toujours du soufre, tandis que de l’acide hydrochlorique , bydrobromique ou hydriodique se forme. L’acide sulfureux opère facilement aussi la décomposition de la dissolution aqueuse du sulfide hydrique (p. 167); mais Y acide sulfurique n’agit pas sur ce dernier avec autant d efficacité, à cause de l’état de dilution sous lequel il se trouve dans l’eau.
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Le sulfide hydrique forme avec les oxides métalliques des sulfures métalliques. Il n’y a que peu d’oxides qui ne soient point convertis par lui en sulfures métalliques; je parlerai plus loin de ceux-là.
Les combinaisons du soufre avec les métaux dont les oxides forment des alcalis sont solubles dans l’eau. Les métaux des alcalis se combinent en plusieurs proportions' avec le soufre. Les composés qui résultent de là sont jaunâtres ou bruns dans leur état de pureté parfaite. Tous attirent l’humidité de l’air , et se résolvent en un liquide jaune. Leurs dissolutions dans l’eau colorent toutes en bleu le papier de tournesol rouge. Les sulfures métalliques alcalins qui contiennent le minimum de soufre, produisent, en se dissolvant dans l’eau, une liqueur incolore, qui cependant jaunit à l’air, et y prend la meme couleur que les dissolutions des sulfures métalliques alcalins contenant davantage de soufre. La dissolution incolore de ces sulfures métalliques alcalins, lorsqu’elle est concentrée, absorbe aussi, surtout avec le secours de la chaleur, du soufre en poudre, qui lui donne également une couleur jaune, et la rend semblable aux dissolutions de ceux dans lesquels ce corps existe en plus grande proportion. Les dissolutions de ces sulfures métalliques sont décomposées par presque tous les acides, même parles plus faibles, et toujours avec dégagement de gaz sulfide hydrique; le métal , quand on s’est servi d’un oxacide , se combine alors avec lui , après s’être converti en oxide , et lorsque la décomposition a lieu au moyen d’un hydracide, c’est avec le radical de ce dernier que le métal s’unit. L’acide nitrique lui-même décompose les dissolutions des sulfures métalliques alcalins, avec dégagement de gaz sulfide hydrique. Si le sulfure métallique alcalin est au minimum de sulfuration, sa dissolution devrait, à la rigueur, ne point se troubler quand on la décompose par un acide ; cependant elle prend toujours un aspect
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plus ou moins laiteux , dû à du soufre mis en évidence , parce qu’il n’est pas possible d’obtenir une dissolution qui soit parfaitement exempte de toute trace de soufre en excès. Lorsque les sulfures alcalins contiennent une plus grande quantité de soufre, la décomposition de leur dissolution au moyen d’un acide s’accompagne de la formation dun précipité blanc, qui est dû à du soufre, et qui est d’autant plus abondant qu’il y avait davantage de soufre dans la combinaison. Il suffit déjà de l’acide carbonique contenu dans l’air atmosphérique pour opérer celte décomposition : voilà pourquoi les sulfures alcalins, tant à l’état sec qu’à celui de dissolution , exhalent une faible odeur de sulfide hydrique.
Quand on décompose les dissolutions des sulfures alcalins contenant beaucoup de soufre au moyen d’un acide, particulièrement avec de l’acide hydrochlorique qui ne soit pas trop étendu , en ayant soin d’instiller goutte à goutte la dissolution dans l’acide , et de remuer souvent le mélange , il se dégage toujours du gaz sulfide hydrique. Cependant il arrive souvent alors qu’au lieu d’un précipité de soufre on voit se former un corps oléagineux, qui tombe au fond du vase , et qui est de l’hypersulfure d’hydrogène ou du sulfure d’hydrogène liquide. Ce corps acquiert plus de consistance avec le temps, en laissant dégager du gaz sulfide hydrique. Il n’exhale plus ensuite l’odeur du sulfide hydrique , mais une odeur plus répugnante encore. Au bout d’un laps de temps plus long, il se solidifie entièrement à l’air, et alors il est composé de soufre pur. On ne parvient pas toujours à obtenir ce corps. Il y en a constamment une très-petite quantité mêlée au soufre qui a été précipité des dissolutions de sulfures métalliques alcalins par le moyen d’un acide.
Si les sulfures alcalins contiennent du carbonate alcalin, ce qui arrive par exemple au composé connu sous le nom de foie de soufre , en même temps que le gaz sulfide hy- I. 21
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drique , il se dégage aussi du gaz acide carbonique ,
lorsqu’on les décompose par le moyen d’un acide versé en
excès.
Exposées à l’air, les dissolutions des sulfures métalliques alcalins éprouvent une décomposition de la part non-seulement de l’acide carbonique , mais encore de l’oxigène atmosphérique, et, par l’absorption de ce dernier gaz, elles passent à l’état d’hyposulfites alcalins. Si le sulfure est au minimum de sulfuration , la moitié de l’alcali qui se forme ainsi suffit pour saturer l’acide hyposulfureux produit $ l’autre moitié reste donc dans la dissolution , soit à l’état de pureté, soit à celui de carbonate.
Les combinaisons du soufre avec les métaux dont les oxides forment des terres alcalines, ont beaucoup d’analogie avec les sulfures métalliques alcalins , tant sous le rapport de la manière dont elles se comportent envers les réactifs, qu’à l’égard de leurs autres propriétés-, cependant elles sont moins solubles dans l’eau que ces derniers. De tous ces sulfures métalliques, le sulfure calcique est le moins soluble, même lorsqu’il se trouve au minimum de sulfuration 5 les sulfures barytique et strontianique sont beaucoup plus solubles. Ces sulfures métalliques peuvent aussi se combiner avec de l’eau de cristallisation , ce qui n’arrive point aux sulfures métalliques alcalins.
Les terres et quelques uns des oxides métalliques proprement dits ne se convertissent que très-difficilement en sulfures métalliques. Lorsqu’on verse du sulfhydrate ammonique dans les dissolutions neutres de leurs oxisels , la décomposition s’effectue, la plupart du temps, d’une manière telle, que l’ammoniaque précipite la terre ou l’oxide métallique , tandis que du sulfide hydrique est mis en liberté. C’est ce qui arrive dans les dissolutions des sels al um iniques (p. 36), gluciques(p. 3q), ytlriques ( p. 43), céreux ( p. 4^), zirconiqucs (p. 4$) et chromiques (p. 1 5 4) • Ce gnz sulfide hydrique ne produit
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aucun changement dans les dissolutions neutres de ces sels.
La plupart des combinaisons du soufre avec les métaux proprement dits sont insolubles dans l’eau et dans les dislutions de sels. C’est ce qui fait que , dans les analyses qualitatives et quantitatives , on emploie particulièrement le gaz sulfide hydrique et le sulfhydrate ammonique pour précipiter de leurs dissolutions les divers oxides métalliques à l’état de sulfures métalliques : car , dans la plupart des cas , ces réactifs opèrent la précipitation complète même des moindres traces d’oxides métalliques tenues en dissolution. La nature des précipités ainsi obtenus est souvent aussi plus facile à reconnaître d’une manière certaine que celle des précipités déterminés par d’autres réactifs, attendu qu’ils ont fréquemment une couleur caractéristique. C’est pourquoi le gaz sulfide hydrique et le suifhydrate ammonique sont les plus importans de tous les réactifs dont on fait usage dans les analyses chimiques.
Les sulfures métalliques précipités par le gaz sulfide hydrique ou par le sulfhydrate ammonique, ont une composition entièrement semblable à celle des sulfures métalliques qu’on rencontre dans la nature , et ils n’en diffèrent que par leurs caractères extérieurs. Ces sulfures métalliques se comportent diversement à l’égard des divers réactifs; cependant ils produisent tous à peu près les mêmes réactions avec l’eau régale et aussi avec l’acide nitrique. Lorsqu’après les avoir pulvérisés , on les fait bouillir pendant long-temps avec de Veau régale , ils s’oxident : mais alors le métal s’oxidc toujours d’une manière complète , avant que la même chose n’arrive au soufre combiné avec lui. Le métal oxidé se dissout dans l’acide , excepté lorsqu’il forme , avec l’acide hydroclilorique ou avec l’acide sulfurique produit , une combinaison insoluble ou peu soluble ? ce qui est le cas de l’argent et du
3^4 traité d’analyse chimique.
plomb. Le soufre s’oxide plus lentement , de manière qu’après la décomposition complète du sulfure métallique , il reste encore du soufre pur. La couleur du soufre qui se trouve mis à nu est ordinairement grise d’abord , parce que ce corps est alors mêlé avec du sulfure métallique non encore décomposé -, mais elle devient jaune lorsque l’ébullition ou la digestion se prolonge. On peut recueillir sur un filtre le soufre qui s’est séparé , et le chauffer sur une feuille de platine, pour reconnaître s’il est réellement pur; dans ce cas, il doit brûler avec une flamme bleue, en exhalant une odeur d’acide sulfureux, et sans laisser de résidu , ou du moins en n’en laissant qu’un trèspeu considérable. La liqueur qui a traversé le filtre contient de l’acide sulfurique, indépendamment du métal dissous : car il y a constamment une portion du soufre qui, en raison de l’excès d’eau régale qu’on a employé, se convertit toujours en acide sulfurique, et jamais en un plus bas degré d’oxidation. On peut aisément se convaincre de la présence de l’acide sulfurique dans la liqueur filtrée , en y versant la dissolution d’un sel barytique. Pour oxider complètement le soufre du sulfure métallique, il faut ordinairement faire durer très-long-lemps la digestion dans l’eau régale et renouveler celle-ci plusieurs fois.
L 'acide nitrique agit presque comme l’eau régale sur les sulfures métalliques; seulement, lorsqu’on traite ces derniers par l’acide nitrique à chaud , il se dégage des vapeurs rouges d’acide nitreux. Il faut aussi, pour que le soufre mis à nu prenne une couleur jaune, une digestion plus prolongée que celle qui est nécessaire quand on opère avec de l’eau régale. La liqueur séparée du soufre par la filtration contient également de l’acide sulfurique. L’oxide métallique est complètement dissous , quand il est soluble dans l’acide nitrique et qu’il ne forme pas de combinaison insoluble avec l’acide sulfurique qui a été
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produit. Voilà pourquoi , lorsqu’on fait digérer du sulfure antimonique et du sulfure zincique avec de l’acide nitrique , il reste du soufre avec de l’oxide antimonique et de l’oxide zincique : de même aussi , après la digestion f du sulfure plombique avec de l’acide nitrique , le soufre mis à nu contient plus ou moins de sulfate plombique , tandis qu’une autre portion de l’oxide plombique reste dissoute à l’état de nitrate plombique. Le sulfure mercurique ne subit pas de décomposition quand on le fait digérer avec de Pacide nitrique \ mais lorsqu’au lieu de ce dernier on emploie l’eau régale , il se décompose de la manière qui a été indiquée plus haut.
Les sulfures métalliques insolubles ne se comportent pas tous de la même manière avec Y acide hydrochlorique . Réduits à un état extrême de division , la plupart d’entre eux dégagent du gaz sulfide hydrique lorsqu’on les traite à chaud par cet acide. C’est ce qiii arrive principalement à ceux dont les métaux décomposent facilement l’eau avec le secours d’un acide étendu , comme les sulfures ferrique et manganique. Les sulfures zincique , niccolique et cobaltique sont déjà beaucoup plus difficiles à décomposer de cette manière. Mais même les sulfures métalliques dont les métaux ontbeaucoup de peine ou ne parviennent point à décomposer l’eau avec le concours d’un acide , subissent souvent une décomposition complète , accompagnée d’un dégagement de gaz sulfide hydrique , lorsqu’après les avoir réduits en poudre on les fait chauffer avec de l’acide hycîrochlorique concentré. Tels sont les sulfures antimonique, plombique, bismuthique, cadmique et stannique. Dans ce cas, si le sulfure métallique contient précisément autant de soufre qu’il en faut pour former du sulfide hydrique avec l’hydrogène de l’acide hydrochlorique décomposé , il ne se dépose pas du tout de soufre , et la décomposition a lieu d’une manière complète lorsque le chlorure métallique n’est point insoluble. C’est ce qui arrive quand
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on opèresur les degrés de sulfuration dufer et de l’antimoine qui correspondent aux plus bas degrés d’oxidation de ces métaux. Mais si les sulfures métalliques contiennent plus de soufre qu’il n’en faut pour former du sulfide hydrique avec l’hydrogène de l’acide hydrochloriquc décomposé , alors l’excès de soufre est mis à nu , tandis qu’il se dégage du gaz sulfide hydrique. Cependant il est difficile alors d’obtenir du soufre précipité ayant une couleur jaune pure. Les degrés supérieurs de sulfuration du fer et de l’antimoine fournissent des exemples de cette réaction.
Les sulfures métalliques insolubles dans l’eau se comportent autrement avec laeide hydrochlorique fort étendu. Plusieurs d’entre eux se dissolvent aisément dans cet acide , ainsi que dans d’autres acides étendus , tandis que d’autres , quand la liqueur contient du sulfide hydrique en excès, sont totalement insolubles dans l’acide hydrochlorique et dans les autres acides étendus , même lorsque l’acide hydrochlorique concentré opère leur décomposition avec assez de facilité. Les sulfures métalliques qui se forment dans les dissolutions métalliques qu’on précipite par le sulfure hydrique peuvent être , d’après cela, partagés en deux classes bien distinctes , savoir en ceux qu’un excès de sulfide hydrique ne précipite point des dissolutions métalliques acides, mais seulement de celles qui sont alcalines, et quelquefois aussi de celles qui sont neutres, et en ceux qu’un excès de sulfide hydrique précipite des dissolutions métalliques acides étendues. Les oxides métalliques eux-mêmes se partagent aussi en ces deux classes. Dans la section de cette Partie où il a été question de la manière dont les divers oxides métalliques se comportent avec les réactifs, j’ai toujours eu soin dénoter la réaction à laquelle le sulfide hydrique donne lieu dans les dissolutions acides et neutres des bases. Cependant je donnerai encore plus loin un tableau sommaire des divers oxides métalliques rangés suivant que leurs dis-
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solutions se comportent d’une manière ou semblable ou différente à l’égard soit du gaz sulfide hydrique , soit du suif hydrate ammonique.
Les sulfures métalliques de la première classe , ceux par conséquent que le sulfide hydrique précipite des dissolutions alcalines des oxides métalliques de la première classe, se produisent aussi quand on verse du sulfhydrate ammonique dans les dissolutions neutres de ces oxides métalliques. Ainsi donc, pour précipiter un oxide métallique de la première classe à l’état de sulfure métallique, si sa dissolution est acide , on la rend neutre ou alcaline , en y ajoutant un alcali, spécialement de l’ammoniaque: car un excès d’alcali n’empêche point la précipitation du sulfure métallique 5 après quoi 011 y verse du sulfhydrate ammonique. Lors même que l’oxide métallique vient à être précipité par l’excès d’alcali , il ne s’en convertit pas moins complètement et facilement en sulfure métallique, dès qu’on ajoute une suffisante quantité de sulfhydrate ammonique. On peut, dans ce cas, employer un assez grand excès de sulfhydrate ammonique , sans que pour cela le sulfure métallique produit se dissolve. La plupart des oxides métalliques de la première classe ne sont point précipités par le gaz sulfide hydrique du plus grand nombre de leurs dissolutions neutres , parce qu’en même temps que le sulfure métallique se forme, l’acide avec lequel l’oxide métallique était combiné, se trouve mis en liberté, et dissout le sulfure à mesure qu’il se produit. Lorsque ces oxides métalliques sont unis à des acides trèsfaibles, on peut, avec le sulfide hydrique, précipiter de leurs dissolutions neutres un peu de sulfure métallique. Quelques oxides métalliques de la première classe , dont les sulfures métalliques se dissolvent difficilement dans les acides, sont partiellement précipités , à l’état de sulfure métallique, de leurs dissolutions neutres, par le sulfide hydrique 5 mais la précipitation cesse aussitôt que la for-
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mation du sulfure a mis en liberté une quantité suffisante d’acide, celui-ci s’opposant alors à ce qu’il se produise davantage de sulfure. Les dissolutions des sels zinciques neutres sont dans ce dernier cas.
Les sulfures métalliques de la seconde classe sont des combinaisons de soufre avec les métaux des oxides de la seconde classe, c’est-à-dire des oxides que le gaz sulfide hydrique précipite de leurs dissolutions acides. Lorsque un oxide métallique de la seconde classe est précipité de sa dissolution acide, à l’état de sulfure métallique, par 3e gaz sulfide hydrique , le précipité de sulfure qui s’est formé en premier lieu ne se distingue pas , la plupart du temps, de celui qui a lieu plus tard, quand la liqueur est sur le point de se trouver saturée de sulfide hydrique, parce que, dans, dans le plus grand nombre de cas, le sulfure métallique précipité d’abord ne contracte pas de combinaison avec l’oxide métallique non encore décomposé. Mais cette règle souffre une exception pour ce qui concerne les dissolutions de l’oxide mercurique , ainsi que celles du chlorure, du bromure et du fluorure mercuriques. Quand on fait passer une petite quantité de gaz sulfide hydrique à travers ces dissolutions, il se forme un précipité blanc. On voit bien paraître , à la surface de la liqueur, dans l’endroit où crèvent les bulles du gaz sulfide hydrique, un précipité noir de sulfure mercurique ; mais ce précipité redevient parfaitement blanc quand on le délaie dans le liquide, pourvu que celui-ci contienne encore beaucoup de sel mercurique non décomposé. Ce précipité blanc reste long-temps suspendu dans la liqueur; il est formé par une combinaison insoluble du sulfure mercurique produit avec du sel mercurique non encore décomposé. Si l’on continue encore pendant quelque temps à faire passer du gaz sulfide hydrique à travers la liqueur, on obtient, en remuant cette dernière, un mélange d’un précipité blanc et d’un précipité
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noir ; mais si enfin on fait passer du gaz sulfide hydrique en excès dansla dissolution , leprécipité devient d’un noir pur et pesant ; il est alors composé de sulfure mercurique pur.
Parmi les oxides métalliques de la seconde classe, ceux qui constituent des bases puissantes sont plus facilement et plus rapidement précipités de leurs dissolutions, à l’état de sulfures métalliques , par le gaz sulfure hydrique, que ceux qui agissent comme acides. Ceux-ci ne sont complètement précipités de leur dissolution sursaturée de sulfide hydrique que quand on laisse la liqueur en repos jusqu’à ce qu’elle ait presque entièrement perdu l’odeur du sulfide hydrique; cependant la précipitation s’opère avec plus de rapidité lorsqu’on chauffe le liquide. Ici se rangent les dissolutions de l’oxide zincique, des différens degrés d’oxidation de l’antimoine, de l’arsenic, etc.
Une grande partie des oxides métalliques de la seconde classe sont complètement précipités de leurs dissolutions neutres ou alcalines, à l’état de sulfures métalliques, par le sulfhydrate ammonique; et la plupart de ces sulfures ne se dissolvent point dans un excès du réactif, même lorsque l’oxide èst très-soluble dans l’ammoniaque. C’est ainsi que le sulfhydrate ammonique précipite complètement les oxides métalliques, à l’état de sulfures métalliques, des dissolutions des sels argentiques et cuivriques dans un excès d’ammoniaque.
D’autres oxides métalliques de la seconde classe , au contraire , ceux surtout qui se comportent plutôt comme acides que comme bases, ne peuvent point être précipités complètement de leurs dissolutions neutres ou alcalines par le sulfhydrate ammonique , parce que les sulfures métalliques qui se forment de cette manière sont plus ou moins solubles dans un excès du réactif. Sous ce rapport les sulfures métalliques delà seconde classe peuvent encore être partagés en deux sections, ceux qui se dissolvent dans un excès de sulfhydrate ammonique , et ceux qui ne s’y
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dissolvent point. Ces deux divisions sont egalement applicables aux oxides métalliques de la seconde classe. Déjà, dans ce qui précède, j’ai indiqué, en parlant de chaque combinaison d’un oxide métallique avec du soufre, la manière dont elle se comporte à l’égard d’un excès de sulfhydrale ammonique : cependant comme il est de la plus haute importance, dans les analyses chimiques, de connaître très-exactement ces réactifs, j’en donnerai encore ci-après un aperçu sommaire.
La solubilité de certains sulfures métalliques dans un excès de sulfhydrate ammonique dépend d’une affinité de ces deux corps l’un pour l’autre, semblable à celle que les oxacides ont pour les oxibases , ou le fluoride silicique, le fluoride borique et quelques autres combinaisons de fluor, pour les fluorures métalliques basiques. Les substances que les combinaisons du soufre avec des métaux dont les oxides jouent le rôle d’acides forment en s’unissant soit au sulfhydrate ammonique, soit aux combinaisons du soufre avec des métaux dont les oxides jouent le rôle de bases, ressemblent, sous le point de vue de leur composition , aux oxisels , ou aux fluosiliciures et aux fluoborures métalliques. La découverte en est due à Berzelius, qui leur a donné le nom de sulfosels . Ce sont principalement les combinaisons du soufre avec l’arsenic, le tungstène, le molybdène, l’antimoine, l’étain et le tellure, qui, avec les sulfures des métaux basiques, produisent ces combinaisons salines, dont un grand nombre peuvent être obtenues cristallisées et contenant de l’eau de cristallisation. Les sulfosels qui ont pour base un sulfure alcalin ou un sulfure d’une terre alcaline , sont ordinairement solubles dans l’eau , tandis que ceux qui contiennent des sulfures de métaux proprement dits semblent être généralement insolubles dans ce liquide.
Les plus importansdes sulfosels mis en évidence jusqu’à ce jour sont les suivans :
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Sulfarséniates . Ils contiennent le sulfide arsénique, c’est-à-dire le degré de sulfuration de l’arsenic qui correspond à l’acide arsénique par sa composition. Voici quelles sont leurs propriétés, d’après Berzelius. Leur couleur varie : ceux qui ont pour base des sulfures métalliques alcalins sont d’un jaune citrin à l’état anhydre, et incolores ou seulement jaunâtres lorsqu’ils contiennent de l’eau de cristallisation. Leur saveur est hépatique, et ils ont un arrière-sfoût extrêmement désagréable. L’acide hydrochlorique étendu et d’autres acides les décomposent, lorsque le sulfure métallique basique qu’ils contiennent est facilement déeomposable par ces acides 5 il se dégage alors du gaz sulfide hydrique , tandis que le sulfide arsénique se dépose sous la forme d’un précipité jaune ; cependant le sulfide ne se dépose en totalité que quand la liqueur est restée long-temps tranquille, ou lorsqu’on la fait chauffer. Si l’on décompose par un acide une dissolution très-étendue d’un suîfarséniate, il ne se produit point d’effervescence, et la liqueur exhale seulement l’odeur du sulfide hydrique. Il se précipite du sulfide arsénique même quand on fait passer un courant de gaz acide carbonique dans la dissolution de ces sels.
Ceux des sulfarséniates qui sont formés par les métaux des alcalis, des terres alcalines, de la glucine et de l’yttria , ainsi que par un petit nombre de métaux proprement dits , se dissolvent dans l’eau , tandis que les autres y sont insolubles. Les dissolutions de ces sels sont décomposées par l’alcool : il se précipite un sous-sel , et il reste en dissolution un sel contenant le double de sulfide arsénique. Si, en distillant la liqueur filtrée, on lui enlève la moitié ou un peu plus de son alcool , il se dépose , par le refroidissement , des paillettes cristallines jaunes et brillantées , qui remplissent souvent toute la liqueur, quoique leur quantité en poids soit fort peu considérable. Ces paillettes cristallines fondent presque aussi facilement
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quedu soufre. Elles contiennent le persulfure d’arsenic, ou le degré de sulfuration du métal dans lequel il y a plus de soufre que dans celui qui correspond à l’acide arsénique. En continuant l’évaporation , la liqueur abandonne encore un degré de sulfuration moins élevé, quia une couleur rouge.
Par la distillation sèche , les sulfarséniates neutres perdent une partie de leur soufre, et se transforment en sulfarsénites $ les sous-sulfarséniates , au contraire, n’éprouvent aucune] altération. Quand on les chauffe au contact de l’air, ils se décomposent assez facilement, en laissant la base ou simplement à Fétat d’oxide, ou combinée avec del’acide sulfurique ; quelquefois, le résidu contient aussi de l’acide arsénique. Les dissolutions de ces sels éprouvent , de la part des oxides métalliques , une décomposition dont le résultat est qu’il se forme un arséniate , qui reste en dissolution dans la liqueur, tandis qu’il se dépose un sous-sulfarséniate.
Les dissolutions concentrées des sulfarséniates se conservent assez bien à l’air libre. Mais celles qui sont étendues s’y décomposent. Cependant leur décomposition n’a lieu qu’avec lenteur , et il faut plusieurs mois pour qu elle soit complète. La liqueur se trouble, dépose du sulfide arsénique et du soufre, et renferme ensuite, outre du sulfarséniate non encore décomposé , de l’arsénite et de l’hyposulfite, lequel, quand la décomposision est achevée, se trouve converti en sulfate.
Sulfarsénites . Ces sels renferment le sulfide arsénieux, c’est-à-dire le degré de sulfuration de l’arsenic qui correspond à l’acide arsénieux par sa composition. Suivant Berzelius, on ne peut les obtenir à l’état neutre et sous forme solide que par la voie sèche, parce que leurs dissolutions , lorsqu’elles sont amenées à un certain degré de concentration , se décomposent et déposent une poudre brune , qui est un sulfhyparsénite , tandis qu’il reste un sous-sulfarséniate dans la liqueur -, cependant la décomposi-
Acides.
lion n’est complète qu’au moment où ce dernier sel cristallise. Quandon étend d’eaula liqueur, ou qu’on la fait bouillir, lé précipité brun se redissout, et le sulfarsénite se reproduit. Cette décomposition a lieu également lorsqu’on traite par une petite quantité d’eau le sel préparé par la voie sèche , de meme aussi que quand on verse dans une dissolution étendue de sulfarsénite , de l’alcool, dont la présence détermine la précipitation d’un sous-sel, qui subit ensuite la décomposition dont il vient d’être parlé, et devient noir en peu d’instans. Quandon verse de l’alcool dans les dissolutions des sous-sulfarsénites barytique, calcique et ammonique, la décomposition du sous-sel précipité n’a point lieu -, elle ne s’opère que quand la dissolution renferme, soit un sel neutre, soit un sel contenant du sulfide arsénieux en excès.
Les sulfarsénites à base alcaline ne se décomposent point à la la distillation sèche; la sulfobase alcaline peut aussi retenir, à la chaleur rouge , plusieurs fois autant de sulfide arsénieux qu’il en faut pour la saturer. Les autres sulfarsénites sont décomposés par la distillation sèche : il distille du sulfide arsénieux, et il reste, tantôt un sous-sel, tantôt aussi la sulfobase seule.
Les sulfarsénites se comportent comme les sulfarséniates avec les oxides métalliques , avec les acides , à l’air , et quand on les fait rougir à l’air libre.
Sulfhyparsénîtes. Ils contiennent le sulfide hyparsénieux , c’est-à-dire le sulfure d’arsenic rouge, qui ne correspond à aucun degré d’oxidation du métal. Leur couleur est rouge ou d’un brun foncé. Suivant Berzelius, l’eau décompose les sulfhyparsénites neutres qui ont été préparés par la voie sèche : il se dépose un sulfure d’ar^ senic noir ou brun foncé, au minimum de sulfuration , et il se dissout un sulfarséniate. La plupart de ces sels sont insolubles dans l’eau. Les acides en séparent du sulfide hyparsénieux.
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Sulfomoljbdates . Ces sels contiennent le sulfide molybdique, c’est-à-dire le sulfure brun de molybdène , qui, pour la composition, correspond à l’acide moîybdique. Berzelius leur assigne les propriétés suivantes. Ceux qui ont pour base des sulfures alcalins et des sulfures de terres alcalines , sont solubles dans l’eau. La dissolution , lorsqu’elle est neutre, a une belle couleur rouge ; si elle contient un excès de sulfide moîybdique , elle est brune ; et si c’est la sulfobase qui y prédomine, elle a une couleur jaune. Lessulfomolybdates peuvent être obtenus cristallisés. Les cristaux sont bruns , ou d’un rouge rubis , ou d’un rouge rubis vus par transparence, et d’un beau vert semblable à celui des ailes de certains coléoptères , vus par réflexion. Les acides en précipitent du sulfide moîybdique brun-noir, et en dégagent du gaz sulfide hydrique. Ils se décomposent à la distillation sèche : tantôt la sulfobase se combine avec une partie du soufre du sulfide moîybdique, et lorsqu’ ensuite on verse de l’eau sur ce degré supérieur de sulfuration de la base, il s’y dissout , en laissant du sulfure moîybdique gris; tantôt le soufre, quand la base n’est point susceptible de passer à un degré plus élevé de sulfuration , se volatilise , et le résidu contient alors , soit une combinaison, soit seulement un mélange de sulfure moîybdique gris avec la sulfobase.
Les dissolutions neutres concentrées des sulfomolybdates se conservent assez bien à l’air ; mais elles s’y décomposent très-promptement lorsqu’elles contiennent un excès soit de la sulfobase, soit cl’une oxibase. Les dissolutions étendues des sulfomolybdates neutres acquièrent peu à peu une couleur plus foncée à l’air ; une partie de la base absorbe de l’oxigène , et passe à l’état d’hyposulfite , tandis qu’il se forme dans la liqueur un sulfosel avec excès de sulfide moîybdique. Ce dernier sel finit aussi par se décomposer : il se dépose du sulfide moîybdique , la liqueur devient bleue , et elle contient alors l’oxibase combinée
tant avec les acides du soufre qu’avec de l’acide molybdique. La couleur bleue de la liqueur est due à du molybdate molybdique. Cependant cette décomposition marche avec tant de lenteur que, pendant qu’elle s’opère, la liqueur se dessèche , et qu’on est obligé de redissoudre plusieurs fois le sel , avant qu’il soit complètement décomposé.
Uypersulfomolybdates . Ils contiennentle sulfide hypermolybdique, c’est-à-dire un degré de sulfuration du molybdène contenant deux fois autant de soufre qu’il en entre dans le sulfure molybdique , et n’ayant point de correspondant parmi les degrés d’oxidation du métal. Ces sels ont tous une couleur jaune foncée ou rouge. Ils cristallisent rarement. Ils sont insolubles dans l’eau , à l’exception de ceux qui ont une base alcaline. Ces derniers ne se dissolvent presque pas dans l’eau froide, mais ils sont dissous par l’eau bouillante , et se déposent par le refroidissement de la liqueur. La dissolution a une couleur rouge foncée. Les acides décomposent les hypersuîfomolybdates; iis dégagent du gaz sulfide hydrique, et mettent en liberté du sulfure de molybdène en flocons d’un beau rouge foncé.
Sulfotungstates , Ils contiennent le sulfide tungstique, ou le degré de sulfuration du tungstène qui correspond à l’acide tungstique. Ceux qui sont solubles ont une couleur jaune ou rouge. Leurs dissolutions se décomposent trèslentement à l’air , et peuvent être amenées à cristallisation quand on les évapore à une douce chaleur, au contact de l’air. Lorsque les dissolutions restent exposées pendant long-temps à l’air , leur couleur devient peu à peu plus claire : il se dépose alors du sulfure tungstique et du soufre, tandis qu’il reste en dissolution du tungstate et du sulfate. Lorsque la liqueur contient un excès de base, la décomposition s’opère d’une manière très-rapide.
Sulfotellurates . Ils contiennent du sulfide tellurique ;
c’est-à-dire un sulfure de tellure correspondant à l’oxide tellurique. Us se dissolvent dans l’eau , lorsqu’ils ont pour base le sulfure d’un métal appartenant à un alcali ou «à une terre alcaline. Les dissolutions se décomposent rapidement à l’air. Ces sels se maintiennent long-temps à l’état sec 5 mais la moindre humidité contribue à les décomposer $ la sulfobase se convertit alors en byposulfite et le sulfide tellurique se dépose. La plupart des suîfotellurates peuvent être rougis dans un vaisseau couvert , sans se décomposer. Mais ceux dont les bases sont faibles se décomposent à la chaleur rouge 5 le soufre est chassé du sulfide tellurique , et le tellure mis à nu expulse ensuite une partie du soufre de la sulfobase : il reste alors une masse douée du brillant métallique, qui est composée de tellure à l’état métallique et de sulfure métallique.
Sulfanlimoniates . Us contiennent le sulfide antimonique , c’est-à-dire un degré de sulfuration de l’antimoine correspondant à l’acide antimonique , et qui se sépare , avec dégagement de gaz sulfide hydrique, quand on les traite par les acides. Les sulfantimoniates qui ont un métal alcalin pour sulfobase , sont solubles dans l’eau et susceptibles de cristalliser. Les cristaux sont incolores ou d’une faible teinte jaunâtre, et ne donnent point de soufre à la distillation sèche. Quand on les fait rougir dans des vaisseaux clos , et qu 'ensuite on expose le résidu à l’air , il se réduit en une poudre volumineuse. Lorsque les cristaux restent long-temps à l’air , ils se décomposent peu à peu , et deviennent d’un rouge brun à la surface.
JFJyposulfantimoniles. Us contiennent le sulfide hypantimonieux , ou le sulfure ordinaire d’antimoine au minimum de sulfuration. On ne les a point encore produits par l’art, mais ils se rencontrent très-fréquemment cristallisés dans la nature.
Outre les combinaisons du soufre avec les métaux dont les oxides jouent le rôle d’acides , celles qu’il contracte
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avec quelques autres corps peuvent aussi donner naissance à des sulfosels en s’unissant aux sulfobases métalliques. Ici se rangent principalement le sulfide hydrique et le sulfide carbonique.
Berzelius a donné le nom de sulfhydrales aux combinaisons que le sulfide hydrique forme avec les sulfobases métalliques. Les sulfures des métaux qui produisent les alcalis et les terres alcalines sont les seuls qui puissent former des sulfosels avec le sulfide hydrique. On obtient ces sulfhydrates en faisant passer pendant long-temps un courant de gaz sulfide hydrique à travers les dissolutions des alcalis et des terres alcalines. Le suif hydrate ammonique , qu’on emploie comme réactif, appartient donc aussi à cette classe de sels , quand il a été bien préparé. Les combinaisons du sulfide hydrique avec les sulfures métalliques alcalins peuvent être rougies au feu, à l’abri du contact de l’air, sans subir de décomposition \ mais les sulfhydrates barytique et strontianique abandonnent leur sulfide hydrique quand on les traite ainsi. Les sulfhydrates calcique et magnésique ne peuvent être obtenus qu’à l’état de dissolution. Les sulfhydrales ont beaucoup d’analogie avec le sulfure métallique qui leur sert de base, et ils lui ressemblent sous presque tous les rapports. On ne peut les en distinguer qu’en versant , dans leurs dissolutions concentrées, une dissolution également concentrée et neutre d’un sel zincique, manganeux où ferreux*, il se forme alors , dans les deux cas, un sulfure métallique insoluble } mais en même temps, lorsqu’on opère sur la dissolution d’un suifhydrate , il se manifeste un dégagement de gaz sulfide hydrique, qui n’a point lieu quand l’expérience se fait sur la dissolution d’un simple sulfure métallique alcalin.
Les s ulfo carbonate s sont des combinaisons de sulfide carbonique avec des sulfobases métalliques. Mais le sulfide carbonique ne s’unit que difficilement à ces dernières. Les sels dont la base est un sulfure métallique alcalin
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ont une couleur jaune, qui est plus foncée que celle du foie de soufre. Leur saveur, d’abord fraîche et poivrée, est suivie d’un arrière-goût hépatique. Ils se décomposent quand on les fait rougir dans des vaisseaux clos. Les sulfocarbonates ayant pour base un sulfure métallique alcalin commencent par entrer en fusion, puis ils subissent une décomposition dont le résultat est que la sulfobase métallique se combine avec une plus grande quantité de soufre, et que du carbone se trouve mis à nu. Les sulfocarbonates qui contiennent les sulfures des terres alcalines et des métaux proprement dits, perdent leur sulfide carbonique quand on les fait rougir dans des vaisseaux clos. Les sulfocarbonates secs et leurs dissolutions concentrées ne subissent qu’un faible changement à l’air 5 mais les dissolutions étendues s’y décomposent avec une grande rapidité. Ces dernières se décomposent par l’ébullition , même à l’abri du contact de l’air : beau se décompose , il se forme un carbonate , et il se dégage du gaz sulfide hydrique. Les sulfocarbonates ayant pour bases les métaux des alcalis et des terres alcalines se dissolvent dans l’eau } les autres sont insolubles, mais ils se dissolvent en plus ou moins grande quantité dans les dissolutions des sulfocarbonates solubles. Lorsqu’on mêle avec de l’acide hydrochlorique un sulfocarbonate soluble dans l’eau , il se sépare un corps oléagineux jaune, consistant en une combinaison de sulfide carbonique avec du sulfide hydrique qui résulte de la décomposition de la sulfobase métallique : la liqueur ressemble d’abord à un lait jaune, et il s’écoule quelque temps avant que le corps oléagineux soit rassemblé. Ce corps a été mis pour la première fois en évidence par Zeise.
Outre les combinaisons de soufre dont il a été parlé jusqu’ici , plusieurs autres encore ont la propriété de former des sulfosels avec les sulfobases métalliques : mais, parmi ces sels , les uns n’ont point encore été produits ,
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et les autres n’ont pas été bien étudiés, de sorte que je ne saurais rien dire ici de leurs propriétés. En général, on peut admettre qu’un sulfure métallique insoluble qui, au moment où il vient d’être précipité , se dissout aisément dans un excès de sulfhydrale ammonique , est susceptible de former des sulfosels avec les sulfobases métalliques ; cependant cette règle souffre plusieurs exceptions. La solubilité, dans une dissolution dépotasse pure, d’un sulfure métallique insoluble qui vient d’être précipité , indique aussi déjà l’aptitude de sa part à produire des sulfosels avec les sulfobases métalliques. Ordinairement tousles sulfures métalliques qui sont solubles dans un excès de sulfhydrate ammonique se dissolvent aussi dans une dissolution dépotasse, tandis que toutes les sulfobases métalliques sont absolument insolu^ blés dans cette dernière, lors même que les oxides de leurs métaux s’y dissolvent avec facilité. Quand on dissout un sulfure métallique dans une solution de potasse, une partie du métal s’oxide aux dépens de la potasse, et l’acide métallique ainsi produit se combine avec la portion de potasse qui n’a point été réduite, de manière à former un sel potassique, tandis que le potassium mis à nu donne naissance à du sulfure potassique, en s’unissant au soufre dont le métal a été acidifié, et produit un sulfosel soluble avec la portion non décomposée du sulfure métallique. La dissolution dans la potasse contient donc toujours, outre îe sulfosel qui s’est formé, un oxisel, auquel il arrive souvent de se séparer de la liqueur , en raison de son peu de solubilité. Si l’on ajoute un acide étendu à une pareille dissolution d’un sulfure métallique dans une solution de potasse , le sulfure métallique se précipite de nouveau , et il ne se dégage point de gaz sulfîde hydrique : l’acide se combine alors avec la potasse , et le sulfure potassique qui s’était formé auparavant se trouve converti par l’oxide métallique en sulfure métallique et en potasse.
Quelques sulfures métalliques, comme ceux d’arsenie,
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d’an timoine, etc. , sont solubles aussi dans un excès d’une dissolution de carbonate potassique ou sodique. Il résulte de là les mêmes produits que d’une dissolution dans la potasse pure, et il ne se dégage point d’acide carbonique, parce qu’il se forme du surcarbonate alcalin. Cependant le sulfide bypantimonieux ne se dissout dans les solutions de carbonate potassique ou sodique qu’à la faveur de l’ébullition, et la plus grande partie du sulfure d’antimoine qui a été dissoute par le sulfure de potassium ou de sodium formé dans le cours de l’opération, se sépare par l’effet du refroidissement de la liqueur, à cause de son peu de solubilité à froid dans ce sulfure 5 l’oxide d’antimoine produit se sépare également , mais seulement plus tard : cependant il peut se mêler avec le sulfure d’antimoine précipité , quand on n’a pas eu préalablement soin de séparer ce dernier d’avec la liqueur.
L’importance dont il est, dans les analyses chimiques , de bien connaître la manière d’agir du gaz sulfide hydrique et du sulfhydrate ammonique sur les dissolutions des divers oxides métalliques, me détermine à présenter ici un aperçu sommaire des réactions auxquelles ils donnent lieu.
Ire Classe. Oxides métalliques qui 11e peuvent point être précipités, à l’état de sulfures métalliques, de leurs dissolutions rendues acides, mais seulement de leurs dissolutions alcalines, par le gaz sulfide hydrique , et de leurs dissolutions neutres ou alcalines , par le sulfhydrate ammonique :
Acide tantalique
Les dissolutions des alcalis purs et des terres alcalines sont converties en sulfures métalliques par le gaz sulfide hydrique; mais la nouvelle combinaison reste dissoute , soit à l’état de sulfure , soit à celui de sulfhydrate. Les dissolutions neutres des sels produits parles alcalis et par les terres alcalines n’éprouvent aucune altération de la part du gaz sulfide hydrique. Les sels des alcalis avec les acides métalliques sont convertis par ce gaz en sulfosels métalliques.
IIe calasse. Oxides métalliques que le gaz sulfide hydrique peut précipiter, à l’état de sulfures métalliques, de leurs dissolutions étendues rendues acides :
Ire Section . Oxides métalliques qui , tout à la fois , sont précipitables, à l’étatde sulfures métalliques, deleurs dissolutions étendues et rendues acides, par le gaz sulfide hydrique, etdeleurs dissolutions neulresou alcalines, par le sulfhydrate ammonique, et qui sont insolubles dans un excès de ce dernier réactif :
Oxide osmique
IIe section . Oxides métalliques que le gaz sulfide hydrique précipite, à l’état de sulfures métalliques, quoique souvent après un assez long espace de temps seulement (p. 329), de leurs dissolutions étendues et rendues acides, et qu’au contraire ni ce gaz ni le sulfhydrate ammonique ne peuvent précipiter complètement de leurs dissotions neutres ou alcalines, parce que les sulfures de leurs métaux sont plus ou moins solubles dans un excès de sulfhydrate ammonique , dissolution de laquelle on peut les précipiter toujours, à l’état de sulfures métalliques , en y versant un acide étendu :
ï. Oxide plalineux et oxide platinique.
Acide arsénieux et acide arsénique
L’oxide stanneux fait partie, à proprement parler, de la première section \ cependant, comme le sulfhydrate ammonique contient toujours du soufre en excès , un grand excès de ce réactif le convertit en sulfure stannique , qui , par conséquent , se dissout dans le sulfhydrate ammonique (p. i4o). L’acide tungstique ne devrait pas non plus , rigoureusement parlant , être rangé ici , parce que
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sa dissolution dans le sulfhydrate ammonique est presque la seule dans laquelle les acides étendus puissent faire naître un précipité de sulfure tungstique, auquel ne donne point lieu le gaz sulfide hydrique dirigé à travers ses dissolutions acides ( p. a53 ).
On ne peut pas comprendre au nombre des oxides de cette classe ceux dans les dissolutions desquels le gaz sulfide hydrique détermine une désoxidation , et par suite un dépôt de soufre, comme il arrive dans les dissolutions de l’oxide ferrique , de l’acide chromique , de l’acide chloricpie , de l’acide bromique , de l’acide iodique et de l’acide sulfureux.
A peine est-il nécessaire de faire remarquer que les dissolutions des chlorures , bromures , iodures et fluorures métalliques se comportent avec le sulfide hydrique de même que celles des oxides correspondans.
Les sulfures métalliques se comportent tous d’une manière caractéristique au chalumeau. Lorsqu’on les chauffe à la flamme du chalumeau , sur du charbon , ou dans un tube de verre ouvert aux deux bouts , tous dégagent de l’acide sulfureux , dont les plus petites quantités se reconnaissent fort aisément à leur odeur. Quand on les chauffe dans un tube ouvert , et qu’on introduit un papier de Fernambouc imbibé d’eau dans la partie supérieure du tube , ce papier blanchit , quelque faible même que soit la quantité d’acide sulfureux qui se dégage (p. 166). II faut surtout ne point négliger cette épreuve lorsqu’on examine des substances qui contiennent du sulfure d’antimoine , parce qu’alors la faible odeur de l’oxide antimonique pourrait rendre celle de l’acide sulfureux moins sensible. Souvent alors il se sublime en même temps du soufre, mais fréquemment aussi il ne s’en sublime point, ce qui dépend du plus ou moins d’inclinaison donnée au tube pendant qu’on le cliaufïe. Les substances qui contiennent des sulfures métalliques se comportent de même
que les sulfates avec une perle d’acide silicique et de soude ( p. 162) ; cependant si le métal uni au soufre devait colorer cette perle, on peut encore, à l’aide du chalumeau, acquérir d’une autre manière une certitude absolue de la présence du soufre -, on fait alors fondre la substance sur du charbon avec de la soude , et on la met ensuite sur une feuille d’argent , où on l’humecte 5 si elle contenait un sulfure métallique, l’argent se trouve taché en noir ou en jaune foncé (p. 162).
Lorsqu’en essayant les sulfures métalliques au chalumeau, on a principalement en vue de découvrir le métal, il faut, dans la plupart des cas , chasser le plus complètement possible le soufre au moyen du grillage. On prend en conséquence, pour pièces d’essai, des lames minces des sulfures métalliques naturels, parce que l’air a plus de prise sur ces lames, et l’on évite les masses rondes et épaisses. On commence aussi par leur donner un feu doux, qui ne soit pas capable de les fondre; si la fusion a lieu, ce que l’on a de mieux à faire est de choisir une autre pièce d’essai , ou de réduire en poudre la masse fondue. Lorsque le grillage a été poussé jusqu’à un certain point , quelques sulfures n’ont plus la faculté de fondre ; on peut alors donner un feu plus vif , afin de décomposer le sulfate qui se forme ordinairement pendant l’opération. Ce grillage s’exécute très-bien sur du charbon.
Ce n’est que quand le grillageest terminé, qu’on peutse servir avec avantage des réactions produites par les flux. C’est surtout lorsqu’on doit recourir à la soude pour opérer la réduction de l’oxide métallique produit , qu’il importe d’expulser autant que possible tout le soufre ; car sans cela il se reproduit des sulfures métalliques , qui ne sont point aussi faciles à reconnaître que les métaux eux-mêmes, ou qui se dissolvent dans le sulfure sodique produit , et sont entraînés par l’eau pendant le lavage.
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Les sulfures métalliques sont fixes , à l’abri (lu contact de l’air, quand les métaux qu’ils contiennent ne sont point volatils. Les métaux volatils, au contraire, forment des sulfures métalliques volatils. Cependantceux-ci paraissent souvent n’avoir pas autant de volatilité que les métaux qu’ils renferment. C’est ce qui a lieu pour les sulfures de mercure , d’arsenic et de sélénium.
Quand on les fait rougir à l’abri du contact de l’air, plusieurs degrés supérieurs de sulfuration des métaux perdent une partie de leur soufre , et se convertissent en degrés inférieurs de sulfuration. Cependant il est difficile d’expulser l’excès de soufre assez complètement pour que les degrés inférieurs de sulfuration restent bien purs. Les de grés supérieurs de sulfuration du fer , du cuivre , de l’étain (ormusif) et de l’antimoine sont dans ce cas. Calcinés à l’air, la plupart des sulfures métalliques se convertissent en sous-sulfates. J’ai déjà indiqué précédemment la manière dont les sulfosels se comportent à une haute température.
Les sulfures métalliques ont beaucoup de ressemblance les uns avec les autres à l’extérieur. Quelques uns de ceux qu’on rencontre dans la nature jouissent de l’éclat métallique, comme des métaux eux-mêmes ; d’autres n’ont point ce brillant. Ceux que l’art a produits par la voie humide , ont souvent, malgré l’identité parfaite de leur composition , une tout autre couleur que ceux qui se trouvent dans la nature et que ceux qui ont été obtenus par la voie sèche* Ainsi, par exemple, le sulfure d’antimoine , soit naturel , soit produit par la voie sèche „ a une couleur noire et le brillant métallique , tandis que celui qu’on obtient par la voie humide est rouge et sans éclat. Beaucoup de sulfures métalliques préparés par la voie humide, surtout parmi ceux qu’on fait naître en versant du sulfhydrate ammonique dans des dissolutions neutres ou alcalines , absorbent l’oxigène de l’air avec une facilité
extraordinaire, ce qui n’arrive point à ceux qu’on rencontre dans la nature. Voilà pourquoi le sulfure de fer , qui est noir au moment de sa précipitation, devient déjà d’un brun rouge sur le filtre, le sulfure de manganèse se colore en brun, etc.
Le suîfide hydrique est si facile à reconnaître par son odeur , qu’à peine a-t-on besoin d’un autre moyen pour s’assurer de sa présence, même lorsqu'il n’existe qu’en petite quantité. On pourrait d’ailleurs acquérir cette conviction par le précipité qui aurait lieu en versant dans sa dissolution celle d’un oxide métallique, et, de préférence à toute autre, une dissolution d’oxide plombique. On peut aussi le reconnaître à la couleur brune qu’il fait prendre au papier imbibé d’une dissolution d’oxide plombique. Lorsqu’on soupçonne l’existence du gaz sulfide hydrique dans un mélange gazeux , on y suspend un papier imbibé de cette liqueur. Les sulfures métalliques sont déjà faciles à reconnaître au moyen du chalumeau.
La présence de substances organiques change moins l’action du gaz sulfide hydrique et du sulfhydrate aimnonique sur les oxides métalliques , qu’elle ne fait à l’égard d’autres réactifs. Aussi l’importance de ces deux réactifs est-elle accrue par le pouvoir qu’ils ont de donner encore des résultats précis lorsque les autres ne fournissent plus que des indications trompeuses.
ACIDE HYDROSÉLÉNIQUE
A l’état de pureté , le sélénide hydrique forme un gaz incolore. Il a une odeur très-désagréable , qui ressemble parfaitement à celle du gaz sulfide hydrique , mais qui agit de la manière la plus violente sur la trachée-artère et les organes respiratoires. Ce gaz est facilement décomposé par les substances organiques humides , que le sélénium
mis à du colore en rouge , non pas seulement à la surface, niais même jusque dans leur intérieur , principalement lorsqu’elles sont très-poreuses. Il paraît être plus soluble dans l’eau que le gaz sulfide liydrique. La dissolution est incolore : cependant , à l’air , elle prend une teinte rougeâtre , produite par du sélénium mis à nu. Du reste, elle a la plus grande ressemblance avec la dissolution aqueuse du sulfide hydrique. Elle rougit le papier de tournesol, et elle a une saveur hépatique.
Le sélénide hydrique forme avec les oxides métalliques des composés appelés séléniures métalliques . Ce gaz paraît précipiter les divers oxides métalliques de leurs dissolutions de la même manière que le fait le sulüde hydrique ; cependant les oxides du fer sont, à ce qu’il semble, précipités par lui même de leur dissolution neutre.
Les séléniures métalliques ont beaucoup de ressens hlance avec les sulfures correspondans, sous le rapport de leurs propriétés et de la manière dont ils se comportent avec les réactifs. Cette analogie s’étend jusqu’à ceux qui existent dans la nature. Ils diffèrent des sulfures métalliques et de toutes les autres substances , principalement par les phénomènes qu’ils présentent au chalumeau . Lorsqu’on les chauffe à la flamme extérieure , ils répandent une odeur très-forte et répugnante de raifort pourri. Cette odeur est tellement caractéristique , qu’elle suffit pour trahir la présence des moindres traces de sélénium. Avec le verre d’acide silicique et de soude , ils offrent les mêmes réactions que les sulfures métalliques ; seulement la couleur rouge ou brune qu’ils communiquent à ce verre , disparaît plus aisément par une insufflation prolongée. Quand on les traite avec de la soude, sur du charbon , à la flamme intérieure du chalumeau , qu’on jette la masse sur une feuille d’argent, et qu’on l’humecte , ils produisent , comme les sulfures métalliques , une tache noire ou brune.
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Lorsqu’on chauffe les séîéniures métalliques dans un tube de verre ouvert aux deux extrémités , il est souvent facile, en inclinant convenablement le tube, de sublimer une partie du sélénium à l’état métallique et avec une couleur rouge, tandis que les autres substances s’oxident. Très souvent alors cependant il se forme aussi de l’acide sélénieux , qui se dépose , sous Ja forme d’un réseau cristallin, dans les parties les moins chaudes du tube. Si le séléniure métallique est accompagné d’un sulfure métallique, il ar~ rive souvent qu’en opérant ainsi , le sélénium se sublime seul, tandis que le soufre se dégage sous la forme d’acide sulfureux. Le sulfure d’arsenic se sublime quelquefois avec toutes les apparences du sélénium ; mais, quand on le traite avec de la soude , sur du charbon , il répand l’odeur de l’arsenic , et non pas celle du sélénium.
Lesulfide sélénique ne forme pas de sulfosels avec lessulfobases métalliques; mais les sélénibases métalliques produisent des sélénisels en s’unissant aux combinaisons du sélénium avecles métaux dontlesoxides jouent le rôle d’acides.
Les moindres quantités de séîeniures métalliques se reconnaissent aisément à l’odeur que ces composés exhalent au chalumeau.
ACIDE HYDROTELLURIQUE
Le lelluride hydrique , à l’état de pureté , est gazeux , et son odeur ressemble à celle du gaz sulfide hydrique. Il rougit le papier de tournesol , et se dissout dans l’eau. La dissolution est incolore; mais lorsqu’on la met en contact avec l’air , du tellure s’y dépose avec une couleur brune.
Le telluride hydrique forme , avec les oxides métalliques, des tellurures métalliques , qui paraissent jouir de
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propriétés semblables à celles des sulfures métalliques, analogieà laquelle participent aussi ceux qu’on rencontre dans la nature. Cependant lorsqu’on fait digérer les tellurures métalliques avec de l’acide nitrique, le tellure ne paraît point s’oxider et se dissoudre plus tard que le métal qui est combiné avec lui. La dissolution donne souvent avec beaucoup de facilité des cristaux d’une combinaison de l'oxide métallique avec l’oxide tellurique.
Quand on grille les tellurures métalliques dans un tube de verre , à la flamme du chalumeau , on obtient un sublimé d’oxide tellurique (p. 1 5 7 et 1 58). S’il se manifeste alors une odeur de raifort , on doit en conclure que le tellurure contenait du sélénium.
ACIDÉ HYDROCYANIQUE
L’acide bydrocyanique est un hydracide «à radical composé. Il résulte d’une combinaison de cyanogène (ni trure de carbone ) et d’hydrogène. Quoiqu’il fasse partie, à proprement parler, de la série des substances dites organiques, et qu’on ne puisse le produire qu’à l’aide de ces substances, cependant la haute importance du rôle qu’il joue exige que nous rapportions ici , par forme d’appendice , celles de ses propriétés à l’aide desquelles on peut aisément le reconnaître et le distinguer d’autres substances.
a r état de pureté , l’acide bydrocyanique constitue un liquide incolore , entièrement volatil , qui a une odeur particulière et très-forte. Son odeur est ordinairement comparée à celle de l’eau distillée d’amandes amères , dans laquelle il existe; mais elle n’est pas, à beaucoup près, aussi agréable que cette dernière : loin de là , elle est au contraire désagréable, et quand l’acide est pur, elle est irritante et nuisible au plus haut degré. L’acide hydrocyanique pur devient solide à un grand froid ; comme il est
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déjà très-volatil à une basse température, il produit en s’évaporant un froid assez intense pour le solidifier. Il se déconu. pose même à l’abri de l’air atmosphérique : la décomposition s’accomplit tantôt rapidement , et tantôt aussi avec lenteur. L’acide se colore d’abord en rougeâtre , il finit par devenir d’un brun foncé , et il se dépose alors une matière charbonneuse*, en même temps il se forme aussi de l’ammoniaque , qui se combine avec l’acide non décomposé. L’acide pur se dissout facilement ^ et en toutes proportions, dans l’eau : la dissolution exhale une odeur semblable à la sienne, plus faible seulement , à proportion de la quantité d’eau avec laquelle l’acide s’y trouve combiné.
L’acide liydrocyanique forme, avec les oxides métalliques , des composés appelés cyanures métalliques. L’acide hydrocyanique a une forte affinité pour quelques oxides métalliques , ou plutôt le cyanogène pour quelques métaux. L’affinité pour d’autres est au contraire assez faible , demanière que les cyanures qui en résultent se décomposent avec beaucoup de facilité. Dans cette dernière catégorie se rangent les combinaisons du cyanogène avec les métaux des alcalis et des terres alcalines. Quoique ces combinaisons ne subissent point de décomposition quand on les fait rougir dans des vaisseaux clos , cependant leurs dissolutions, qui réagissent toujours à la manière des alcalis, ne tardent point à se décomposer lorsqu’on les laisse exposées à l’air, surtout en les chauffant. Dans cette décomposition, le cyanogène et l’eau se convertissent réciproquement en acide carbonique et en ammoniaque. Parmi les combinaisons de cyanogène avec les métaux proprement dits , au contraire , il y en a beaucoup qui souvent ne sont point décomposées , même par des acides forts. Dans le nombre, on distingue le cyanure argentique, le cyanure mercurique , etc. , qui résistent à l’action des acides nitrique et sulfurique. Les cyanures métalliques paraissent être décomposabîes pour la plupart , mais non pas
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tous cependant, par l’acide liydroclilorique , qui les convertit en chlorures métalliques , et met en liberté de l’acide bydrocyanique.
Celui des cararactères de l’acide bydrocyanique qui trahit le mieux sa présence, est l’odeur qu’il exhale-, cependant on peut aussi le reconnaître au moyen des réactifs suivans.
Une dissolution de nitrate argentique produit sur-lechamp , dans une dissolution d’acide hydrocyanique pur, un précipité blanc, qui se sépare aisément lorsqu’on remue laliqueur, est insoluble dans l’acide nitrique étendu, mais se dissout dans l’ammoniaque libre. L’odeur de l’acide hydrocyanique disparaît par l’addition de la dissolution argentique. Le précipité de cyanure argentique est presque insoluble dans l’eau. Quand on précipitedu nitrate argentique par un grand excès d’acide hydrocyanique, de manière que le tout exhale fortement l’odeur de ce dernier, la liqueur séparée du cyanure argentique par la filtration ne fait plus, si l’on y verse ensuite de l’acide hydrochlorique, que prendre une teinte opaline, et ne donne point un précipitéabondant de chlorure argentique. Au contraire, le cyanure argentique n’est point insoluble dans un excès de la dissolution du nitrate argentique; mais celle-ci paraît n’en pas dissoudre la moindre parcelle lorsqu’elle est suffisamment étendue* Le cyanure argentique se dissout complètement dans une solution de cyanure potassique : cependant l’acide nitrique étendu le précipite ensuite de cette dissolution, en décomposant le cyanure potassique. L’acicle hydrocyanique contenu dans l’eau distillée d’amandes amères , est également précipité par le nitrate argentique , mais l’odeur particulière à cette eau ne disparaît point par là. La dissolution de nitrate argentique détermine un précipité de cyanure argentique dans celles des cyanures métalliques, principalement lorsqu on les a rendues acides en y ajoutant un peu d’acide nitrique étendu.
Versé dans une dissolution de nitrate mercureux , 1 ’aeide hydrocyanique opère sur-îe-cliamp la réduction de l’oxide mercureux*, du mercure métallique se précipite, tandis que du cyanure mercurique reste en dissolution. L’eau distillée d’amandes amères détermine également cette réduction de l’oxide mercureux.
Quand on verse de l’acide liydrocyanique dans une dissolution de sulfate cuivrique , aucun changement n’arrive *, mais si l’on ajoute ensuite une dissolution de potasse, puis de l’acide hydrochlorique étendu , cet acide dissout le précipité déterminé par la potasse, et ne laisse subsister qu’un trouble laiteux. Ce trouble, en se réunissant au bout d’un certain laps de temps, constitue un précipité blanc peu considérable , qui est composé de cyanure cuivrique.
Une dissolution cl 'oxide ferreux ou d'oxide ferrique n’éprouve aucun changement de la part de l’acide hydrocyanique. Cependant, si l’on ajoute un peu d’alcali à ce dernier acide , alors constamment il détermine un précipité dans les dissolutions de fer. Si l’on opère sur une dissolution ferrique, il s’en produit un d’une couleur rouge-brune franche , qui ne consiste qu’en oxide ferrique , et qui se dissout complètement dans l’acidehydroçhlorique étendu \ si l’on agit sur une dissolution ferreuse , contenant aussi de l’oxide ferrique , le précipité qui prend naissance est ordinairement d’un vert bleu. Quand on verse de l’acide hydrochlorique étendu sur ceprécipité vert , l’excès d’oxide ferreux etl’oxide ferrique se dissolvent, etil reste un précipité bleu (bleu de Prusse ) , qui souvent n’est rassemblé complètement qu’au bout d'un assez long espace de temps , et qui a quelquefois une teinte verdâtre. Pour découvrir de cette manière l’acide hydrocyanique, ce qu’il y a de mieux à faire, c’est d’employer une dissolution de sulfate ferreux ordinaire, qu’on a laissée pendant un court espace de temps exposée à l’action de l’air , afin qu’il s’y forme une
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suffisante quantité d’oxide ferrique. C’est là la méthode à laquelle on a recours le plus ordinairement pour trouver l’acide hydrocyanique sans craindre de commettre d’erreur. Les dissolutions des cyanures métalliques alcalins sont également converties en bleu de Prusse par une dissolution de fer contenant à la fois de l’oxide ferreux et de Foxide ferrique : cependant comme ces dissolutions contiennent ordinairement un excès d’alcali , il est bon aussi , dans ce cas, après qu’on a versé la dissolution de fer, d’ajouter un peu d’acide hydrochlorique étendu. Les dissolutions d’autres cyanures métalliques , par exemple, celle du cyanure mercurique , ne sont point précipitées par les dissolutions de fer. L’acide hydrocyanique dissous dans l’eau obtenue par la distillation de plusieurs végétaux qui contiennent une certaine quantité de cet acide, comme, par exemple , celle d’amandes amères , peut également produire du bleu de Prusse par le procédé qui vient d’être indiqué: cependant, l’odeur caractéristique de ces eaux ne s’efface point à l’apparition du précipité.
Les dissolutions des sels mercuriques , plombiques et barytiques ne produisent pas de précipité dans celle d’acide hydrocyanique.
Les cyanures métalliques des alcalis et des terres alcalines ne se décomposent point, comme il a déjà été dit précédemment, lorsqu’on les fait rougir. Les combinaisons du cyanogène avec les métaux proprement dits se décomposent de diverses manières à une température élevée. Quelquesunes, lorsqu’on les chauffe à l’abri du contact de l’air, se convertissent en carbures métalliques, tandis que du gaz nitrogène se dégage, et si la chaleur n’a pas été trop forte, ces carbures sont pyrophoriques 5 c’est ce qui arrive aux cyanures plombique et zincique. D’autres cyanures métalliques dégagent du gaz cyanogène, quand on les chauffe , et laissent du métal pur; ce cas est celui du cyanure argentique sec, du cyanure mercurique, etc.
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La plupart, au contraire, donnent du gaz cyanogène et du gaz nitrogène , et laissent un mélange de métal à l’état régulin et de carbure métallique.
Le cyanogène qui se dégage dans ces opérations, est un gaz incolore, qui a une odeur piquante, particulière et différente de celle de l’acide hydrocyanique. On peut, parla pression ,1 condenser en un liquide incolore. Lorsqu’on y met le feu, il brûle avec une flamme bleuâtre, qui a une teinte de rouge. L’eau le dissout , mais en quantité peu considérable : la dissolution a la meme odeur que le gaz. Le mercure n’absorbe pas le gaz cyanogène; mais ce gaz est absorbé par les dissolutions des alcalis, avec lesquelles il forme des liqueurs brunes.
Les cyanures métalliques, de meme que les sulfures et fluorures métalliques, produisent des combinaisons doubles en s’unissant les uns avec les autres. Ces composés ne se forment point directement par la combinaison des cyanures de métaux dont les oxides jouent le rôle d’acides puissans avec ceux des métaux dont les oxides constituent des bases ; mais ce sont principalement les cyanures ferreux et ferrique qui se combinent avec d’autres cyanures métalliques; cependant les combinaisons du cyanogène avec le zinc , le manganèse, le cobalt, le nickel , le cuivre (cyanure cuivreux et cyanure cuivrique ) , le mercure, l’argent, l’or, le platine et le palladium, produisent également des cyanures doubles avec d’autres cyanures métalliques , principalement avec les cyanures alcalins. Le cyanure ferreux est une masse blanche, qui absorbe rapidement l’oxigène atmosphérique, et devient en peu de temps bleue à l’air, par la formation de bleu de Prusse. Le cyanure ferrique n’est point connu à l’état de pureté ; mais les cyanures doubles que lui et le cyanure ferreux forment avec d’autres cyanures métalliques, sont les plus importantes et les plus connues de toutes ces combinaisons.
Parmi les cyanures jerro s o-métalliqiie s -, ceux qui doivent
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naissance aux cyanures des métaux des alcalis et des terres alcalines, sont solubies dans l’eau. Ceux que forment les cyanures des métaux de terres et des métaux proprement dits, sont pour la plupart insolubles dans ce liquide, et ne se dissolvent ordinairement pas non plus dans les acides libres. La dissolution du cyanure ferroso-potassique , au moyen de laquelle on détermine la production de ces cyanures doubles , en la versant dans les dissolutions des terres et des oxides métalliques proprement dits, n’est donc point un réactif à dédaigner pour la recherche de ces oxides. Voilà pourquoi , dans ce qui précède, lorsque j’ai parlé de la manière dont les réactifs se comportent avec les bases , j’ai décrit aussi en détail les réactions qu’une dissolution de cyanure ferroso-potassique détermine dans celles des différens oxides métalliques. Les cyanures ferroso-métalliques ayant pour base les métaux des alcalis et des terres alcalines, ont tous une couleur jaune claire quand ils sont cristallisés. Ils ne se décomposent que lentement lorsqu’on les fait rougir à l’abri du contact de l’air; Le cyanure ferreux se convertit en carbure de fer, tandis que du gaz nitrogène se dégage 5 le cyanure du métal alcalin, au contraire, ne se décompose point. Les cyanures ferroso-métaîliques qui ont pour base les cyanures des métaux proprement dits éprouvent , quand on les chauffe à l’abri du contact de l’air, une décomposition dont le résultat est tantôt que le cyanure métallique se résout en métal , qui reste avec le carbure de fer formé aux dépens du cyanure ferreux, et en cyanogène, qui se dégage, en même temps que du gaz nitrogène*, tantôt qu’il reste un carbure métallique double, et que du gaz nitrogène seul se dégage. La présence du cyanure ferreux n’est point indiquée, dans les dissolutions des cyanures ferroso-métalliques ayant pour bases les métaux des alcalis et des terres alcalines , par les réactifs dont on se sert communément pour constater celle du fer. On serait tenté de croire que,
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dans ces dissolutions, le fer devrait se comporter delà même manière que dans une dissolution ferreuse; mais tous les réactifs qui ont été cités p. 67 et 68, ne produisent aucun changement dans les dissolutions des cyanures ferroso-métalliques, et il n’y a même point d’exception à faire, sous ce rapport, pour lesulfhydrate ammonique. Les seuls acides libres, principalement concentrés, font naître dans ces dissolutions, surtout quand on les chaude avec elles , des précipités, qui d’abord sont blancs et composés de cyanure ferreux, mais qui, par le contact de l’air, ne tardent point à bleuir et à se convertir en bleu de Prusse. Dans cette opération, le cyanure métallique combiné avec le cyanure ferreux se décompose, et de l’acide hydrocyanique se dégage. Les acides même très-étendus donnent lieu à cette réaction; seulement, avec eux, elle est moins prononcée, et exige un laps de temps pius long, que quand les acides sont concentrés. Ordinairement alors, quand la dilution est portée à un haut degré, on ne voit point paraître le précipité blanc, et presque toujours il s’en dépose , avec le temps , un bleu et peu considérable. Voilà pourquoi la dissolution du cyanure ferroso-potassique 11’est réellement pas un réactif bien recommandable pour les dissolutions des oxides métalliques , surtout lorsque celles-ci sont un peu acides ; car la teinte des précipités diversement colorés est toujours plus ou moins modifiée par le bleu qui s’y mêle en vertu de la cause dont il vient d’être parlé. L’acide nitrique ne produit point avec le temps de coloration bleue dans ces dissolutions, mais il leur communique lentement une couleur brune , parce que le cyanogène se décompose.
Lorsqu’on veut constater d’une manière précise la présence du fer dans les cyanures ferroso-métalliques, il faut ou les fait rougir pendant long-temps à l’air, ce qui convertit le fer en oxide ferrique, qu’on peut aisément reconnaître au moyen des réactifs ordinaires , après l’avoir dissous dans
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un acide (p. 70), ou traiter ces sels à chaud par l’acide nitrique fumant, et ajouter ensuite de l’acide hydrochlorique, procédé à l’aide duquel on obtient également une dissolution d’oxide ferrique. On peut aussi reconnaître la dissolution du cyanure fer roso-métallique par les précipités qu’elle donne avec les dissolutions des différens oxides métallique et surtout avec celles de l’oxide ferrique (p. 71 ).
Parmi les cyanures ferrico-mèlalliques , dont on doit la découverte à L. Gmelin, il n’y a non plus de solubles dans l’eau que ceux qui contiennent un cyanure d’un métal d'alcali ou de terre alcaline. Ceux-Là ont une couleur rouge. Ceux qui contiennent des métaux proprement dits , sont presque tous insolubles, et chacun a sa couleur caractéristique. Tel est le motif qui m’a déterminé , en faisant connaître précédemment la manière dont les bases se comportent avec les réactifs, à exposer en détail les réactions produites par le cyanure ferrico-potassique dans les dissolutions des divers oxides métalliques. On pourrait croire que le fer se comporte comme oxide ferrique dans les dissolutions des cyanures ferrico-métalliques ; mais les réactifs ordinaires n’y peuvent pas plus démontrer la présence de ce métal que dans les dissolutions ferroso-métalliques. Pour parvenir à la mettre en évidence, il faut faire rougir fortement ces combinaisons à l’air, ou les traiter par l’acide nitrique fumant et l’acide hydroclilorique. Traitées par les acides , les dissolutions des cyanure s ferrico-métalliques prennent une couleur verte , et il se dépose avec le temps une petite quanti lé d’un précipité bleu. \ oilà pourquoi le cyanure ferrico-potassique est , dans certains cas , un réactif peu recommandable, surtout lorsque les dissolutions d’oxides métalliques qu’on se propose d’essayer avec son secours sont légèrement acides. Quand on chauffe ces combinaisons à l’abri du contact de l’air, elles paraissent se convertir, par la première action de la chaleur , en cyanures ferroso-métalli-
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ques correspondons, dont la production est accompagnée d’un dégagement de gaz cyanogène et de gaz nitrogèna , avec résidu d’une petite quantité de carbure de fer ; une chaleur plus forte fait ensuite éprouver à ces nouveaux cyanures le genre de décomposition dont il a été parlé précédemment.
La combinaison du cyanogène et du soufre produit, avec l’hydrogène, Y acide hy drosulfocy unique , qui se présente sous la forme d’un liquide incolore , fortement acide, et ayant une odeur piquante , mais sans nulle analogie avec celle de l’acide hydrocyanique. Cet acide bout à peu près à la température de l’eau bouillante. Lorsqu’on le fait bouillir à l’air, il se décompose en partie, et dépose une poudre jaunâtre qui, d’après Woehler, est de l’acide hydrosulfocyanique contenant une plus grande proportion de soufre. ( Acide hydrohypersulfocyanique.')
L’acide hydrosulfocyanique donne avec les oxides métalliques des sulfocyanuves métalliques , parmi lesquels ceux qui contiennent un métal alcalin sont solubles dans l’eau. Les dissolutions sont incolores. Elles se distinguent principalement en ce que , quand on y verse une dissolution d’oxide ferrique, il ne se produit pas de précipité, mais la liqueur prend une teinte rouge de sang si foncée , même lorsque l’oxide ferrique est en aussi petite quantité que possible , qu’on peut à juste titre considérer la dissolution du sulfocyanure potassique comme le réactif le plus sensible pour faire découvrir les moindres traces d’oxide ferrique. La dissolution du sulfocyanure potassique produit encore une couleur de sang bien manifeste avec celle d’oxide ferrique 5 alors même que le sulfhydrate ammonique ne teint point cette dernière en noir. La dissolution du sulfocyanure potassique ne produit point de couleur rouge avec les sels ferreux , quand on peut Ses obtenir parfaitement exempts d’oxide ferrique : cependant cette couleur ne tarde pas à s’y manifester si on laisse la li-
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queur à Fair. C’est pourquoi la teinte rouge de la liqueur disparaît quand on met de la limaille de fer dans cette dernière , et qu’on la laisse en contact avec elle pendant quelque temps. L’addition d’une petite quantité d’acides libres 11e change point la couleur rouge de sang du liquide. Celle d’une plus grande quanti té d’acide la rend unpeuplus claire; une quantité suffisante d’acide nitrique la fait disparaître en totalité , mais seulement au bout de quelque temps. La dissolution du chlorure stanneux l’efface d’une manière rapide, ainsi que celle du sulfide hydrique; mais l’acide sulfureux ne la détruit point à froid, quoiqu’il la fasse disparaître avec le secours de la chaleur. L’ammoniaque décolore sur-le-champ la liqueur rouge , en y déterminant un précipité d’oxide ferrique. Le sulfhydrate ammonique y fait naître un précipité de sulfure de fer noir.
La dissolution du sulfocyanure potassique donne, avec une dissolution d 'oxide cuivrique , lorsque les deux liqueurs ne sont point trop étendues, un précipité noir, qui est insoluble dans l’acide hydrochlorique. Quand les deux dissolutions sont étendues , leur mélange ne fait que produire une coloration verte de la liqueur. Si l’on ajoute à cette liqueur verte un peu d’une dissolution de chlorure stanneux dans de l’acide hydrochlorique étendu , il se forme sur-le-champ un précipité blanc de sulfocyanure cuivreux. Comme ce précipité a lieu même dans des liqueurs étendues , le sulfocyanure potassique est un réactif utile pour découvrir l’oxide cuivrique et l’oxide cuivreux ; naturellement ce dernier se précipite sans addition de chlorure stanneux. Le précipité noir est également converti de suite en un blanc par la dissolution du chlorure stanneux.
La dissolution du sulfocyanure potassique donne , avec une dissolution de nitrate argentique , un précipité blanc , qui est insoluble non-seulement dans l’acide nitrique étendu , mais encore dans l’ammoniaque.
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Une dissolution de nitrate mercureux est réduite par une dissolution de suîfocyanure potassique , comme par l’acide hydrocyanique.
Les combinaisons du cyanogène avec l’oxigène forment des acides, dont les deux qui contiennent le moins d’oxigène jouissent de propriétés fort differentes, malgré l’identité de leur composition. L’ acide cyaneux est, à l’état de pureté, d’après ^Woehler , qui l’a découvert, un liquide incolore et tenu, qui, à la température ordinaire , se décompose avec explosion, et se convertit en une substance sèche et blanche. lia une odeur forte, qui ressemble à celle de l’acide acétique mêlé avec de l’acide sulfureux, et qui excite le larmoyement. La moindre goutte de cet acide fait sur-le-champ naître une ampoule blanche sur la peau, en occasionant des douleurs violentes. L’eau le décompose à l’instant même , avec dégagement de chaleur et effervescence. Les combinaisons de l’acide cyaneux avec les bases, notamment avec les alcalis, peuvent être rougies au feu, dans des vaisseaux clos, sans qu’elles se décomposent 5 mais quand on en décompose les dissolutions à l’aide d’un acide, l’acide cyaneux est transformé sur-le-champ par l’eau en bicarbonate ammoniacal. La dissolution pure des cyanites alcalins dans l’eau se convertit également, quand on la laisse tranquille pendant long-temps, en bicarbonate alcalin, tandis que de l’ammoniaque est mise en liberté. Les dissolutions des cyanites alcalins donnent avec les dissolutions argentiques et plein biques neutres des précipités blancs, qui ne sont cependant pas tout-à-fait insolubles dans l’eau : le précipité qu’ell es produisent dans les dissolutions plombiques devient avec le temps cristallin. Le cyanite argentique se décompose, même à l’abri du contact de l’air, en prenant feu et produisant un bruit qui n’est, à la vérité, pas trèsfort. La combinaison de l’acide cyaneux avec l’ammoniaque n’est point décomposée à froid par la potasse pure et par
les acides : la décomposition ne s’effectue qu’autant qu’on chauffe la combinaison pour l’évaporer. C’est alors , d’après les recbercbes de Woebler, la même substance qui se trouve dans l’urine, et qu’on connaît déjà depuis longtemps sous le nom d'urée. A une température de 120 degrés , l’urée se convertit en acide cyanique , qui reste , en carbonate ammoniacal , qui se volatilise, et en d’autres produits qui n’ont point encore été bien examinés.
D’après Gay*Lussac et Liebig, 1 ' acide f ulminique a la même composition que l’acide cyaneux. Cet acide n’a point encore été obtenu à l’état de liberté ; mais il produit avec les bases des combinaisons d’une tout autre nature que celles auxquelles l’acide cyaneux donne naissance. En effet, les fulminates se décomposent, quand on élève la température, avec une explosion très-violente et ordinairement fort dangereuse. Quelques uns d’entre eux , mais plus particulièrement le fulminate argentique ( argent fulminant de Brugnatelli ), et le fulminate mercureux (mercure fulminant de Howard), détonent pour peu seulement qu’on y touche avec un corps dur. Ceux qui contiennent un oxide métallique proprement dit, forment, avec les fulminates alcalins et ceux des terres alcalines , des sels doubles, qui sont peu solubles dans l’eau. Ils détonent aussi, et ordinairement avec violence, lorsqu’on les chauffe , ce qui n’arrive cependant pas à quelques uns d entre eux, et, quand on les décompose par l’acide nitrique, ils donnent des sursels peu solubles que l’acide cyaneux de TV oehler paraît ne point produire.
D’après les dernières recherches de Liebig et de Woehler, l’acide cyanique de Serullas ne diffère de l’acide cyaneux de Woebler, relativement à la composition, que par une certaine quantité d’eau qui manque à ce dernier. Cette eau n’en est point séparée par les bases. Voilà pourquoi Liebig et Woehler donnent à l’ancien acide cyaneux
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de Woehler le nom à' acide cyanique , et à l’acide cyâ^i que de Serullas celui d’ acide cyanurique.
L’ acide cyanique , que Serullas ale premier obtenu en décomposant le chloride cyanique par l’eau , et que Woehler s’est procuré depuis en décomposant l’urée à la chaleur, cristallise et se dissout avec peine dans l’eau*, la dissolution rougit le papier de tournesol. L’acide sulfurique le dissout sans le décomposer , et l’eau le précipite de cette dissolution. Aune température de 120% il 11e subit pas de décomposition 5 mais si la température est portée plus haut, il se résout en acide cyaneux volatil, qui passe à la distillation , et en produits qui n’ont point encore été examinés avec soin.
ni. CORPS SIMPLES.
I. OXIGÈNE
L’oxigène constitue un gaz incolore et inodore , qui est presque insoluble dans l’eau, et qui n’altère ni l’eau de chaux, ni la teinture de tournesol. Il se distingue principalement des autres corps par le propriété qu’il a d’entretenir avec beaucoup de vivacité la combustion des corps combustibles. Aussi lorsqu’on plonge une allumette en ignition dans une cloche pleine de ce gaz , elle prend feu sur-le-champ , et brûle avec une flamme beaucoup plus éclatante que dans l’air atmosphérique. Plusieurs gaz qui n’entretiennent point la combustion , acquièrent cette propriété lorsqu’ils sont mêlés avec du gaz oxigène : voilà pourquoi aussi les corps combustibles peuvent brûler dans l’air atmosphérique.
Quand on mêle du gaz oxigène, ou des gaz qui en contiennent, comme de l’air atmosphérique , avec du gaz hydrogène , ou des gaz dans la composition desquels entre ce dernier , comme le gaz sulfide hydrique , les gaz car-
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bures d’hydrogène, etc., et qu’on met le feu au mélange, il résulte de là une forte détonation et une diminution de volume des gaz. Comme, dans cetteexpérience, il se combine exactement un volume de gaz oxigène avec deux volumes de gaz hydrogène, pour produire de beau, on peut aisément, d’après la quantité de gaz qui a disparu, déterminer celle d’oxigène qui était contenue dans le mélange.
HYDROGÈNE
L’hvdrogène est un gaz incolore , inodore, qui cependant acquiert une odeur désagréable par son mélange avec de petites quantités de substances étrangères. On peut y mettre le feu , et il brûle alors avec une flamme qui n’est pas très-visible en plein jour. Lorsqu’on le mêle avec du gaz oxigène , et qu’on met le feu au mélange, il brûle en faisant explosion. La diminution de volume qui résulte de cette expérience peut servir à déterminer aisément la quantité d’hydrogène qui entrait dans le mélange, puisqu’elle s’élève aux deux tiers du gaz qui a disparu. Le gaz hydrogène est le plus léger de tous les gaz connus.
VITROGÎÎNE
Le nitrogène est un gaz incolore et inodore , qu’on a plus de peine à reconnaître que les autres. Il ne peut pas entretenir la combustion, ce qui fait que les corps en ignition s’éteignent quand on les y plonge On ne peut point l’enflammer, propriété qui le distingue du gaz hydrogène. Il ne trouble point l’eau de chaux avec laquelle on l’agite. Lorsqu’il est mêlé avec plusieurs autres gaz, il n’y a souvent d’autre manière de constater sa présence qu’en séparant quantitativement les autres gaz d’avec lui. Mais le procédé qu’on doit suivre pour cela ne peut être indiqué que dans la seconde Partie de cet ouvrage.
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SOUFRE
Le soufre est solide à la température ordinaire. Il a une cassure conchoïde et une couleur jaune. Ses cristaux , soit ceux qui se forment à l’aide de quelques dissolvans , soit ceux qu’on rencontre dans la nature, sont translucides; mais il devient opaque après avoir subi la fusion. Il se présente souvent à l’état de poudre, et alors il a quelquefois, surtout lorsqu’il est humide ^une couleur presque blanchâtre. Ce corps est cassant , et quand on y met le feu , il brûle à l’air avec une flamme bleue. Il entre en fusion à une température un peu plus élevée que celle de l’eau bouillante , et dans cet état il est parfaitement liquide. Si on le cbaufte davantage , if s’épaissit , brunit et devient visqueux ; mais il reprend sa liquidité première et sa limpidité lorsqu’on abaisse la température. Si l’on verse de l’eau sur du soufre en fusion épaisse, on obtient une masse brune, visqueuse, qui ne devient solide, cassante et jaune qu’au bout de long-temps. Si le soufre étant à l’état de fusion épaisse , on le chaude encore davantage , et autant que possible à l’abri du contact de l’air , il bout et se convertit en un gaz jaune orangé , dont la couleur ressemble à celle des vapeurs de l’acide nitrique fumant. Ce gaz , quand on y met le feu , brûle à l’air, de même que le soufre, avec une flamme bleue, et en répandant une odeur d’acide sulfureux. Le soufre se reconnaît aisément à cette odeur , même quand il est tellement mêlé avec des matières étrangères, que ses qualités extérieures s’en trouvent masquées.
Si l’on fait digérer ou bouillir pendant long-temps du soufre avec de l’acide nitrique de force ordinaire , il se dissout , parce qu’il est converti en acide sulfurique. Mais sa dissolution complète n’a lieu qu’avec une extrême difficulté , et elle exige que l’acide nitrique soit fréquemment
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renouvelé. Cette dissolution complète du soufre s’effectue plus rapidement dans l’acide nitrique fumant. Le soufre n’est point attaqué par l’acide hydrochlorique. L’eau régale, au contraire, le dissout plus facilement que l’acide nitrique seul. Lorsqu’on dirige un courant de gaz chlore sur du soufre en poudre , il se convertit en chlorure sulfurique. Une dissolution de potasse pure le dissout , surtout à la chaleur de l’ébullition : la dissolution contient alors du sulfure de potassium et de l’hyposulfate potassique. Une dissolution de carbonate potassique le dissout aussi avec les mêmes phénomènes , mais plus difficilement néanmoins que la potasse pure.
sélénium
Le sélénium est solide à la température ordinaire, et cassant. Il a une cassure conchoïde et l’éclat métallique. Sa couleur est noire ou d’un gris foncé. Il est opaque. En fils minces, il est d’un rouge de rubis et translucide. Réduit en poudre très-fine, il paraît d’un rouge foncé. Lorsqu’on l’a séparé sous forme de poudre d’une dissolution d’acide sélénieux, par l’acide sulfureux, le zinc ou d’autres moyens, cette poudre est d’un rouge de cinnabre et volumineuse } si on la fait bouillir , elle devient noire et s’agglutine.
Quand on chauffe le sélénium, il commence par se ramollir , puis il devient visqueux, et ensuite il entre en fusion. Si on le chauffe avec plus de force encore , et autant que possible à l’abri du contact de l’air , il bout et se volatilise. Le gaz a une couleur jaune, qui est moins foncée que celle du soufre gazeux. A l’air il prend feu quand on l’approche d’un corps en combustion , et brûle avec une flamme bleue. Pendant sa combustion , en quelque petite quantité qu’il soit, il exhale une odeur trèscaractéristique de raifort pourri. Cette odeur le fait aisément reconnaître. Lorsqu’on le chauffe à l’air sans aller
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jusqu’à le faire rougir , il forme seulement une fumée rouge , qui est composée de sélénium pulvérulent 5 mais l’odeur de raifort 11e se développe qu’à une chaleur plus forte.
L’acide nitrique et l’eau régale oxident et dissolvent le sélénium avec un peu de peine, il est vrai, mais beaucoup plus aisément toutefois que le soufre ; dans les deux cas , il ne se forme que de l’acide séiénieux. Le sélénium n’est point soluble dans l’acide hydrochlorique. Lorsqu’on fait passer un courant de gaz chlore sur du sélénium échauffé, on obtient tantôt du chlorure séiénieux liquide , et tantôt, lorsque le chlore gazeux est plus abondant , du chloride séiénieux solide. Le sélénium se dissout, mais plus difficilement que le soufre , dans une dissolution de potasse pure avec laquelle 011 le chauffe. Si l’on fait bouillir le sulfide séiénieux avec une dissolution de potasse , le soufre est d’abord dissous , et si la potasse ne se trouve pas en quantité suffisante , il reste du sélénium pur.
phosphore
Le phosphore est solide à la température ordinaire , de couleur jaunâtre , translucide, flexible comme de la cire , et plus pesant que l’eau, Il entre en fusion dès que la chaleur s’élève à 35°, et par conséquent lorsqu’on verse dessus de l’eau chaude. Dans des vaisseaux clos , il peut, à une température plus élevée , se volatiliser et être distillé. Son gaz est incolore.
A l’air , le phosphore s’enflamme très-aisément , et il suffit souvent d’un frottement léger pour cela. En été , lorsque la température est un peu élevée , il prend feu quelquefois de lui-même à l’air, surtout lorsqu’il est placé sur des corps chargés d’inégalités, comme sur du papier gris grossier; en hiver même, il suffit de circonstances légères et souvent imprévues pour l’enflam-
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mer. Il brûle avec une flamme intense, et en répandant une épaisse fumée blanche. Il luit dans l’obscurité; cette propriété devient plus prononcée lorsqu’il est plongé dans de l’acide nitrique de manière à dépasser un peu le niveau de la liqueur. À l’air , il exhale des vapeurs blanches.
L’acide nitrique et l’eau régale le dissolvent plus aisément que le soufre , en le convertissant en acide phosphorique. Lorsqu’on fait digérer ou bouillir pendant longtemps une grande quantité de phosphore dans moins d’acide nitrique qu’il n’en faut pour l’oxider complètement, on obtient de l’acide phosphoreux avec l’acide phosphorique. Le phosphore est insoluble dans l’acide hydrochlorique. Quand, après l’avoir chaulfé , on l’expose à un courant de chlore gazeux, il y brûle et se convertit en chloride phosphorique solide , ou en cliloride phosphoreux liquide , suivant la quantité de chlore qu’on emploie. Le phosphore se dissout dans une dissolution de potasse pure, avec dégagement de gaz phosphure trihydrique ; la dissolution contient ensuite du phosphate et de l’hypophosphite potassiques. Cependant , lorsqu’après la dissolution complète du phosphore , on fait encore bouillir pendant long-temps le tout dans un excès de potasse , la liqueur finit par ne plus contenir que du phosphate potassique.
Les combinaisons du phosphore avec les métaux, appelées phospïiures métalliques , sont encore peu connues. Celle avec le potassium donne, quand on la traite par l’eau, du gaz phosphure trihydrique et de l’hypophosphite potassique. Les phospïiures de calcium et de barium se comportent de la même manière que celui de potassium, quand ils sont mêlés avec du phosphate calcique ou du phosphate barytique : on les obtient dans cet état en traitant les terres échauffées par du phosphore. Si l’on fait bouillir ces combinaisons avec de l’eau, il se dégage du gaz phosphure trihydrique , et il se dissout dans la li-
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queur de l’hypophospliite calcique ou barytique, tandis que du phosphate calcique ou barytique reste sans se dissoudre. Mais les combinaisons du phosphore avec les métaux proprement dits se comportent d une tout autre manière. Cependant on n’a encore exécuté qu’un petit nombre de ces composés. La combinaison du phosphore avec le fer est insoluble dans l’acide hydrochlorique ; elle ne se dissout que dans l’acide nitrique et dans l’eau régale , opération pendant laquelle le phosphore se convertit de suite et entièrement en acide phosphorique. Les phosphures de cuivre , de nickel et de cobalt se comportent de même.
CHLORE
Le chlore , à l’état de pureté , est gazeux et d’une couleur verte-jaunâtre. Tl peut, par la pression, être condensé en un liquide oléagineux d'un vert foncé. Le chlore gazeux a une odeur suffocante ; il est plus pesant que l’air atmosphérique, et peut entretenir la combustion de plusieurscorps. Avec une petite quantité d’eau le chlore forme une combinaison cristalline d’un jaune clair* il se dissout dans une plus grande quantité d’eau , mais cependant en proportion assez peu considérable. La dissolution a l’odeur du chlore gazeux , et, comme ce dernier, non-seulement elle décolore le papier de tournesol, mais encore elle détruit toutes les couleurs végétales. Elle ne tarde pas â se décomposer; il se forme, dans la liqueur, un peu d’acide hydrochlorique, et , ace qu’il parait, une petite quantité d’acide cliloreux.
Le mercure et la plupart des autres métaux absorbent le chlore, et se convertissent parla en chlorures métalliques. Les dissolutions des alcalis fixes l’absorbent égalementiil les convertit en chlorures métalliques et en chlorates alcalins, lie même phénomène arrive aux dissolutions des carbo-
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rates alcalins, mais s’accompagne alors d’un dégagement de gaz acide carbonique, et aux dissolutions d’autres bases fortes ; cependant il se forme souvent alors, au lieu de chlorates, des chloriles, qui restent mêlés avec les chlorures métalliques. L’oxide et quelques oxisels argentiques sont aussi convertis par le chlore gazeux , avec le secours de l’eau, en chlorure et en chlorate argentiques : voilà pourquoi le chlore gazeux , parfaitement exempt d’acide liydrochlorique , produit toujours un précipité de chlorure argentique quand on le fait passer à travers une dissolution de nitrate argentique. Le chlore gazeux est absorbé par l’ammoniaque, avec dégagement de gaznitrogène. Lorsqu’on le dirige à travers des dissolutions de sels ammoniques neutres, il se forme du chloride nitreux, liquide oléagineux , qui détone d’une manière très-violente quand on le chaulée légèrement et qu’on le met en contact avec plusieurs corps combustibles.
BROME
Le brome forme , à la température ordinaire , un liquide d’un rouge-brun foncé , qui est plus pesant que l’eau , et qui a une odeur particulière, désagréable, analogue à celle du chlore gazeux. Il bout à une température d’environ 5o degrés, et se convertit en un gaz rouge-brun. Il se combine avec une petite quantité d’eau, qui le transforme en un hydrate cristallin. Une plus grande quantité d’eau le dissout, mais en faible proportion -, la dissolution a une couleur rouge-hyacinthe. Le brome, comme le chlore, blanchit le papier de tournesol et détruit les autres couleurs végétales. Il se comporte exactement aussi comme le chlore avec les métaux, de même qu avec les dissolutions des alcalis purs et des carbonates alcalins , et avec les autres bases puissantes.
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C). IODE
L’iode est, à la température ordinaire , un corps solide et cristallin, de couleur noire. Il est plus pesant que l’eau, et son odeur a de l’analogie avec celle du chlore ; cependant elle est beaucoup plus faible. Il entre en fusion à une température un peu plus élevée que celle de l’eau bouillante, et quand on le chauffe davantage encore, il se volatilise. L’iode gazeux a une belle couleur rouge-violette, qui le caractérise très-bien. L’iode n’est que peu soluble dans l’eau*, mais il s’y dissout plus aisément lorsque ce liquide contient divers sels, particulièrement des iodures métalliques. Il ne détruit pas les couleurs végétales , et se combine avec plusieurs substances végétales , comme, par exemple, avec l’amidon. Il forme avec ce dernier corps une combinaison bleue ( p. 3oi ), à l’aide de laquelle on peut découvrir les plus petites quantités d’iode, surtout quand ce dernier est tenu en dissolution par l’alcool, dans lequel il est très-soluble. L’iode, de meme que l’acide nitrique , colore la peau humaine en jaune; cependant cette couleur s’efface d’elle-même aubout dequelque temps.
L’iode se comporte de la meme manière que le chlore et le brome avec les métaux , ainsi qu’avec les dissolution s des alcalis purs et des carbonates alcalins. Avec l’ammoniaque, il forme de liodure ammonique et de i’iodide nitreux ; ce dernier se sépare sous la forme d’une poudre noire insoluble , qui détone à la moindre pression.
II. CARBONE
Les diverses espèces de carbone diffèrent beaucoup les unes des autres par leur aspect et leurs propriétés. Le carbone le plus pur est le diamant. Celui-là est cristallisé et incolore , quoiqu’il soit aussi quelquefois coloré ; il a un
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éclat extraordinaire, et sa dureté est des plus grandes , de manière qu’il raie tous les autres corps. Les autres espèces de carbone, qui ne contiennent souvent que les quantités très-faibles de matières étrangères , ont toutes une couleur noire, et sont tantôt pulvérulentes , tantôt solides et poreuses , mais souvent aussi vitreuses et meme cristallisées ( graphite). Toutes les espèces de carbone sont infusibîes , et aucune n’est volatile. La plupart brûlent à l’air, où elles se convertissent en gaz acide et oxide carboniques; elles semblent ainsi se volatiliser , car elles ne laissent ordinairement que des faibles traces de cendre. Cependant le diamant et le graphite exigent une température trèsélevée pour brûler -, et leur combustion s’arrête , dans l’air atmosphérique , quand on cesse de les chauffer 5 mais elle continue dans le gaz oxigène.
La plupart des espèces de charbon s’oxident quand on les fait bouillir avec de l’acide nitrique : il se forme alors de l’acide carbonique , et de plus une substance particulière, à laquelle on a donné le nom de tannin artificiel , et qui se dissout dans l’excès d’acide , auquel elle communique une couleur brune. Le diamant et le graphite ne sont attaqués ni par l’acide nitrique, ni même par l’eau régale. Le chlore gazeux n’altère point les diverses espèces de carbone, même lorsqu’on les y fait chauffer. Le charbon 11’est point attaqué non plus par une dissolution de potasse pure 5 mais quand on le fait fondre avec des carbonates alcalins fixes, il se convertit en gaz oxide carbonique, qui se dégage, et on obtient pour résidu, soit de l’alcali pur , soit un mélange d’alcali et de charbon, quand ce dernier a été mis en excès. Lorsqu’on mêle du charbon avec du nitrate potassique , et qu’on chauffe le mélange, il détone ( p. 1B0).
Le carbone se combine avec l’hydrogène dans un grand nombre de proportions différentes. Parmi ces combinaisons, deux sont gazeuses ; elles portent les noms de carbure
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trètralvy civique et de carbure dihy civique. Le carbure tétrahydrique, ou gaz hydrogène carboné au minimum, brûle quand on y met le feu , avec une faible flamme bleue , qui ne répand pas beaucoup de clarté. Lorsqu’on 1g mêle avec du gaz oxigène ou avec de l’air atmosphérique, il détone dès qu’on met le feu au mélange ; il exige un volume de gaz oxigène égal au sien pour se convertir complètement en acide carbonique dans cette expérience. Le chlore gazeux ne le décompose point dans l’obscurité, même en présence de l’eau. Sous l'influence de la lumière, il ne lui fait éprouver aucun changement non plus, quand les deux gaz sont secs ; mais, en présence de l’eau , un excès de chlore gazeux le convertit en acide carbonique et en acide hydrochlorique. Le gaz carbure tétrahydrique ne peut jamais être obtenu très-pur. J indiquerai en détail, dans la seconde Partie de cet ouvrage , la marche qu’on doit suivre pour le débarrasser autant que possible des autres gaz qui peuvent être mêlés avec lui. Le gaz carbure dihydrique, ou gaz hydrogène carboné au maximum (gaz oléfîant), brrile, quand on y met le feu , avec une flamme très-éclatanle, et son mélange avec du gaz oxigène ou avec de Pair atmosphérique produit une explosion violente lorsqu’on l’enflamme. 11 exige trois fois son volume de gaz oxigène pour se convertir en gaz acide carbonique et en eau. Il se combine avec le chlore gazeux, tant dans l’obscurité qu’à la lumière, et produit ainsi un corps oléagineux, ce qui est le caractère à l’aide duquel principalement on le distingue du gaz carbure tétrahydrique.
Les autres combinaisons du carbone avec l'hydrogène sont ou solides ou liquides. La plupart d’entre elles appartiennent à la classe des substances dites organiques.
BORE
Le bore est une poudre de couleur brunâtre foncée , avec une teinte verdâtre. Quand on le chauffe jusqu’au
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rouge blanc , à l’abri du contact de l’air , il se racornit , mais ne se volatilise point. Chauffé à l’air, il brûle vivement , et se convertit en acide borique, qui enveloppe les parties non encore brûlées, et ne leur permet plus aucun contact avec l’air. L’acide nitrique et l’eau régale le convertissent promptement en acide borique avec le concours de la chaleur. Le chlore le convertit en chloride borique gazeux. Quand on le fond avec de la potasse pure, il absorbe l’oxigène de l’eau contenue dans l’alcali, et se convertit en acide borique , avec dégagement de gaz hydrogène. Si on le fond avec des carbonates alcalins fixes , c’est aux dépens de l’acide carbonique qu’il s’oxide, et du carbone est mis à nu. Lorsqu’on le mêle avec du nitrate potassique j. et qu’on chauffe le mélange, il détone d’une manière violente.
l3. SILICIUM.
Le silicium est une poudre d’un brun foncé, qui ressemble au bore par ses caractères extérieurs. Lorsqu’on le chauffe à l’air , il y en a une partie qui brûle vivement et se convertit en acide silicique ; celui-ci garantit le reste du contact de l'air. Dans cette opération , le silicium ne fait que prendre une couleur un peu plus claire. La portion qui n’a point brûlé a subi un changement tel , de la part de la chaleur , qu’elle ne s’oxide plus ensuite, soit à l’air, soit dans le gaz oxigène , meme à une température élevée. Dans cet état , le silicium n’est plus dissous que par un mélange d’acide nitrique et d acide bydrofluorique. Lorsqu’on mêle et qu’on chauffe le silicium avec un carbonate alcalin fixe, il s’oxide facilement à une température moins élevée que celle du rouge-blanc 5 du silicate alcalin se forme, du gaz oxide carbonique se dégage, et du carbone est mis à nu. Le nitrate potassique agit de même qu’un carbonate alcalin ; lorsqu’on mêle le silicium avec ce sel , la chaleur du rouge-blanc, est nécessaire pour
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l’oxider. Si i’on fait passer un courant de chlore gazeux sur du silicium , et qu’on le chauffe , il se forme du cliloride siîicique.
TANTALE
Le tantale est une poudre noire qui , chauffée à l’air, brûle et se convertit en acide tantaîique. L’acide nitrique et l’eau régale ne l’attaquent pas , non plus qu’une dissolution de potasse pure. Il n’est soluble que dans l’acide hydrofluorique , qui le dissout avec dégagement de gaz hydrogène. Il s'oxide quand 011 le fait fondre avec des alcalis purs ou des carbonates alcalins fixes.
l5. TELLURE.
Le tellure jouit de l’éclat métallique. Sa couleur ressemble à celle de l’argent 5 il est très-lamelleux , cassant , facile à fondre , et conducteur de l’électricité , comme les autres métaux. Lorsqu’on le chauffe fortement à l’abri du contact de l’air, il peut se volatiliser. Chauffé à l’air libre, il absorbe rapidement l’oxigène , et se convertit en oxide tellurique , qui se dégage sous la forme d’une fumée blanche. Quand on oxide du tellure sur du charbon, à la flamme du chalumeau , celle-ci prend une couleur bleue. Le tellure est très-soluble dans l’acide nitrique et dans l’eau régale : la dissolution contient de l’oxide tellurique. Le métal est insoluble dans l’acide hydroclilorique et dans une dissolution de potasse.
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cliauffe , il se volatilise entièrement, sans commencer par fondre. Les vapeurs qu’il répand ont une odeur caractéristique d’ail, à l’aide de laquelle on peut sûrement et facilement découvrir les moindres traces d’arsenic. Lorsqu’on le chauffe au contact de l’air, il se volatilise en donnant une fumée blanche, qui est de l’acide arsénieux. A une température plus élevée , ou quand on le chauffe dans du gaz oxigène , il brûle avec une flamme bleuâtre pâle.
L’arsenic qu’on fait chauffer avec de l’acide nitrique, s’y dissout : la dissolution ne contient presque que de l’acide arsénieux. Quand on dissout ce métal dans l’eau régale , c’est de l’acide arsénique que contient la dissolution. L’arsenic n’est point soluble dans l’acide hydrochlorique ; mais quelques arséniures, comme ceux d’étain et de zinc, se dissolvent dans cet acide, avec dégagement de gaz arséniure trihydrique.
CHROME
On a rarement obtenu le chrome à l’état métallique; sa couleur est le gris blanc. Il est cassant et très-peu fusible. Il ne paraît pas jouir du pouvoir magnétique , quand il est pur. Il ne change point à l’air, même lorsqu’on l’y chauffe. L’acide nitrique et même l’eau régale ne l'attaquent presque pas, ou du moins ne l’attaquent que trèspeu. Mais l’acide hydrofluorique , surtout lorsqu’on le fait chauffer avec lui , le dissout en dégageant du gaz hydrogène : la dissolution contient de l’oxide chromique.
l8. MOLYBDÈXE.
Le molybdène, après avoir été fondu, a une couleur blanche argentine, et s’aplatit un peu sous l’action du marteau, avant de se briser en éclats 5 mais la très-faible fusibilité dont il jouit n’a permis que très-rarement jus-
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qu’ici de l’obtenir fondu. On se le procure plus souvent et plus facilement sous la forme d’une poudre métallique grise, qui prend du poli par la pression. Il ne change point à l’air*, mais quand on l’y fait rougir , il se convertit en oxide moîybdique, et lorsque la calcination dure long-temps, il passe à Tétât d’oxide bleu (p. 245) , puis enfin h celui d’acide moîybdique. L’acide liydrochîorique , l’acide sulfurique étendu, et même l’acide liydrofluorique ne le dissolvent point. L’acide sulfurique concentré le convertit en une masse brune , avec dégagement d’acide sulfureux. L’acide nitrique et l’eau régale le dissolvent aisément , et le convertissent en acide moîybdique, quand on emploie une suffisante quantité de réactif; si l’acide nitrique est moins abondant, on n’obtient que du nitrate moîybdique.
vanadium
A l’état métallique, le vanadium a de la ressemblance avec le molybdène. Il n’a pas tout-à-fait la blancheur de l’argent, et jouit d’un grand éclat, mais qui n’est point uniforme. Il est complètement privé de malléabilité. Il ne s’oxide ni à l’air, ni dans l’eau; mais, quand on le conserve, il devient peu à peu moins brillant, et prend une teinte de rouge. Les acides sulfurique , hydroclilorique et hvdrofluorique bouillans 11e le dissolvent pas; mais il est dissous par l’acide nitrique et par l eau régale; la dissolution est d’un beau bleu foncé. Une dissolution bouillante d’hydrate potassique ne le dissout point. Il 11e décompose pas les carbonates alcalins, à la chaleur rouge, comme font le silicium et le zirconium. Le zinc 11e peut le réduire , par la voie humide, de ses dissolutions soit acides, soit alcalines.
Dans ses combinaisons , le vanadium a la plus grande
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analogie avec les combinaisons correspondantes del’urane, du tungstène et surtout du chrome.
C’est avec le chrome qu’on est le plus exposé à confondre le vanadium engagé dans des combinaisons. Les combinaisons de ces deux métaux colorent le borax et le sel de phosphore du même vert au chalumeau; cependant on les distingue l’un del’autre parles moyens qui ont été indiqués plus haut (p. 25 1). Tous deux, le chrome et le vanadium, donnent des acides qui sont rouges, des sels qui ont une couleur jaune, et dont les dissolutions deviennent d’un rouge foncé par l’addition d’un acide. Cependant les dissolutions des chromâtes alcalins conservent leur couleur quand on les chauffe, tandis que celles des vanadates se décolorent. L’acide chromique est très-soluble dans l’eau , et il a une saveur fort acide : l’acide vanadique est trèspeu soluble dans l’eau, quand il ne contient pas de l’oxide vanadique , auquel cas la dissolution a une couleur verte : aussi la dissolution est-elle insipide, quoiqu’elle ait une couleur jaune. L’acide chromique, quand on le fait rougir, abandonne de l’oxigène et se convertit en oxide cliromique; ce qui n’arrive point à l’acide vanadique (p. 2.46). L’oxide chromique est vert, insoluble dans l’alcali et dans l’eau ; il n’absorbe pas d’oxigène quand on le fait rougir. L’oxide vanadique est vert aussi , quand il contient de l’acide vanadique, mais alors il se dissout dans l’eau et l’alcali, et s’oxide lorsqu’on le fait rougir.
Le vanadium ressemble à l’urane en ce que l’oxide uraneux est vert, l’oxide uranique jaune, et la réaction au chalumeau identique de part et d’autre. Les dissolutions de l’oxide uranique dans les acides, qui ont une couleur jaune, sont cependant précipitées en jaune par l’ammoniaque; le précipité ne change point de couleur par l’action de la chaleur , ce qui n’arrive pas aux dissolutions de l’acide vanadique , qui , mêlées avec un excès d’ammoniaque, se décolorent quand on les chauffe, et qui, en pré-
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sence du chlorure ammonique , déposent une poudre blanche de vanadate ammonique. Il est vrai que les dis— solutions uraniques ne sont point précipitées par une dissolution de carbonate ammoniacal, lorsqu’on y verse celle-ci en grand excès ; mais , par une longue ébullition, il s’y forme un précipité, ce qui n’arrive pas aux dissolutions de l’acide vanadique. Les dissolutions uraniques donnent un précipité rouge-brun avec celle du cyanure ferroso-potassique ; celles de l’acide vanadique en donnent un vert.
Le vanadium ressemble au molybdène en ce que tous deux peuvent produire des combinaisons dont les dissolutions sont bleues. Cependant les dissolutions bleues que forme le molybdène perdent leur teinte bleue et se décolorent quand on les fait bouillir avec une dissolution de potasse , tandis qu’il se précipite de l’oxide molybdique brun noir*, au contraire, dans les dissolutions de l’oxide vanadique , les alcalis font naître un précipité gris-blanc ; et lorsqu’on met les alcalis en excès, le liquide qui surnage ce précipité est brun.
Le tungstène peut aussi quelquefois former des dissolutions bleues *, cependant le vanadium n’a pas beaucoup d’analogie avec lui sous d’autres rapports, et il s’en distingue aisément déjà au chalumeau.
20 TUNGSTENE.
Le tungstène réuni en masse est d’un gris d’acier , assez brillant, très -dur, cassant et fort pesant; mais la difficulté extrême que présente sa fusion, fait que jusqu’ici on est rarement parvenu à l’obtenir fondu. On se le procure plus aisément sous la forme d’une poudre d’un gris de fer, qui acquiert le brillant métallique par le frottement. Il ne change point à l’air; mais quand on l’y fait rougir , il absorbe de l’oxigène et passe à l’état d’a-
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eide tungs tique. Ce phénomène a lieu surtout quand il est à l’état de poudre , forme sous laquelle le métal brûle presque comme de l’amadou. On n’a point examiné la manière dont il se comporte avec les acides.
antimoine
L’antimoine a la couleur blanche de l’argent ou du zinc , un grand éclat métallique , et une texture très-lamellcuse. Il est cassant et facile à pulvériser. Il entre aisément en fusion. Chauffé à l’abri du contact de l’air , il est peu volatil , ou ne le devient qu’à la température durougeblanc. Ilne s’altère point à l’ai r. Lorsqu’on le chauffe au contact de l’air, il reste rouge long-temps encore après que l’application extérieure de la chaleur a cessé, et il répand une épaisse fuméeblanche d’oxide an timonique , qui se dépose à sa surface, souvent en cristaux brillans. Si l’on chauffe un petit morceau d’antimoine sur du charbon , à la flamme du chalumeau , le globule métallique , après avoir cessé de fumer , se recouvre d’un réseau d’oxide antimonique cristallisé. L’antimoine peut, à l’air libre, être complètement volatilisé sous la forme d’oxide antimonique.
L’acide nitrique oxide aisément l’antimoine, mais ne le dissout point, parce que tous les degrés d’oxi dation du métal sont insolubles dans cet acide. Lorsqu’on traite l’antimoine par de l’acide nitrique de force ordinaire , la plus grande partie se convertit presque uniquement en oxide antimonique. L’antimoine n’est presque point attaqué, même à chaud , par l’acide hydrochlorique , quoique cet acide dissolve le sulfure antimonique. Le meilleur dissolvant de l’antimoine est l’eau régale; celle-ci le dissout complètement avec le secours de la chaleur, et la dissolution contient soit de l’oxide antimonique seul , soit aussi, quand la digestion a duré long-temps , une certaine quantité d’acide antimonieux. Lorsque l’antimoine contient
beaucoup de plomb, sa dissolution dans l’eau régale dépose, par le refroidissement, des paillettes de chlorure pîombique. Quand on sursature avec, de l’ammoniaque la dissolution de l’antimoine dans l’eau régale, le précipité qui résulte de là doit se dissoudre complètement dans un excès de sulfhydrale ammonique; s’il reste un sulfure métallique noir, on conclut de là que l’antimoine contenait dufer,du plomb, ou d’autres métaux étrangers. Quand on étend d’eau la dissolution de l’antimoine dans l’eau régale, elle devient laiteuse, ce qui n’a point lieu si l’on y a préalablement ajouté de l’acide tartrique. Lorsqu’on dirige un courant de chlore gazeux sur de l’antimoine , et qu’on fait chauffer celui-ci, sans cependant élever trop la température, on obtient du chloride antimonique liquide.
TITANE
Le titane en masse cohérente a une couleur rougecuivrée, qui le caractérise, et possède l’éclat métallique. On l’obtient aussi sous la forme d’une poudre noire, ou plutôt d’un bleu indigo foncé, sans apparence métallique, qui cependant , lorsqu’on la frotte , acquiert le brillant des métaux et une couleur cuivrée. Tel qu’on le trouve dans les scories ferrugineuses, le titane est cristallisé en petits cubes. Les cristaux sont durs, cassans , presque infusibles et fixes au feu : lorsqu’on les fait rougir à l’air, ils ne s’oxident qu’à leur surface la plus extérieuie. L’acide hydrochîorique , l’acide nitrique et l’eau régale ne les attaquent point; mais lorsqu’on les fait fondre, à une forte chaleur , avec du nitrate potassique, ils s’oxident, principalement quand on ajoute encore un peu de borax et de carbonate sodique. Le titane obtenu en poudre noire ou en minces paillettes d’un rouge cuivré est converti en acide titanique par l’acide nitrique et par l’eau régale.
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ü3. ÉTAIN.
L’étainaunecouleur blanche argentine. Il est mou et mal» léable. On peut le réduire en plaques minces. Il fait entendre un cri particulier quand on le ploie , et lorsqu’on lefrotte, principalement avec les doigts couverts de sueur, il répand une odeur un peu désagréable. Il est à peu près aussi fusible que le plomb. Dans des vaisseaux clos, il ne se volatilise point, ou ne le fait du moins qu’à une chaleur extrêmement forte. L’air ne l’altère point à la température ordinaire 5 mais quand on l’y chauffe , il absorbe de l’oxigène à sa surface, qui se couvre d’une couche d’oxide stannique gris-blanc. Lorsqu’on le fait chauffer très-légèrement, il acquiert souvent une teinte jaunâtre.
L’acide nitrique oxide aisément l’étain avec le secours de la chaleur, mais ne dissout point l’oxide stannique qui se forme ainsi. Cependant l’acide nitrique étendu peut, à froid, et quand on évite toute chaleur, dissoudre complètement bétaiii très-divisé -, il 11e se produit alors que de l’oxide stanneux. L’eau régale attaque promptement l’étain, et avec force surtout celui qui est très-divisé. Cependant, pour obtenir une dissolution , il faut éviter tout emploi de chaleur et introduire l’étain peu à peu dans l’eau régale. L’acide bydrochloriquedissoutce métal , avec dégagement de gaz hydrogène, surtout à chaud et quand on emploie de l’acide qui ne soit pas trop étendu ; la dissolution ne s’opère pas néanmoins avec beaucoup de rapidité, et elle contient dm chlorure stanneux. L’acide sulfurique concentré dissout l’étain , avec dégagement d’acide sulfureux. L’acide sulfurique étendu le dissout e'galement à chaud , en dégageant du gaz hydrogène 5 la dissolution contient de l’oxide stanneux. Quand on dirige uïi courant de chlore gazeux sur de l’étain échauffé , on obtient du chlorure stannique liquide. L’étain se dissout aussi quand on le met en digestion dans une dissolution dépotasse pure.
oïl
L’or a une couleur jaune caractéristique , qui ne change point par une longue exposition à l’air. Lorsqu’il est réduit en feuilles extrêmement minces , il en a une verte par transparence. Quand il a été précipité à l’état de poudre très-fine , il paraît brun 5 mais alors on peut lui rendre l’éclat métallique ctsa couleurjaime , par la pression. C’est un des métaux les plus pesans. îl est mou et très flexible. On peut le rendre plus dur par le martelage -, mais il reprend sa mollesse après av ir été rougi au feu, ce qui arrive également à un grand nombre de métaux. Il n’entre en fusion qu’à une température assez élevée, et fond plus difficilement que l’argent, plus meme que le cuivre. Il ne se volatilise point aux plus hauts degrés de chaleur qu’on puisse produire, et il ne s’oxide pas quand on le chauffe à l’air.
L’or, même très-divisé, est insoluble dans les acides nitrique, liydrochlorique et sulfurique. Son seul dissolvant est l’eau régale, qui le dissout même à froid, quand il est très-divisé, et seulement avec le secours de la chaleur lorsqu’il est fondu. La digestion contient du chlorure aurique : elle colore la peau de l’homme en pourpre.
platine
Le platine a une couleur gris-blanc. A l’état de poudre fine, il est gris et privé d’éclat métallique. Cependant il acquiert sur-le-champ ce dernier, pour peu qu’on comprime l’éponge de platine avec un corps dur. De tous les métaux, c’est lui qui a la pesanteur spécifique la plus grande. Il est plus dur que le cuivre , et ductile , moins cependant que l’or et l’argent. On ne peut le fondre à la chaleur ordinaire de nos fourneaux } cependant lorsqu’on
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chauffe l’extrémité d’un fil de platine dans la flamme d’une lampe à esprit-de-vin dirigée sur lui par un courant de gaz oxigène, on réussit à le mettre en fusion. Il ne s’oxide point lorsqu’on le fait rougir à Fair.
Le platine, même très-divisé , est absolument insoluble dans lesacides simples, nitrique, hydrochlorique , sulfurique, etc. L’eau régale seule le dissout ; encore même n’y parvient-elle qu’à l’aide de la chaleur et plus difficilement que quand il s’agit de For*, la dissolution contient du chlorure platinique. Lorsque le platine est combiné avec certains métaux, comme, par exemple, avec de l’argent , l’acide nitrique seul peut le dissoudre en petite quantité. Il s’oxide lorsqu’on le fait fondre avec des alcalis purs ou avec du nitrate potassique.
OSMIUM
L’osmium , à Fétat compact , a l’éclat métallique. Ordinairement on ne l’obtient que sous la forme d’une poudre poreuse, et alors il est noir , sans éclat métallique, quoiqu’il l’acquière par la pression avec un corps dur. Sa pesanteur spécifique est moindre que celle de l’argent. Il ne subit aucun changement lorsqu’on le cliauffe dans des vaisseaux clos*, mais dès qu’on le cliauffe à Fair, il se convertit aisément en acide osmique , et répand alors l’odeur désagréable qui caractérise cet acide. Quand il est très-divisé, on peut l’allumer à Fair , et il brûle en continuant à rougir. Ce phénomène n’a point lieu, suivant Bcrzelius, quand le métal présente plus de cohérence, et l’osmium cesse alors de brûler dès qu’on' le retire du feu. Il ne s’oxide point à la température ordinaire de Fair. À celle même de 100 degrés, il ne répand point encore l’odeur caractéristique de l’acide osmique.
£ L’acide nitrique dissout l’osmium , après l’avoir converti en acide osmique 5 mais la dissolution ne s’opère qu’avec
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lenteur. Lorsqu’on chauffe la liqueur, les deux corps sevolatilisentensemble. L’eau régale dissoutl’osmium avec plus de facilité ; maisce n’est là vraisemblablement qu’un résultat de la concentration plus grande de l’acide, puisqu’il ne se forme que de l’acide osmique et point de chlorure osmique. De tous les réactifs, l’acide nitrique fumant est celui qui dissout le mieux l’osmium, surtout à chaud. Cependant , lorsque ce métal a subi l’action d’une trèshaute température dans des vaisseaux clos , les acides cessent de pouvoir le dissoudre. Pour le rendre de nouveau soluble , il faut le fondre avec du nitrate potassique, dans une cornueen porcelaine, garnie d’un récipient d’où part un tube qui va plonger dans de l’ammoniaque étendue. On doit chauffer peu à peu cette cornue jusqu’au rougeblanc. Une partie de l’acide osmique qui se forme alors se volatilise, et elle est dissoute par l’ammoniaque,* une autre se combine avec la potasse et reste dans la cornue. En dissolvant le résidu dans l’eau, et versant de l’acide hvdrochlorique ou de l’acide nitrique dans la liqueur, on peut obtenir l’acide osmique par la distillation. Lorsqu’on fait passer du chlore gazeux sur de l'osmium, celui-ci ne change point à la température ordinaire } mais quand on chauffe le métal, une partie se convertit en chlorure osmieux vert, et une autre en chlorure osmique rouge. Ces deux chlorures sont volatils, cependant le second l’est plus que le premier.
IRIDIUM
A l’état d’oxide, l’iridium offre parfaitement l’aspect du platine*, cependant il est cassant, facile à briser et à réduire en poudre. L’iridium est très-pesant*, mais sa pesanteur spécifique est inférieure à celle de l’or. On ne peut pas le fondre à la plus grande chaleur, et il np s’arrondit même pas sur les angles à une température qui dé-
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termine la fusion du platine. S’il est très- divisé , il s’oxide quand on le laisse refroidir à l’air, et se convertit en oxide indique. Dans un état plus compacte, il s’oxide moins aisément. L’oxide retient son oxigène à la chaleur rouge ; mais il se réduit sans addition lorsque la température devient plus élevée. Si l’on introduit un morceau d'iridium métallique dans la flamme d’une lampe à espritde-vin, il ne tarde pas à se couvrir d’une végétation de charbon semblable à celle qui se forme sur la mèche d’une chandelle qu’on ne mouche point.
L’iridium est insoluble dans l’acide nitrique, dans l’acide liydrochlorique, dans l’acide sulfurique étendu , et même dans l’eau régale. Lorsqu’il est combiné avec une grande quantité de platine , il se dissout en faible proportion dans l’eau régale. Quand on le fait fondre avec du bisulfate potassique , il se convertit en oxide susirideux , mais ne se dissout point. La meme chose arrive lorsqu’on le fait fortement rougira l’air avec de la potasse pure ou du carbonate potassique. 11 se convertit également en oxide susirideux quand on le fait rougir avec du nitrate potassique; mais alors la présence de l’air n’est point nécessaire. L’iridium se convertit en chlorure indique, lorsqu’après l’avoir réduit en poudre fine , on le mêle soigneusement avec du chlorure potassique ou sodique, et qu’on expose le mélange à l’action d’un courant de chlore gazeux, au moment où il commence à rougir.
L’iridium forme avec l’osmium un alliage naturel, dans lequel les deux métaux sont si intimement combinés l’iin avec l’autre, que l’osmium qui s’y trouve contenu ne saurait être dissous ni par l’acide nitrique, ni par l’eau régale. L’osmium ne s’oxide même pas lorsqu’on chaude l’alliage dans de l’air atmosphérique ou dans du gaz oxigène, de sorte qu’on ne peut point le reconnaître par l’odorat. Il n’est point non plus attaqué quand on chaude l’allia ge dans du chlore gazeux. On ne parvient à décom-
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poser cet alliage qu’en le faisant fondre avec du carbonate potassique, parce qu’alors les deux métaux s’oxident : après la décomposition on peut les séparer l’un de l'autre, en suivant le procédé qui sera décrit dans la. seconde parie de ce Manuel.
L’odeur de l’oxide osmique qui s’exhale quand on fait rougir le métal à l’air, est sans contredit un excellent moyen de reconnaître si l’iridium qu’on a obtenu e3t parfaitement exempt d’osmium-, cependant l’action que l’acide osmique gazeux exerce sur la flamme de l’alcool en fournit, suivant Berzelius, un plus sensible et plus commode encore. Si l’on met un très-petit morceau d’osmium pur sur une feuille de platine, tout près du bord , et qu’on introduise cette feuille dans la flamme de l’alcool, de manière que le métal chauffe bien , et que cependant une partie de la flamme puisse s’élever librement au delà du bord, la flamme qui l’entoure devient tout à coup éclatante, comme celle qui est produite par la combustion du gaz carbure dihydrique pur. Si l’on traite de même de l’iridium contenant des traces d’osmium, on voit manifestement la flamme devenir sur-le-champ brillante, quoiqu’à un degré moins prononcé que quand on agit sur de l’osmium pur -, l’éclat ne tarde pas à cesser, non parce que tout l’osmium est déjà expulsé, mais parce que les deux métaux ont produit, en s’oxîdant et s’unissant ensemble, une combinaison fixe, qui n’est pas susceptible d’un plus haut degré d’o xi dation. Lorsqu’on introduit la feuille de platine assez avant dans la flamme pour que la combinaison s’y trouve dans la portion intérieure, qui ne brûle plus , elle se réduit -, le métal alors s’enflamme de nouveau dèi qu’on le reporte au bord de la flamme extérieure, il rougit un instant et rend la flamme éclatante. On peut ensuite le chauffer jusqu’au rouge-blanc, sans qu’il se dégage d’odeur d’osmium et sans qu'il survienne aucun changement extérieur. Après une nouvelle réduction , le
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même phénomène se reproduit, et il est encore bien sensible lorsque déjà on ne peut plus, en chauffant le métal réduit, reconnaître positivement la formation de l’acide osmique à hodeur qu’il répand.
PALLADIUM
A l’état compacte, le palladium ressemble au platine; cependant il a une pesanteur spécifique bien moins considérable. Il est malléable, et aussi difficile à fondre que le platine. Quand on le chauffe au contact de l’air jusqu’à ce qu’il commence à rougir , il se ternit et devient bleuâtre ; mais ce changement 11e s’étend pas au delà de la surface, et n’augmente pas le poids du métal d’une manière appréciable. Si on le chauffe davantage encore, et qu’ensuîte on le laisse refroidir rapidement, il reprend son éclat métallique. Lorsqu’on porte un morceau de palladium métallique dans la flamme intérieure d’une lampe à esprit-de-vin , il se couvre d’une couche assez épaisse d’une poudre noire et charbonneuse, qui est du carbure de palladium. Ce phénomène n’est jamais plus sensible que quand on tient du palladium très-di visé dans la flamme intérieure de l’alcool; si ensuite on retire brusquement le métal , il ne tarde point à rougir fortement à l’air , ce qui dure souvent deux à trois minutes , c’est-à dire jusqu'à ce que le carbone soit brûlé , après quoi il reste du palladium pur.
Le palladium se dissout quand on le chauffe avec de l’acide nitrique. Quoique la dissolution ne s’opère qu’avec assez de peine, ce caractère n’en distingue pas moins bien le palladium du platine. La dissolution contient du chlorure palladeux , et elle a la même couleur qùe celle du platine dans l’eau régale. Le palladium n’est dissous ni par l’a eide hvdrochlorique , ni par l’acide sulfurique étendu. L’eau régale le dissout bien plus facilement que
l’acide nitrique; cependant la dissolution ne contient non plus que du chlorure palladeux. Par la fusion avec de la potasse pure ou avec du nitrate potassique, le palladium se convertit en oxide palladeux: cependant il s’oxide bien moins par ce moyen que ne font l’iridium , l’osmium et le rhodium. Lorsqu’on évapore , sur du palladium travaillé, quelques gouttes d’une dissolution d’iode dans l’alcool, il devient noir, ce qui n’arrive point au platine : on peut donc parla distinguer aisément et promptement les deux métaux l’un de l’autre.
RHODIUM.
Le rhodium, à l’état métallique, forme une poudre grise, qu’il n’est pas possible de fondre, meme à la plus forte clialeur, et à laqutdle on ne parvient ainsi qu’à procurer un peu de cohérence. Il est alors d’un blanc argentin. Sa pesanteur spécifique est fort inférieure à celle du platine. Lorsqu’on le fait rougir à l’air, il s’oxide et se convertit en une combinaison d’oxide rhodeux et d’oxide rhodique. A une chaleur plus forte encore, le métal oxidé se réduit.
Le rhodium métallique est insoluble dans l’acide nitrique, l’acide hydrochlorique , l’acide sulfurique étendu , et même l’eau régale. Cependant, lorsqu’il se trouve allié avec certains métaux , par exemple avec du platine , il se dissout dans l’eau régale; mais si l’alliage contient beaucoup de rhodium , il reste une grande quantité de ce métal qui ne se dissout point. Le rhodium allié à l'or et à l’argent n’est point soluble dans l’eau régale. Lorsqu’on fait fondre ce métal avec du bisulfate potassique , il s’oxide et se dissout. 11 peut aussi être dissous par la fusion avec de l'acide pliospLcrique et avec des surphosphates. Lorsqu’on le fond avec de la potasse pure ou du nitrate potassique , il se convertit en oxide rhodique.
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Quand nn mêle soigneusement du rkodium métallique avec du clilorure potassique ou du chlorure sodique , et quon expose le mélange , dès qu’il commence à rougir, à l’action d’un courant de chlore gazeux, le rhodium se convertit en chlorure rliodique. Si c’cst le métal seul snr lequel, après l’avoir fait rougir, on dirige un courant de chlore gazeux, il se transforme en une combinaison de chlorure rhodique et de chlorure rhodeux.
3o. MERCURE.
Le mercure sc distingue de tous les autres métaux en ce qu’à la température ordinaire de l’atmosphère, il est liquide, et d’autant plus qu’il est plus pur. A une température très-basse , environ à 4<> degrés au dessous de zéro, il se congèle*, dans cet état, il est malléable et mou. A 36o degrés il bout et se gazéifie. La couleur du mercure liquide est blanche, argentine et métallique. Ce métal est plus pesant que l’argent.
A la température ordinaire de l’air, le mercure n’éprouve aucun changement. Si on le tient exposé pendant longtemps à une température élevée, qui ne doit cependant pas dépasser le termeauquel il entre en ébullition, il se convertit en oxide mercurique, cpii , à une chaleur plus forte encore, se réduit et repasse à l’état métallique.
L’acide hydrochlorique , même concentré, 11’attaque point le mercure , même quand on le fait chauffer avec ce métal. L’acide nitrique le dissout à froid peu à peu, et le convertit en nitrate mercureux. Lorsqu’on fait bouillir de l’acide nitrique avec du mercure en excès, il ne se forme non plus que du nitrate mercureux, qui cristallise par le refroidissement de la liqueur. Quand au contraire c'est avec un excès d’acide nitrique qu’on fait bouillir du mercure , celui-ci se dissout et se convertit en nitrate mercurique. Le mercure qu’on fait bouillir avec un excès d’eau
régale, s’y dissout d’une manière complète : îa dissolution contient de l’oxide et du chlorure mercuriques. L’acide sulfurique étendu n’attaque presque point le mercure à froid ; mais si l’on fait bouillir ce métal avec de l’acide sulfurique concentré, il se convertit en sulfate mercurique solide, dont la formation est accompagnée d’un dégagement de gaz acide sulfureux. Si l’on n’emploie qu’une petite quantité d’acide sulfurique, et qu’on ne chauffe pas le tout jusqu’au point de faire entrer l’acide en ébullition, on obtient du sulfate mercureux. Un courant de gaz chlore dirigé sur du mercure qu’on chauffe doucement , le transforme en chlorure mercurique.
3l. ARGENT.
L’argent a une couleur très-blanche. Il jouit d’un grand éclat métallique; il est malléable, et un peu plus dur que l’or, mais fusible à une température moins élevée que ce dernier. A aucune température il ne s’oxide au contact de
l’air.
L’acide hydrochlorique , même concentré, n’attaque l’argent qu’à la surface, môme quand on le fait chauffer avec lui , et le convertit en chlorure argentique. Cependant la quantité du chlorure argentique qui se forme ainsi est toujours très-faible. L’acide nitrique attaque l’argent, même à froid, et le dissout; la dissolution contient de l’oxide argentique. L’acide sulfurique très - étendu est sans action sur l’argent; mais l’acide sulfurique concentré le convertit à chaud en sulfate argentique, en donnant lieu à un dégagement d’acide sulfureux. Quand on fait fondre l’argent avec du nitrate potassique, ou avec des alcedis purs, au contact de l’air, il ne s’oxide point , et ne subit aucune altération.
Lorsque l’argent est allié avec beaucoup d’or, et que ce dernier entre pour plus d’un quart dans l’alliage, l’argent
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qui fait partie de celui-ci ne se dissout point complètement dans Facide nitrique. Mais si l’on fait fondre cet alliage avec assez de nouvel argent pour que For n'y entre plus que pour un quart , Facide nitrique en sépare complètement l’argent de For.
CUIVRE
Le cuivre aune couleur rouge, quilecaractérisebien, et beaucoup d’éclat métallique. Il est très- mal léable , et plus dur, mais plus léger que l’argent. Il ne fond qu’à une température peu différente de celle à laquelle For entre en fusion, quoiqu’elle soit un peu plus basse. À la température ordinaire, l’air atmosphérique sec ne l’altère pas sensiblement; mais lorsqu’il se trouve en contât avec l’air et avec de l’eau à la fois, il se convertit lentement en souscarbonate cuivrique vert. Quand ou le fait rougir à l’air, il s’oxide, et se couvre d’une croûte noire, d’oxide cuîvrique, qui se détache sans peine parle refroidissement.
Le cuivre métallique pur est insoluble dans Facide hydroehlorique , à l’abri du contact de l’air, meme lorsqu'on le chauffe avec cet acide, qui cependant en dissout un peu lorsque l’opération s’exécute à l’air ; la dissolution contient alors ordinairement du chlorure cuivreux. L’acide nitrique dissout aisément le cuivre : la dissolution contient de l’oxicîe cuivrique. L’acide sulfurique trèsétendu attaque peu le cuivre ; mais l'acide sulfurique concentré le convertit, avec l’assistance de la chaleur, en sulfate cuivrique, dont la formation s’accompagne d’un dégagement d’acide sulfureux. Le cuivre, chauffé dans une atmosphère de chlore gazeux, se convertit en un mélange de chlorure cuivreux et de chlorure cuivrique.
URÀNE
On connaitpeu l’urane à Fétat métallique. Suivant Arf-
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vedson, il forme, quand on l’a obtenu en réduisant l’oxide uranique au moyen du gaz hydrogène, une poudre d’un brun cannelle, qui n’a point d’éclat métallique. Quand il a été réduit du chlorure uranico-potassique par le gaz hydrogène, il peut être obtenu en cristaux octaédriques. Ces cristaux ont une couleur grise foncée et le brillant métallique. Quand on les examine avec une loupe, à la lumière du soleil , ils paraissent être transparens et d’un brun foncé.
L’urane est insoluble dans les acides hydrochlorique et sulfurique, meme lorsque ces acides sont concentrés. L’acide nitrique, au contraire, le dissout aisément; la dissolution contient de l’oxide uranique.
BISMUTH
La couleur du bismuth métallique est le blanc d’argent ou d'étain ; cependant il a encore une teinte de rougeâtre, qui le distingue de l’antimoine, auquel il ressemble d’ailleurs beaucoup par sa texture très-lamelleuse, par sa fragilité , et par la propriété qu’il a de se laisser pulvériser. Il est plus fusible que le plomb, et susceptible de se volatiliser dans des vaisseaux clos, quoiqu’une chaleur très-forte soit nécessaire pour cela. Lorsqu'on le chauffe à l’air jusqu’au point de le faire entrer en fusion , il se couvre d’une pellicule grise d’oxide bismuthique ; si on le chauffe à l’air presque au rouge blanc, il prend feu, et brûle avec une faible flamme d’un blanc bleuâtre, combustion pendant laquelle se forme de l’oxide bismuthique. Quand on chauffe un petit morceau de bismuth sur du charbon à la flamme du chalumeau, le charbon se couvre tout autour d’un enduit jaune d’oxide bismuthique.
L’acide hydrochlorique avec lequel on fait chauffer le bismuth, le dissout avec beaucoup de peine, et en petite quantité seulement, au milieu d’un dégagement de gaz
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hydrogène. Ce métal est soluble sans l’acide nitrique à la température ordinaire*, la dissolution contient de l’oxide bismuthique. Quand on traite de l’acide nitrique fumant par du bismuth pulvérisé, la réaction est si vive, que le métal s’échauffe jusqu’au rouge. L’acide sulfurique n’agit sur le bismuth qu’avec le secours de la chaleur et lorsqu’il est concentré ; il le convertit en sulfate bismuthique , avec dégagement d’acide sulfureux. En dirigeant un courant de chlore gazeux sur du bismuth échauffé, on obtient du chlorure bismuthique, qui est volatil à une haute température.
PLOMB
Le plomb a une couleur grise et beaucoup d’éclat métallique ; sa texture n’est nullement feuilletée. Il tache faiblement le papier, est très-mou, et ne crie pas quand on le ploie. Sa pesanteur spécifique surpasse celle de l’argent. 11 entre en fusion à une température d’environ 280 degrés. Chauffé à l’air, il commence à se volatiliser dès qu’il est parvenu au rouge obscur ; mais dans des vaisseaux clos, il ne se volatilise qu’au rouge blanc. Exposé à l’air, à la température ordinaire, il perd son brillant métallique au bout d’un certain laps de temps. Mis en contact avec l’eau, il se recouvre très-lentement, à la surface, de carbonate plombique blanc. Lorsqu’on le chauffe à l’air, mais pas assez pour le fondre, il se couvre d’une pellicule noire; si on le chauffe à l’air jusqu’à ce qu’il entre en fusion, la pellicule devient d’un jaune brun.
Le plomb est insoluble à froid dans l'acide hydrochlorique , qui , même lorsqu’on le fait chauffer avec lui , l’attaque peu. Il se dissout complètement dans l’acide nitrique; la dissolution contient de l’oxide plombique. L’acide sulfurique n’agit sur lui qu’à chaud, et lorsqu’il est concentré; il le convertit en sulfate plombique. Lorsqu’on chauffe
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le plomb dans du chlore gazeux, il se transforme en chlorure pîombique.
' 36. CADMIUM.
La couleur du cadmium ressemble à celle de l’étain. Ce métal a beaucoup d’éclat. Il est mou, flexible, et crie comme l’étain quand on le ploie. Il est très -fusible, et entre en fusion avant d’être arrivé au rouge obscur. Il bout et se volatilise à une température qui n’est pas très-supérieure à celle du mercure bouillant. A la température ordinaire, il ne change pas notablement par l’action de l’air, et ne fait que perdre un peu de son brillant métallique. Quand on le chauffe à l’air, il brûle et répand une fumée jaune brune d’oxide eadmique.
Le cadmium se dissout dans l’acide liydrochlorique , quand celui-ci n’est pas trop étendu, en produisant un dégagement de gaz hydrogène, surtout lorsque l’on exécute l’opéiation à chaud. L’acide nitrique est, de tous les réactifs, ceîüi qui le dissout avec le plus de facilité. L’acide sulfurique étendu , et d’autres acides forts, même l’acide acétique, dissolvent le cadmium avec dégagement de gaz liydro gène, mais cependant avec lenteur. Les dissolutions de ce métal dans les acides contiennent de l’oxide cad inique.
NICKEL
Le nickel métallique a, dans l’état fondu, une couleur blanche argentine, qui tire un peu sur le gris, et un éclat métallique très-prononcé. A l’état de division extrême dans lequel on l’obtient en réduisant l’oxide par le moyen du gaz hydrogène, ou en faisant rougir l’oxalate niceolique, il est d’un gris noir. Ce métal a une très-grande dureté, il est malléable et très-peu fusible. 11 se distingue delà plupart des métaux en ce qu’il peut devenir magnétique, et conserve le magnétisme qui lui a été communiqué.
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A la température ordinaire, l’air atmosphérique ne lui fait éprouver aucune altération. Lorsqu’on le fait rougira l’air, il s’oxide. Cependant l’oxide niccolique est susceptible de se réduire, sans nulle addition , à une température fort élevée.
L’acide hydrochîorique qui n’est point trop étendu dissout le nickel , surtout avec le secours de la chaleur, en donnant lien à un dégagement de gaz hydrogène; ce* pendant la dissolution ne s’opère qu’avec lenteur; elle contient du chlorure niccolique. Le nickel se dissout aisément dans l’acide nitrique. L’acide sulfurique étendu le dissout à chaud, avec dégagement de gaz hydrogène, mais cependant avec un peu de difficulté. Les dissolutions du nickel dans des acides , meme dans l’eau régale, contiennent de l’oxide niccolique. Lorsqu’on chauffe du nickel très-divisé dans une atmosphère de chlore gazeux, il se manifeste une vive ignition , et se produit du chlorure niccolique. Celui-ci forme des paillettes cristallines jaunes , qui sont molles et comme micacées au toucher, et qui d’abord paraissent être insolubles dans l’eau ; mais lorsqu’elles sont restées exposées à l’air pendant long- temps, elles deviennent vertes, et alors elles se dissolvent dans beau.
cobalt
Le cobalt, à l’état métallique, a une couleur grise, avec une teinte de rougeâtre : réduit en particules très - déliées, il est d’un gris noir. Ce métal est un peu ductile; cependant u>m petite quantité d’arsenic ou de carbone le rend cassant, il est moins fusible que l’or. Il diffère de la plupart de. 3 métaux en ce qu’il est attirable à l’aimant, quoique plus faiblement que le fer et le nickel , et conserve aussi le magnétisme. L’air, à la température ordinaire, ne lui fait subir aucune altération; mais lorsqu’on l’y fait rougir, il s’oxide lentement.
Le cobalt est dissous lentement par l’acide hydrochlorique; il se dégage du gaz hydrogène pendant celte réaction. La dissolution s’opère plus aisément avec le concours de la chaleur, et lorsque l’acide est concentré. L’acide nitrique dissout facilement le cobalt. L’acide sulfurique étendu le dissout, à l’aide de la chaleur, en dégageant du gaz hydrogène , et l’acide sulfurique concentré en donnant lieu à un dégagement d’acide sulfureux. Les dissolutions du cobalt dans les «acides, même dans l’eau régale, contiennent de l’oxide ou du chlorure cobaltique. Quand on dirige un courant de chlore gazeux sur du cobalt trèsdivisé, et qu’011 chauffe ce dernier, il se convertit, avec production de feu, en paillettes cristallines bleues de chlorure cobaltique.
ZISC
La couleur du zinc est blanche, avec une teinte de bleuâtre. Ce métal a beaucoup d’éclat , et une texture lamelleuse. Il est un peu flexible , et se laisse même réduire en lames minces, surtout lorsqu’il est très-pur. Le zinc ordinaire et impur qu’on trouve dans le commerce n’est flexible et laminable qu’à une température élevée, qui ne doit cependant dépasser qu’un peu le point d’ébullition de l’eau. A une température plus haute encore, de même aussi qu’à froid, le zinc est cassant. Il entre en fusion à 36o° , bout à la chaleur du rouge blanc, et peut alors être distillé. Lorsqu’on le laisse à l’air, sous la températureordinaire, il se couvre d’une pelliculegrised’oxide zincique. Quand on l’humecte avec de l’eau, en l’exposant au contact de l’air, il se convertit au bout de quoique temps en oxide gris, dont la formation s’accompagne d’un dégagement de gaz hydrogène. À une températureplusélevée , et toujours à l’air, il brûle avec une flamme éblouissante, d’un b!eu tirant sur le verdâtre, et en répandant une épaisse fumée blanche d’oxide zincique.
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Le zinc se dissout aisément dans l’acide liydrochlorique, meme à la température ordinaire, en dégageant beaucoup de gaz hydrogène. L’acide nitrique en opère aussi la dissolution avec facilité. L’acide sulfurique le dissout , même à iroid , d’une manière assez prompte et en donnant lieu à un dégagement de gaz hydrogène. La même chose arrive avec presque tous les acides solubles dans l’eau , quand ils ne sont pas trop étendus. Les dissolutions même de la potasse pure et de l’ammoniaque dissolvent le zinc métallique d’une manière lente et au milieu d’un dégagement de gaz hydrogène. Toutes ses dissolutions contiennent de l’oxide ou du chlorure zincique. Le zinc du commerce est plus facilement dissous par tous les réactifs que le zinc pur et distillé. Ce métal , chauffé dans une atmosphère de chlore gazeux, se convertit en chlorure zincique, qui est volatil à une température assez élevée.
4o. FER.
Le fer est d’un gris clair. A l’état de pureté parfaite, sa couleur est presque blanche. Sa combinaison avec le carbone (fonte) en a une tantôt plus et tantôt moins foncée ; celle avec une petite quantité de carbone (acier) est plus claire que le fer ordinaire et presque pur (fer en barres), qui ne contient qu’une proportion extrêmement faible de carbone. Le fer a beaucoup d'éclat. Il est dur et malléable. L’acier est encore plus dur que le fer, surtout quand, après l’avoir chauffé, on le fait refroidir rapidement. La fonte est dure et cassante, principalement celle qui a une teinte blanche, car la fonte grise est moins cassante. Toutes les espèces de fer sont attirées par l’aimant. Cependant il n’y a que l’acier, à proprement parler, qui conserve long-temps le magnétisme. Cette propriété distingue le fer de tous les autres métaux, à l’exceptlen du nickel et du cobalt. Le fer est très-difficile à
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fondre : l’acier est plus fusible que le fer en barres, et la fonte plus que l’acier. A la température ordinaire, l’air n’exerce aucune action sur le fer, lorsqu’il est sec*, mais dans un airhumide tous les fers se couvrent d’hydrate ferrique (rouille). Lorsqu’on fait rougir ce métal à l’air, il s’oxîde également, et se couvre d’une couche qui résulte de combinaisons d’oxide ferreux et d’oxide ferrique. Quand on le chauffe jusqu’au rouge blanc , soit à l’air, soit dans du gazoxigène, il brûle en lançant des étincelles; le fer brûlé est alors fondu , et consiste également en un mélange d’oxides ferreux et ferrique.
Le fer se dissout aisément dans l’acide hydrochîorique , en donnant lieu à un dégagement de gaz hydrogène : la dissolution contient du chlorure ferreux. Les fers chargés de carbone dégagent, quand on les traits par l’acide hydrochlorique, un gaz hydrogène qui exhale une odeur désagréable : il reste aussi, après la dissolution de ces fers, un résidu brun , charbonneux. L’acide nitrique dissout aisément toutes les espèces de fer. Quand on dissout du fer dans de l’acide nitrique froid et étendu, la dissolution contient de l’oxide ferreux; lorsqcKiu contraire on le dissout à chaud dans l'acide, cette dernière ne contient que de l’oxide ferrique. Après que les fers chargés de carbone se sont dissous dans l’acide nitiique, il reste une substance brune et molle; dans ce cas, pendant la dissolution , outre du gaz oxide nitrique, il se dégage aussi du gaz acide carbonique. L’acide sulfurique concentré qu’on chauffe avec du fer , le convertit en sulfate ferrique , au milieu d’un dégagement d’acide sulfureux. Le fer se dissout aisément dans l’acide sulfurique étendu, et. du gaz hydrogène se dégage pendant la réaction : la dissolution contient de l’oxide ferreux. Lorsqu’on dissout des fers chargés de carbone dans de l’acide sulfurique étendu, il se dégage un gaz hydrogène fétide, et il reste un résidu noir. Presque tous les autres acides solubles dans l’eau se com-
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portent de même que l’acide sulfurique e'tendu. Le résidu que les fers chargés de carbone laissent après avoir été traités parles acides , contient souvent de l’acide silicique. Quand on fait passer un courant de chlore gazeux sur du fer échauffé, si le chlore est en. suffisante quantité , le métal se convertit en chlorure ferrique, susceptible d’être sublimé.
4t. manganèse.
Le manganèse, à letat métallique, est d’un blanc gris, et n’a pas beaucoup d’éclat. Il est cassant, pulvérisabîe, moins dur que la fonte de fer, et très-difficile à fondre. Exposé à l’air, il s’y oxide déjà à la température ordinaire, et tombe en poudre noire. Dans l’eau, il s’oxide , en dégageant du gaz hydrogène. Les acides aqueux le dissolvent rapidement et avec dégagement de gaz hydrogène : la dissolution contient de l’oxide manganeux, ou, si l’on a opéré avec l’acide bydrochlorique, du chlorure manganeux. 11 n’y a que l’acide nitrique qui, en dissolvant le manganèse , dégage , non du gaz hydrogène , mais du gaz nitrogène; la dissolution contient de l’oxide manganeux,
ZIRCONIUM
Berzeîius est le seul jusqu’à présent qui ait obtenu le zirconium. C’est une poudre noire, qui acquiert un brillant gris~de fer foncé, quand on la frotte avec le brunissoir. Lorsqu’on le fait rougir dans le vide ou dans du gaz hydrogène, il n’éprouve aucun changement, et n’entre pas non plus en fusion. Si on le chauffe à l’air libre, il prend feu bien au dessous de la chaleur rouge, brûle avec un grand dégagement de chaleur, et se sonvertit en zircone blanche. Avant d’avoir été rougi au feu , il se divise dans l’eau au point de pouvoir passer avec elle à travers le filtre : l’addition d’un peu d’acide bydrochlorique étendu, ou des dissolutions de sels, fait que le zirconium
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abandonne l’eau plus aisément, et permet de le recueillir au filtre.
l ’acide hydrochlorique et l’acids sulfurique concentré n’altaquent point le zirconium à la température ordinaire. Ils agissent meme à peine sur lui avec le concours de la chaleur , et un peu de gaz hydrogène se dégage alors. L’acide nitrique et l’eau régale ne le dissolvent pas davantage 5 au contraire, l’acide hydrofluorique le dissout sans l’assistance de la chaleur et en dégageant du gaz hydrogène. Un mélange d’acide hydrofluorique et d’acide nitrique en opèresurtout la dissolution avec beaucoup de violence. Les dissolutions des alcalis purs sont sans action sur lui , même quand on le fait bouillir avec elles. Quand on mêle du zirconium avec du carbonate potassique, et qu’on chauffe le mélange , le zirconium brûle aux dépensée l’acide carbonique, avec un faible dégagement de lumière. Lorsqu’on le fait fondre avec des alcalis purs, il s’oxide aux dépens de leur eau. Enfin quand on le fond avec du nitrate ou du chlorate potassique , il ne brûle pas avant le rouge naissant.
CÉRIUM
Le cérium, d’après Mosander, qui l’a obtenu plus pur que personne , est une poudre d’un brun chocolat, qui s’oxide par la seule humidité de l’air , et qui , pour cette raison, exhale toujours l’odeur du gaz hydrogène. Dans l’eau il s’oxide et dégagé du gaz hydrogène; mais plus il y en a qui s’est déjà .oxidé, et plus la décomposition de l’eau se ralentit. A la température de 90 degrés, il s’oxide dans l’eau avec la même violence que si l’on avait ajouté un acide à la liqueur. Par le frottement , il acquiert un faible éclat gris d’acier. Chauffé à l’air, il s’enflamme avant d’être arrivé au rouge, brûle avec vivacité et passe à l’état d'oxide cérique. 11 détone tant avec le chlorate qu’avec le nitrate potassiques.
CORPS SIMPLES
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' 44* YTTRIUM.
L’vttrium a été obtenu pour la première fois par Woehler, qui lui assigne les propriétés suivantes. Il forme des paillettes douées de l’éclat métallique , qui , par le lavage , donnentune poudre brillante , d’un noir de fer. Ilne s’oxide ni à l’air ni dans l’eau. Quand on le chauffe à l’air, il prend feu en arrivant au rouge , et se convertit en yttria blanche. Si la combustion a lieu dans le gaz oxigène , elle s’accompagne d’une déflagration très-éclatante. L’yttrium se dissout dans les acides étendus, avec dégagement de gaz hydrogène. Une dissolution de potasse ne le dissout qu’avec peine, et l’ammoniaque ne le dissout pas du tout.
Glucium
C’est également Woehler qui le premier a obtenu le glucium. Suivant ce chimiste, il a la forme d’une poudre d’un gris foncé, qui ne s’oxide ni à l’air, à la température ordinaire, ni dans l’eau froide, ni dans l’eau bouillante. Mais quand on la chauffe à l’air jusqu’au rouge, elle prend feu, et brûle avec beaucoup de vivacité 5 la com- . «bustion s’accompagne d’un éclat extraordinaire dans le gaz oxigène. Le glucium se dissout dans l’acide sulfurique concentré et chaud , avec dégagement d’acide sulfureux , et dans les acides étendus , ainsi que dans une dissolution de potasse, avec dégagement de gaz hydrogène. L’acide nitrique le dissout, avec dégagement de gaz oxide nitrique. Il est absolument insoluble dans l’ammoniaque.
ALUMINIUM
L’aluminium ressemble , d’après W oehler , qui l’a réduit le premier, au platine pulvérulent; il acquiert aisément un éclat métallique parfait, et une couleur bîan- L 9.6
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clie d’étain, lorsqu’on le frotte avec le brunissoir. Î1 ne fond pis et ne s’agglutine meme point à une chaleur qui fait entrer la fonte de fer en fusion. Quand on le chauffe à i’air jusqu’au rouge , il prend feu , brûle avec un grand éclat , et se convertit en alumine blanche et dure. Dans le gaz oxigène il brûle en répandant une clarté que les yeux ont beaucoup de peine à supporter. L’eau ne l’oxide pointa la température ordinaire; maisà la chaleur de l’ébullition, il s’y oxide lentement et avec faible dégagement de gaz hydrogène. A la température ordinaire il résisteà l’action desacides nitrique et sulfurique concentrés; mais pour peu qu’on le fasse chauffer avec ces acides , sa dissolution s’effectue d’une manière violente. Les acides étendus le dissolvent rapidement et avec dégagement de gaz hydrogène. L’aluminium se comporte de même envers les dissolutions des alcalis fixes, même lorsqu’elles sont assez étendues. L’ammoniaque le dissout également, en dégageant du gaz hydrogène: cet alcali contient alors une assez grande quantité d’alumine, qui, en toute autre circonstance, ne se laisse point dissoudre par lui.
MAGNÉSIUM
Bussy a le premier mis le magnésium en évidence*. C’est un métal d’un blanc argentin , très-brillant , dur et malléable , de manière qu’on peut l’aplatir sous le marteau. Il fond, d’après Liebig,-à une température qui n’excède pas celle à laquelle l’argent entre en fusion. A la température ordinaire , il n’éprouve acunè altération de la part de l’air, quand celui-ci est sec.; mais il perd son éclat métallique dans l’air humide*. L’eau pure ne l’oxide point. Il brûle dans l’air atmosphérique et dqns le gaz oxigène , à-la température sous l’influence de laquelle le verre se ramollit , répand un vive lumière , et se convertit en magnésie. Les acides étendus le dissolvent à froid ,
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avec dégagement de gaz liydrogène. L’acide nitrique le dissout en dégageant du gaznitrogène , et l’acide sulfurique concentré, en dégageant de l’acide sulfureux. Ses dissolutions dans les acides contiennent de la magnésie.
calcium
Le calcium est d’un blanc argentin et solide. 11 s’oxide rapidement à l’air. A la température ordinaire, cette oxidation a lieu sans dégagement de lumière-, mais il survient une déflagration quand on chauffe le métal à l’air. L’eau le convertit, avec dégagement de gaz hydrogène, en oxide calcique, qu’elle dissout.
STRONTIUM
Le strontium n’a été obtenu que par Davy. Il ressemble au barium pour les qualités extérieures et les propriétés.
5o. BARIUM.
Le barium ressemble à l’argent. Il est plus pesant que l’acide sulfurique concentré, et malléable. Il fond avant d’être rouge. À l’air , il s’oxide et se couvre d’une croûte blanche. Quand on le chauffe à l’air libre, il brûle avec une Lumière d’un rouge foncé. L’eau et les acides l’oxident , en donnant lieu à un dégagement violent de gaz hydrogène.
5l. LITHIUM.
Le lithium est très-peu connu à l’état métallique ; on dit qu’il a de la ressemblance avec le sodium.
SODIUM
Le sodiumestd’un blanc argentin, et il a beaucoup d’éclat métallique. liest pulvérisable à une température inférieure au point de congélation de l’eau , mais il devient malléable à une température un peu plus élevée. A la température ordinaire, il a la consistance de îa cire, et il se fluidifie h plusieurs degrés au dessous du terme d’ébulli-
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tion de l’eau ; au rouge obscur il est volatil. Ce métal est plus léger que l’eau. Il s’oxide à l’air, même parfaitement sec , et s’y couvre d’une croûte de soude. Cependant cette oxidalian n’a lieu que d’une manière lente dans l’air sec. La chaleur la rend plus active ; mais le métal s’enflamme avant qu’elle soit accomplie, quand on le chauffe presque jusqu’au point de le faire rougir. L’eau pure oxide le sodium, avec un violent dégagement de gaz hydrogène , mais sans production de lumière. Cependant, lorsqu’on dissout un peu de gomme dans l’eau , les petits morceaux de sodium qu’on jette ensuite dans ce liquide s’arrêtent plus long-temps sur un point, ce qui augmente assez la chaleur pour les déterminer à prendre feu, et pour les faire courir çà et là sur la surface de l’eau. La flamm^ que le sodiym donne en brûlant est jaune ; le métal s’enflamme même lorsqu’on l’humecte avec très-peu d’eau. Quand on le jette sur du mercure, ce dernier, même lorsque l’air est sec , le lance loin de lui avec une explosion accompagnée de lumière et de chaleur.
POTASSIUM
Le potassium ressemble beaucoup au sodium, quant à ses qualités extérieures. Il a presque la même couleur et presque autant d’éclat: cependant, à la température ordinaire , il est , non pas coulant comme le mercure , mais seulement demi-fluide. Jusqu’à 5o à 60 degrés, il devient complètement liquide. Au terme de la congélation de l’eau, il est solide et cassant. A la chaleur du rouge obscur, il est volatil et susceptible d’être distillé ; cependant sa volatilité est un peu moins grande que celle du sodium. Il a une pesanteur spécifique moindre que celle de l’eau et du sodium. Exposé à l’air, il s’oxide peu à peu , à la température ordinaire, sansproduire aucun phénomène d’ignition, et cependant avec plus de rapidité que le sodium. Mais
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lorsqu’on le chauffe au contact de l’air , il prend feu et brûle avec beaucoup de violence. L’eau l’oxide plus vivement que le sodium , avec dégagement de gaz hydrogène. Quand on le jette sur la surface de l’eau , il y tournoie long-temps , et le gaz hydrogène qui se dégage brûle alo*s avec une flamme, non pas jaune comme il arrive quelquefois quand on opère sur du sodium , mais rouge ou violette. Le potassium s’enflamme meme sur de la glace. Lorsqu’on le projette sur du mercure, il s’amalgame tranquillement avec ce métal , pourvu que l’expérience ait lieu dans un air sec , ce qui le distingue du sodium. Ce n’est qu’à l’air libre, en raison de l’humidité contenue dans l’atmosphère, qu’il tournoie sur le mercure, à cause du dégagement de gaz hydrogène qui s’opère dans cette circonstance.
QUALITATIVES
Lorsque, dans une analyse chimique qualitative, il s’agit de déterminer tous les principes constituas que renferme une substance, on peut fréquemment, par quelques expériences faites sans ordre, arriver d’une ma- * nière prompte à la découverte de l’un ou de l’autre de ces principes; mais il y a presque toujours de l’avantage à suivre pour cela une marche systématique*, car, dans les analyses qualitatives, il est très-facile, lorsqu’on néglige les minuties, de commettre des erreurs graves, et de ne point apercevoir plusieurs des substances qui entrent dans la combinaison soumise à l’examen.
Avant de décrire la marche à suivre pour trouver les principes constituans des combinaisons composées, il est
nécessaire de parler des réactifs au moyen desquels on
arrive à ce résultat, et de la manière de les employer.
Le nombre des réactifs dont on se sert dans les analyses qualitatives de combinaisons ne contenant que des substances qui se rencontrent fréquemment, n’est point considérable. Les principaux sont ceux qui suivent :
i. Acide hy droclilorique . De tous les acides qu’on emploie dans les analyses chimiques , celui-là est le plus in-
dispensable. Il ne sert pas seulement pour découvrir l’oxide argentique (p. 99), Foxide mèrcureux ( p. ïo3), et Foxide plombique ( p. 77 ), mais encore et principalement pour dissoudre la plupart des substances qui sont insolubles dans l’eau. C’est aussi à Facide bydroelilorique qu’on a recours de préférence lorsqu’il s’agit de rendre acide une dissolution neutre ou alcaline, et il n’y a qu’un petit nombre de cas où il soit mieux de recourir pour cela à un autre acide. On s’en sert aussi pour découvrir Facide carbonique ( p. 2i3 ). Il est égalementpréférable à d’autres acides volatils, lorsqu’on veut constater l’existence de traces d’ammoniaque dans des dissolutions (p. 16). D’ordinaire, on l’emploie médiocrement étendu , et il n’y a que peu de cas où Fou soit obligé de recourir à un acide plus fort et fumant.
2 .Acide nitrique. Cet acide sert, dans quelques cas, à dissoudre des substances qui sont insolubles dans l’eau, et c’est alors à lui qu’on a recours lorsqu’il faut éviter la présence de Facide bydroelilorique. Quelquefois aussi on prend de Facide nitrique , au lieu d’acide bydroelilorique , pour rendre acides des dissolutions neutres ou alcalines; cela n’est cependant nécessaire que rarement. Mais on emploie Facide nitrique surtout pour dissoudre des métaux et des alliages métalliques, parce que la plupart des métaux ne se laissent souvent dissoudre que par lui. Il sert encore pour oxider des sulfures métalliques (p. 32/} ) , et pour convertir, dans des dissolutions, un degré d’oxidation en un autre plus élevé, comme par exemple de Foxide ferreux en oxide ferrique. Ordinairement on emploie un acide nitrique pur de la force de l’eau forte ; il n’y a que quelques cas, principalement lorsqu’il s’agit d’oxider les sulfures métalliques , où Don se serve de Facide nitrique fumant contenant de Facide nitreux. Fréquemment 011 fait usage, au lieu d’acide nitrique, d’un mélange d’envirpù une partie de cet acide et deux d’acide bydroelilorique
( eau régale ). Dans ce cas il n’est naturellement pas nécessaire que l’acide nitrique soit exempt d’acide hydrochlorique; mais il doit l’être d’acide sulfurique.
3. Acide sulfurique. L’acide sulfurique concentré est employé quand on veut savoir si une substance contient de l’acide borique ( p. 209) ou des acides volatils. Il sert à découvrir l’acide cblorique (p. 86 ) et l’acide bromique (p. 191) dans leurs sels*, le chlore (p. 2q3), le brome (p. 298), l’iode ( p. 3o3) et le fluor ( p. 3o6) , dans leurs combinaisons avec des métaux. L’acide étendu d’environ six à huit parties d’eau sert «à reconnaître et à précipiter la baryte (p. 20 ) , la strontiane (p. 24), l’oxide plombique (p. 76), et souvent aussi à découvrir la chaux (p. 2 6 ). Au lieu de l’acide sulfurique étendu on emploie avec avantage, dans quelques cas, une dissolution de sulfate potassique , ainsi que je le ferai voir plus loin (p. 414)*
4. Ammoniaque. On s’en sert particulièrement pour saturer des liqueurs acides, but dans lequel elle est préférable aux dissolutions des alcalis fixes. On l’emploie également pour distinguer les dissolutions des sels alcalins, de la baryte, de la strontiane et de la chaux, de celles des sels de magnésie, d’alumine et d’autres terres, celles-là n’étant point précipitées par elle, tatidis que celles-ci le sont. On y a recours aussi pour découvrir l’oxide cuivrique (p. 94) et l’oxide niccolique (p. 64), pour dissoudre le chlorure argentique (p. ioi); et pour le distinguer du chlorure mercureux et du cholure plombique. L’ammoniaque est, comme l’acide hydrochlorique, du nombre des réactifs dont on ne peut point se passer.
5. Potasse pure , à l’état de dissolution. La dissolution de la potasse pure sert pour découvrir l’ammoniaque dans ses combinaisons (p. 17). On l’emploie aussi pour séparer et distinguer les dissolutions d’alumine (p. 37), d’oxide zincique (p. 59), d’oxide plombique (p. 75), et de quelques autres terres et oxides métalliques , de celles
d’autres bases qui sont bien précipitées par la potasse, mais qui ne sont point redissoutes par un excès de ce réactif. La potasse est employée aussi pour l’absorption de quelque gaz, par exemple du gaz acide carbonique, du gaz chlore, du gaz sulfide hydrique, etc.
6. Carbonate potassique , à l’état de dissolution , en place duquel on peut employer une dissolution de carbonate sodique , celle-ci rendant les mêmes services dans la plupart des cas. Les dissolutions de ces carbonates alcalins précipitent beaucoup d’oxides métalliques et toutes les terres des dissolutions de leurs sels, et distinguent ainsi ces dernières de celles des alcalis , qui n’éprouvent aucun changement de leur part. A l’état sec , les carbonates potassique et sodique servent pour décomposer les combinaisons de l’acide silicique ( p. 223 ), et en général lessubstances qui résistent à l’action des acides.
Carbonate ammoniacal, à l’état de dissolution. Cette dissolution peut, dans la plupart des cas, être employée comme celles des carbonates potassique et sodique. Il est cependant beaucoup de circonstances dans lesquelles le carbonate ammoniacal est, ou préféré, ou seul usité, comme par exemple lorsqu’il s’agit de séparer les terres des alcalis , et de dissoudre la glucine et d’autres bases.
8. Sulfide hydrique. Ordinairement on se sert de sa dissolution dans l’eau*, quelquefois cependant on fait passer directement le gaz à travers la liqueur qu’on veut examiner, Le sulfide hydrique est un réactif fort important et infaillible pour reconnaître les oxides métalliques. Comme quelques oxides métalliques sont précipités par lui de leurs dissolutions acides, que d’autres le sont seulement de leurs dissolutions alcalines , enfin, que les alcalis et les terres ne le sont point du tout , il est convenable de baser la marche systématique qu’on doit suivre, dans les analyses qualitatives , sur la manière dont les différentes substances se comportent avec le sulfide hydrique et le suîfhydrate am-
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monique. C’est pourquoi il en a déjà été parlé fort au long dans la première Partie de ce volume, et j’en ai encore présenté un court aperçu (p. 3/jo). La dissolution de sulfide hydrique qu’on emploie dans des analyses qualitatives doit être aussi saturée que possible ; il faut avoir ssîn de la tenir dans des flacons bien bouchés, et qui ne soient pas trop grands, parce qu’en la débouchant souvent , elle se décompose et devient tou£-à-fait hors d’état de servir.
9. Sulfhydrate ammonique. O11 s’en sert, au lieu du sulfide hydrique, pour précipiter les oxides métalliques de dissolutions neutres ou alcalines.
10. Chlorure harytique , à l’état de dissolution. La dissolution du chlorure bary tique ne sert pas seulement à découvrir l’acide sulfurique et les dissolutions des sulfates (p. 160), mais encore à précipiter un très-grand nombre d’acides qui forment avec la baryte des sels insolubles dans l’eau. Il est peu de cas où, au lieu de la dissolution du chlorure harytique , on emploie celle du nitrate ou de Y acétate harytique , ainsi qu’on le verra plus loin (p. /j. ï 5) .
1 1 . Nitrate argcntique , à l’état de dissolution. Il sert principalement à découvrir l’acide hyclrocblorique et les dissolutions des chlorures métalliques (p. 292). On l’emploie encore pour trouver certains acides qui donnent avec l’oxide argentique des combinaisons insolubles ou peu solubles dans l’eau, comme l’acide bromique (p. 190), l’acide phosphorique ( p. 1 95 ) , l’acide borique ( p. 209 ), l’acide arsénique (p. 2 66), l’acide arsénieux (p. 2^3), l’acide hydrobromique et les dissolutions des bromures métalliques (p. 296), l’acide hydriodique et les dissolutions des iodures métalliques ( p. 3oo ).
12. Chlorure ammonique , à l’état de dissolution. La dissolution du sel ammoniac est employée pour rendre les dissolutions de quelques bases, comme la magnésie, l'oxide manganeux, l’oxide zincique, l’oxide niccoiique, l’oxide
cobal tique, etc. , non précipitables par l’ammoniaque ou par les dissolutions des carbonates alcalins fixes, et séparer ainsi ces substances d’autres combinaisons. On s’en sert aussi quelquefois , dans les analyses qualitatives, pour précipiter l’alumine de sa dissolution dans la potasse (p. 35), Adéfaut de sel ammoniac, on peut, avec le meme résultat, verser de l’acide hydrocbîorique en excès dans la dissolution qu’on se propose d’examiner, et y ajouter ensuite de l’ammoniaque.
i3. Acide oxalique. Au lieu de sa dissolution , on peut employer, dans la plupart des cas, celle du bioxalate potassique qui se trouve dans le commerce (sel d’oseille). Il n’y a qu’un petit nombre de circonstances dans lesquelles on ait besoin de l’acide pur. Il est inutile, dans les analyses qualitatives, d’avoir de l’oxaîate ammonique tout préparé, parce qu’on peut toujours le faire soi-même très-facilement en ajoutant un léger excès d’ammoniaque à la dissolution de l’acide oxalique. Les dissolutions des oxalates servent principalement, dans certains cas , à découvrir la eliaux dans les sels solubles par l’eau (p. 26), mais on les emploie aussi pour précipiter plusieurs oxides métalliques.
1 4- Phosphate sodique , à l’état de dissolution. Il sert surtout pour reconnaître la magnésie (p. 3i ), et pour la distinguer, dans des dissolutions acides, d’avec les alcalis, comme aussi pour précipiter les terres et beaucoup d’oxides métalliques.
1 5. Chlorure plalùiique . Il doit être exempt d’acide nitrique, et dissous dans de l’alcool. Cette dissolution ne sert qu’à trouver Ja potasse ( p. 3 ) et l’ammoniaque ( p. 1 5 ).
16. Acide hydrofluosilicique. Il sert pour distinguer la baryte de la strontiane et de la chaux (p. 18 , 22 et 26 ) , comme aussi quelquefois à reconnaître la potasse (P- 3);
ij. Cyanure ferroso-potassique , à l’état de dissolution. Sa dissolution sert à découvrir beaucoup d’oxides métal-
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liques, particulièrement l’oxide ferrique (p. 72). Cependant, par les motifs qui été développés ( p. 356) , il faut être circonspect dans l’usage qu’on en fait.
18. Cyanure ferrico- potassique , à letat de dissolution. La dissolution du cyanure ferrico-poiassique sert surtout à rechercher l’oxide ferreux, lorsqu’il se trouve en même temps de l’oxide ferrique dans une dissolution (p. 7 3). Elle peut aussi être employée pour découvrir beaucoup d’oxides métalliques. Cependant il faut mettre de la cir** conspection dans l’usage qu’on en fait, par les motifs qui ont été exposés ( p. 35^ ).
19. Chlorure calcique , à l’état de dissolution. Cette dissolution sert rarement, par exemple pour précipiter l’acide phosphorique (p. 194)- Dans la plupart des cas, elle peut fort bien être remplacée par une dissolution de chlorure barytique.
20. A cétateplomhique , à l’état de dissolution. On l’emploie également dans quelques cas, pour découvrir l’acide phosphorique (p. 196).
21. Sulfate ferreux. Récemment dissous dans l’eau, il sert pour reconnaître l’or ( p. i35)et l’acide nitrique
22. Chlorure st, anneux. La dissolution récemment préparée du chlorure stanneux, à laquelle on a ajouté assez d’acide hydrochlorique pour la rendre claire, sert à découvrir l’oxide aurique et le chlorure aurique (p. i35 ), de même que pour opérer la réduction de certains oxides métalliques faciles à réduire.
Les dissolutions du sulfate ferreux et du chlorure stanneux sont très-sujettes à devenir incapables de servir, parce qu’elles ont absorbé de l’oxigène; c’est pourquoi il faut les préparer peu de temps avant de les mettre en usage.
23. Alcool. On s’en sert pour précipiter complètement le sulfate calcique ( p. 28 ).
Les re'actifs qui viennent d’être énumérés, et auxquels il faut ajouter encore X eau distillée et le papier de tournesol , suffisent pour la plupart des analyses qualitatives. Fréquemment on en emploie d’autres encore ; mais ceux-là servent principalement pour étudier de plus près l’un ou l’autre des principes constituais qui ont été isolés dans l’analyse , ou pour analyser des substances rares. Les plus importans sont ceux qui suivent :
1. Acide tantrique. Sa dissolution concentrée sert à découvrir la potasse ( p. 4)? ainsi qu’à la distinguer de la soude ( p. 7) , de la lilliine (p. 1 1 ) et même de l’ammoniaque (p. i5)*
2. Sulfate aluminique. O11 emploie sa dissolution pour découvrir la potasse (p. 5 ) et l’ammoniaque ( p. i5).
3. Acide nitropicrique. Il sert à découvrir la potasse, pour laquelle il est le plus sensible de tous les réactifs
4. Succmate ammonique. On emploie sa dissolution neutre pour distinguer la baryte de la strontiane et de la chaux, à défaut d’acide hydrofluosilicique(p. 19, ^3et 27). Il peut aussi servir, dans les analyses qualitatives, pour séparer de petites quantités d’oxide manganeux mêlées avec de l’oxicle ferrique. Dans la plupart des cas le succinate sodique peut remplacer le succiuate ammonique.
5. Chromât e potassique. Sa dissolution sert pour précipiter plusieurs oxides métalliques.
6. I o dure potassique. Sa dissolution est également employée comme réactif pour plusieurs oxides métalliques, dans les dissolutions desquels elle produit un précipité d’une couleur caractéristique. Cependant j’ai déjà dit précédemment ( p. 3oo ) que l’iodure potassique n’est point un réactif certain.
7. Bicarbonate potassique , ou , à son défaut, bicarbonate sodique. Les dissolutions de ces sels servent principalement à distinguer la magnésie de l’alumine (p.3 1 et 35)5
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la baryte, la strontiane et la chaux, de l’oxide manga-
neux, etc.
8. Sulfate potassique. On se sert de sa dissolution, en place d’acide sulfurique étendu , pour distinguer la chaux de la baryte. Elle donne un meilleur résultat que l’acide sulfurique, quand ce dernier n’est pas d’une force déterminée. La dissolution du sulfate potassique précipite surle-champ celles des selsharyliques, mais ne précipite qu’au bout de quelque temps celles des sels calciques, et ne les précipite pas du tout lorsqu’elles sont trop étendues. Elle sert aussi à précipiter et reconnaître la thorine(p. 42*)> l’yttria (p. 43), l’oxide céreux (p. 45) et la zircone (p. 48).
g. Sulfate calcique. Sa dissolution est propre à faire reconnaître l’acide oxalique ( p. 219 ).
Eau de chaux . Elle peut être employée pour précipipiter l’acide arsénieux (p. 2^3), l’acide carbonique (p. 2 11), et souvent aussi les dissolutions des phosphates.
11. Chlorure aurique . Sa dissolution neutre sert à reconnaître l’oxide ferreux, l’oxide stanneux (p. 1 35 et 1 2g), et quelques acides qui en séparent de l’or métallique.
12. Nitrate mercureux. On emploie sa dissolution pour précipiter et reconnaître l’or et les dissolutions de platine (p. 1 16 et t 55), comme aussi pour précipiter quelques autres dissolutions métalliques.
13. Cyanure mercurique. On peut s’en servir pour découvrir le palladium (p. 120), et, dans quelques cas, le platine (p. 1 1 3).
i4- Chlorure mercurique. Sa dissolution peut principalement être employée pour reconnaître les acides phosphoreux et hypophosplioreux , ainsi que leurs sels , quand ils se trouvent mêlés avec de l’acide phosphorique ou des phosphates (p. 2o3 et 206). On peut aussi s’en servir pour trouver des substances capables de réduire Vq chlorure mercurique en chlorure mercureux ou en mer¬
cure.
15. Sulfate cuivrique. On peut quelquefois employer sa dissolution pour découvrir l’acide arsénieux (p. 266 ).
16. décide sulfureux. Sa dissolution dans l’eau, ou aussi dans l’alcool , qui en absorbe davantage , sert particulièrement à précipiter l’acide sélénieux de ses dissolutions et de celles de ses sels (p. 175). Cependant il vjr;.it mieux , au lieu d’acide sulfureux, employer la dissolution d’un sulfite alcalin , soit du sulfite ammonique , soit du sulfite sodique. Mais , à l’égard de ce dernier , il faut ne s’en servir qu’à l’état solide, ou ne le faire dissoudre que peu d'instans avant l’expérience.
17. Sous-silicate potassique (liqueur des cailloux). Sa dissolution est employée pour découvrir l’acide pliosphorique dans le pliospliate aluminique (p. 197).
18. Acétale harjtique. Usité, dans les analyses qualitatives , pour séparer la magnésie des alcalis fixes.
19. Sulfocyanure potassique , à l’état de dissolution. Pour découvrir les plus petites traces d’oxide ferrique (p. 358).
20. Nitrate potassique , à l’état solide. Pour découvrir le carbone et les corps qui en contiennent, ainsi que pour oxider beaucoup de métaux et d’autres substances.
21. Zinc , à l’état métallique. Polir précipiter plusieurs métaux de leurs dissolutions.
22. Fer , à l’état métallique. Pour précipiter des quantités très petites de cuivre contenues dans des dissolutions
28. Cuivre . On l’emploie, à l’état métallique, tantôt en feuilles pour reconnaître l’oxide mercureux ( p. io3) et l’oxide mercurique (p. 107)? tantôt en limaille, pour découvrir l’acide nitrique (p. 180).
Or. L’or battu sert pour découvrir l’acide nitrique
2 5. Suroxide de manganèse , ou, dans beaucoup de cas, à sa place, suroxide plombeux ou suroxide plorn-
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bique. Employé pour découvrir l’acide hydrochlorique
et la plupart des chlorures métalliques (p. 290 et 294).
26. Indigo. Sa dissolution dans l’acide sulfurique concentré fumant sert à découvrir l’acide nitrique*
Àmidon. On s’en sert pour découvrir l’iode (p
et les iodures métalliques (p. 3oi).
28. Teinture de noix de galle. Elle peut servir, dans certains cas, à découvrir, dans des dissolutions, de petites quantités d’oxide ferreux, attendu qu’elle rend alors la liqueur d’un bleu noir, ou , si l’oxide ferreux ne s’y trouve qu’en très-faible proportion , qu’elle lui donne une couleur violette. Mais cette coloration n’a point lieu en présence d’un acide libre. La teinture de noix de galle peut être employée aussi pour reconnaître l’acide titanique (p. 23o, 227)et l’acide tantalique (p. 227,230). Mais c’est un réactif sur lequel on ne doit pas compter pour d’autres oxides. Aussi, dans la première Partie de ce volume, a-telle été citée rarement comme réactif. On l’obtient en faisant digérer à froid de la noix de galle grossièrement pulvérisée dans de l’alcool étendu d’une égale quantité d’eau.
Parmi les réactifs les plus indispensables, se rangent encore ceux qu’on emploie dans les essais au chalumeau. Car, même dans les analyses qualitatives par la voie humide , on ne peut souvent pas , comme je l’ai déjà dit plus haut , se dispenser de recourir au chalumeau. Berzelius ayant fait connaître en détail, dans son traité, les réactifs auxquels on doit avoir recours pour exécuter ces essais , je renvoie à cet ouvrage, qui , pouvant être consulté toutes les fois qu’il s’agit d’analyses qualitatives, m’a permis d’être très-court dans la description que j’ai donnée des essais au chalumeau.
DES APPAREILS
gent qu’un très-petit nombre d’appareils fort simples, qu’on peut aisément se procurer partout.
Les objets les plus indispensables dans ces recherches, par la voie liumide, sont de petits verres, dans lesquels on dissout les substances qu’on veut examiner et on essaie les dissolutions par les divers réactifs. On prend quelquefois pour cela des verres peu larges et à pied , ayant la forme de ceux qui servent à boire le vin de Champagne. Ceux-là se tiennent fort bien ; mais il est impossible d’y chauffer un liquide à la flamme d’une lampe à esprit-devin , ce dont la nécessité se présente dans presque toutes les analyses qualitatives. Il vaut donc mieux employer pour ces analyses des verres cylindriques, qui peuvent facilement être faits avec des tubes de verre blanc. On choisit à cet effet des tubes appelés à baromètre, dont le verre ne soit pas trop épais , et on les coupe en cylindres ayant une longueur double de celle qu’on veut donner aux verres d’essai. On chauffe alors ces cylindres l’un après l’autre , dans le milieu, à la flamme d’une lampe d’émailleur, et lorsque le verre est devenu mou, on en écarte les extrémités, de manière qu’on obtient deux tubes pareils, qui sont presque soudés à l’un de leurs bouts. On fait fondre entièrement cette extrémité du tube, et on la soufle un peu , de manière quelle devienne hémisphérique* Le bord supérieur du verre peut être chauffé à la flamme delà lampe d’émaiileur, et renversé un peu, afin qu’il soit facile d’épancher les liquides hors du vase. La longueur qui convient le mieux pour ces sortes de verres, est celle de cinq pouces, sur un diamètre de huit lignes. On y peut très-bien chauffer et même faire bouillir les dissolutions, ainsi que les précipités qui ont été produits. Mais, afin que, quand on y fait bouillir des substances insolubles avec des liquides, ceux-ci ne bouillonnent pas trop, il est nécessaire que leur fond soit soufflé d’une manière uniforme , et que le verre n’en soit pas trop épais. On a besoin, pour I. 27
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les analyses qualitatives, d’environ vingt verres pareils , qu’on dispose en deux rangées sur un support simple, comme le représente la fig. 5, pl. Fe. On place à la seconde rangée des verres un peu plus longs et plus larges que les supérieurs. Comme les phénomènes que les réactifs produisent dans les dissolutions des substances à examiner ne se prononcent pas toujours sur-le-champ , et ne deviennent souvent manifestes qu’au bout d’un certain laps de temps , il faut laisser un peu en repos la dissolution mêlée avec le réactif. Pour éviter alors de commettre des erreurs, on écrit sur une étiquette le nom des réactifs qui ont été ajoutés aux dissolutions dans les verres. Lorsqu’on a beaucoup d’analyses qualitatives à faire, on se procure plusieurs appareils semblables à celui qui vient detre décrit. Il convient d’avoir un appareil à part pour les précipitations à l’aide du sulfide hydrique dissous dans l’eau et du sulfhydrate ammonique , parce qu’il est absolument indispensable de l’établir dans un endroit où règne un fort courant d’air, afin que les vapeurs nuisibles puissent se dissiper. Celte précaution doit n’ètre jamais négligée, non-seulement parce que le sulfide hydrique a une odeur fort désagréable , mais encore parce qu’il peut agir d’une manière extrêmement nuisible sur la santé. Quant aux expériences avec d’autres réactifs , elles peuvent être faites dans une chambre.
Indépendamment des verres à essai , on a besoin encore de quelques petits entonnoirs en verre qui s’y adaptent , et de filtres en papier, pour recueillir les précipités obtenus.
Les autres vaisseaux et instrumens nécessaires sont : une petite lampe à esprit-de-vin, en verre, avec une tête en verre-, et, pour certains cas où l’on a besoin de produire des degrés de chaleur plus élevés, une lampe à esprit-devin à double courant d’air } une languette de feuille de platine *, un petit creuset mince en platine , pouvant contenir à peu près une once d’eau-, plusieurs petits creusets
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en porcelaine, de la même capacité*, quelques petites capsules en porcelaine*, un petit mortier en agate, avec son pilon ; plusieurs petits tubes de verre 5 et , clans certains cas seulement, lorsqu’on 11e peut seprocurer que des quantités très-faibles de la substance à examiner, quelques verres de montre. De petites cornues et des récipiens en verre ne sont nécessaires que dans quelques cas. La description de ces instrumens qui, d’ailleurs, sont indispensables dans toutes les opérations chimiques , se trouvera dans le huitième volume de la traduction française du Traité de c/ffmie de Berzelius c’est pourquoi je crois pouvoir me dis* penser de la donner ici.
J’ai déjà dit ( p. 4*6) que les essais au chalumeau sont indispensables dans la plupart des analyses qualitatives. Les instrumens qu’ils exigent sont décrits tout au long dans le Traité du chalumeau , par Berzelius,
QUALITATIVES
Un commençant éprouve de la difficulté à déterminer les quantités sur lesquelles il doit agir dans les analyses qualitatives 11 n’est pas à conseiller , même lorsque la substance qu’on veut examiner est cabondante, d’opérer sur des quantités trop considérables, quoiqu’aîors l’opération soit singulièrement facilitée par la faculté qu’on a de prendre des parties différentes de cette substance pour déterminer les divers principes constituais, ce qui n’est point praticable quand on n’en a que peu à sa disposition. Dans tous les cas, il ne faut jamais mettre en expérience la totalité de la substance sur laquelle on veut agir , et l’on doit toujours en réserver une partie, à moins d’impossibilité absolue. Il importe de ne point négliger cette précaution , même lorsque la quantité de la substance qu’on va examiner est tres-faible.
Qu’on ait en son pouvoir des quantités fortes ou faibles de la substance qu’il s’agit d’examiner, il faut toujours débuter par en consacrer une très-petite portion à reconnaître si elle ne contient que des matières inorganiques, ou s’il s’y trouve aussi des matières organiques. A cet effet , quand la substance est à l’état de poudre , on en prend ce qu’il est possible d’enlever à plusieurs reprises successives avec la pointe d’un couteau , ou , si elle est en morceaux , on en met à part quelques petits grains, qu’on introduit dans un tube eu verre blanc, soudé à Tune de ses extrémités , et ayant deux pouces environ de longueur, sur un diamètre de quelques lignes. L’extrémité soudée de ce tube peut être légèrement soufflée, mais il faut qu’elle le soit fort peu, afin que le verre n’offre pas des parois trop minces en cet endroit. Le bout soudé , contenant la substance qu’on veut essayer , est alors cliauilé à la flamme d’une petite lampe à esprit de vin , opération pendant laquelle le tube ne doit être tenu ni perpendiculaire, ni horizontal , mais très-légèrement incliné. Les substances organiques se colorent presque toutes fortement en noir par l’action du feu, lorsque l’air n'a point librement accès jusqu’à elles ; en même temps aussi se forment, sinon toujours , du moins dans la plupart des cas, les produits ordinaires de la distillation des substances organiques, de l’huile et de l’eau empyreumatiques.
Lorsqu’il n’y a point de substances organiques , on examine encore , dans cette expérience, si la substance qu’on veut essayer contient de l’eau ou d’autres matières volatiles. En effet , quand il y a de l’eau , elle se rassemble, pendant qu’on chauffe le tube, sur les points les plus froids. Au moyen d’une étroite bandelette de papier de tournesol qu’on introduit dans ce tube, de manière qu’elle soit mouillée par l’eau condensée, on peut alors s’assurer si cette dernière réagit à la manière des acides ou des alcalis. Une réaction alcaline de l’eau indique, dans certains
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cas, la présence de l’ammoniaque, à moins qu’une petite quantité de la substance elle-même qu’on examine et qui est susceptible de réagir à la manière des alcalis sur le papier de tournesol, ne soit parvenue mécaniquement dans la partie supérieure du tube.
Les substances inorganiques subissent fort, souvent , à la vérité, des cliangemens essentiels par l’action de la chaleur; et il peut même arriver quelquefois qu’elles noircissent, soit parce qu’elles contiennent accidentellement des matières organiques, soit en raison d’autres causes encore. Mais lorsque, par contr’épreuve , ou chauffe de cette manière line petite quantité d’une substance organique , les phénomènes sont si manifestement différens , dans la plupart des cas, qu’il est fort rare qu’on puisse encore, après l’expérience, conserver des doutes sur la présence ou l’ab~ sence de substances organiques faisant partie essentielle de celle qu’on essaie. Cependant, si ce cas arrive, on fait fondre un peu de nitrate potassique dans un petit creuset en porcelaine, et l’on projette ensuite dans le sel fondu une petite quantité de la substance qu’il s’agit d’examiner. Toutes les matières organiques , sans presque aucune exception , produisent de cette manière une détonation ; ce qui néanmoins a lieu également pour les substances inorganiques combustibles, par exemple pour le soufre, les sulfures métalliques , quelques métaux , et certains corps métalloïdes à l’état d’extrême division. Quoi qu’il en soit, la propriété de noircir fortement par la chaleur et de détonner parle nitrate potassique , n’appartient guère qu’aux substances organiques.
Il n’entre pas dans mon plan de montrer comment on doit s’y prendre pour déterminer la substance organique quand l’expérience qui vient d’être rapportée a constaté qu’il en existe réellement une. La chimie analytique des substances organiques n’est point non plus assez avancée pour que la détermination de toutes ces matières puisse
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être traitée, dans un manuel d’analyse chimique, d’une manière aussi complète que celle des substances inorganiques. Mais lorsque la combinaison qu’on examine contient des matières inorganiques avec des substances organiques, et que surtout les premières sont fixes, on peut les déterminer malgré la présence des dernières.
Comme la présence de substances organiques, surtout de celles qui, à l’état de pureté, ne peuvent point être volatilisées par la chaleur sans éprouver une décomposition totale , modifie diversement la manière dont un grand nombre de substances inorganiques se comportent avec les réactifs, ainsi que je l’ai fait voir dans la première Partie, en traitant de chacun de ces dernières, ce qu’il y a de mieux à faire est de détruire , par la combustion , les matières organiques dans la substance qu’on se propose d’analyser. La meilleure manière d’y procéder consiste à chauffer une faible quantité de cette substance dans un petit creuset en platine , au moyen de la flamme d’une lampe à esprit-de-vin à double courant d’air. On dispose le creuset obliquement, et l’on pose le couvercle dessus , de manière qu’il ne couvre qu’à peu près les trois quarts de l’ouverture. Pendant que la substance rougit, on favorise l’accès de l’air atmosphérique, en plaçant une mince languette de tôle non étamée dans la partie découverte du creuset. Cependant si la substance qu’on examine contient des oxides métalliques qui soient faciles à réduire par le charbon, la combustion des matières organiques ne doit point avoir lieu dans un creuset de platine, qui s’en trouverait totalement gâté. Il faut alors faire l’opération dans un creuset de porcelaine *, ce qui entraine souvent des difficultés , parce qu’on ne peut point donner à un pareil vase, sur une lampe à esprit-de-vin, le degré de chaleur qui est nécessaire pour la combustion de la substance organique. Cependant, comme la présence delà plupart des oxides métalliques peut être reconnue à l’aide de la
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dissolution desulfide hydrique ou du sulfhydrate amniotique, de même que celle d’un grand nombre de terres et d’alcalis au moyen de certains autres réactifs, il est souvent possible, dans ce cas, d’opérer l’analyse de la substance qu’on veut essayer, en la soumettant à un examen systématique par la voie humide , pourvu qu’alors on ait égard à tout ce qui a été dit , dans la première Partie de cë volume , relativement aux modifications que la présence des matières organiques apporte à la manière dont un très-grand nombre de substances se comportent avec les réactifs.
Avant de procéder à l’analyse proprement dite par la voie humide , il faut examiner si la substance sur laquelle on va opérer est soluble , soit en totalité, soit en partie, ou insoluble dans l’eau. La marche à suivre diffère ordinairement , comme je le ferai voir plus loin, suivant que la combinaison est ou n’est pas soluble dans l’eau. L’analyse offre aussi plus de difficultés dans le second cas que dans le premier. On reconnaît aisément la solubilité de la substance sur laquelle on agit, en en prenant un peu, environ un gramme, qu’on agile d’abord avec de l’eau distillée dans un verre à essai, etqu’ensuite, lorsqu’elle ne se dissout point ainsi , on fait chauffer avec le liquide à la flamme d’une petite lampe à esprit-de-vin. Si la substance refuse encore de se dissoudre, on filtre une petite quantité de l’eau avec laquelle elle a été agitée, et l’on en évapore quelques gouttes avec précaution sur la feuille de platine, à la flamme de la lampe h. esprit de vin ; si l’on obtient de cette manière un résidu , la substance est partiellement soluble ; s’il n’en reste pas , elle est tout-àfait insoluble dans l’eau.
Les débutans qui, pour leur propre instruction, veulent s’exercer aux analyses qualitatives, doivent d’abord choisir des substances à l’égard desquelles ils sachent que la composition en est simple. C’est pourquoi je vais coin-
mencer , dans les trois chapitres suivans , par indiquer la marche à suivre pour découvrir les principes constituais de combinaisons qui ne sont formées que d'une base et d’un acide, ou d’un métal et d'un corps non métallique, en ayant soin d’ailleurs que les principes n’appartiennent point à la catégorie de ceux qui sont très-rares. Dans les expériences de ce genre , on dissout une partie , environ un gramme, de la substance dont on veut connaître la composition , et l’on essaie la dissolution avec les difïerens réactifs, en se conformant aux préceptes qui feront le sujet des chapitres suivans.
IV. DE LA MARCHE A SUIVRE DANS L’ANALYSE QUALITATIVE DE COMBINAISONS QUI SONT SOLUBLE6 DANS l’eAU , ET QUI NE RÉSULTENT QUE d’uNË BASE UNIE A UN ACIDE , OU DUN MÉTAL UNI A UN CORPS NON MÉTALLIQUR , MAIS DONT LES PRINCIPES CONSTITUANS SE TROUVENT COMPRIS PARMI LES SUBSTANCES SUIVANTES.
i Potasse.
Bases.
Oxide ferrique.
3 Soude.
Oxide cadmique.
3 Ammoniaque.
Oxide plombique.
4 Baryte.
Oxide bismuthique.
5 Strontiane.
iB
Oxide cuivrique.
6 Chaux.
Oxide argenlique.
y Magnésie.
Oxide mercureux.
S Alumine.
Oxide mercurique.
9 Oxide manganeux.
Oxide aurique.
îo Oxide zincique.
Oxide stanneux.
i ï Oxide cobal tique.
Oxide stannique.
12 Oxide niccolique.
Oxide aniimonique.
i3 Oxide ferreux.
Acides et corps non métalliques.
i Acide sulfurique. 2 Acide nitrique.
3 Acide phospliorique. 5 Acide borique.
4 Acide arsénique. 6 Acide carbonique.
ou y Chlore 1 qui , dans la substance soumise à l’analyse,
8 Fluor > sont combinés avec un des métaux des
9 Soufre J bases énumérées précédemment.
i . Marche de ï analyse pour trouver la hase ou le métal .
A. On rend légèrement acide une portion de la dissolution aqueuse concentrée de la substance qu’on se propose d’examiner. Le mieux pour cela est d’y ajouter quelques gouttes d’acide liydrochlorique -, on ne prend de l’acide nitrique fort étendu que quand il existe de l’oxide argentique , de l’oxide mercureux , ou une grande quantité d’oxide plombique , ce qu’on peut reconnaître au précipité blanc qui se forme par l’instillation de quelques gouttes d’acide hydrochlorique. On ajoute à la dissolution assez d’eau saturée aussi fortement que possible de gaz sulfide hydrique , pour que la liqueur exhale manifestement l’odeur de ce dernier. S’il ne se produit pas de précipité , la base est une de celles comprises depuis le n° i jusqu’au n° i3. Si, au contraire, il s’en forme un, cette base est de celles comprises depuis le n° 1 3 jusqu’au n° 25, et par conséquent de Y oxide ferrique , de Y oxide cadmiquey de Y oxide plombique , de V oxide bismuthique , de Y oxide cuivrique , de F oxide argentique , de Y oxide mercureux , de Y oxide mercuriqüe , de Y oxide aurique , de Y oxide stanneux , de Y oxide çtannique ou de Y oxide antimonique.
Si le précipité produit par la dissolution de sulfide hydrique est noir, la base est une de celles comprises depuis le n° 16 jusqu’au n° 22 , par conséquent de l’oxide plombique , de Y oxide bismuthique , de Y oxide cuivrique , de Y oxide argentique , de Y oxide mercureux , de Y oxide mercurique ou de Y oxide aurique , Pour distinguer ces oxides les uns des autres, on fait les expérience suivantes :
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On ajoute de l’ammoniaque à une petite partie de la combinaison dissoute. Si elle prend par là une couleur bleue foncée, sans que l’addition d’un excès d’ammoniaque produise un précipité fixe, la base est de Yoxide cuivrique.
On étend de beaucoup d’eau une partie de la dissolution très-concentrée de la combinaison. S’il se produit ainsi un trouble laiteux, la base est de Yoxide bismuthique.
On ajoute à une partie de la dissolution une ou quelques gouttes d’acide hydroclilorique. S’il se forme de cette manière un précipité blanc , qui ne disparaisse point par l’addition d’une grande quantité d’eau , la base est de Yoxide argenlique ou de Yoxide meicureux. On distingue ces deux oxides l’un de l’autre par les expériences suivantes :
À une partie de la dissolution de la combinaison on ajoute une ou tout au plusquelquesgoultes d’anv moniaque. S’il en résulte un précipité d’un noir foncé, qui ne se redissolve pas dans un excès d’ammoniaque, mais qui prenne seulement par là une couleur noire moins intense, ou si l’ammoniaque, quand la dissolution est très-acide, détermine un précipité gris, insoluble dans un excès du réactif, la base est de Yoxide mercureiix.
Lorsque au contraire , une ou tout au plus quelques gouttes d’ammoniaque font naître dans la dissolution un précipité brun, qui disparaît aisément par l’addition d’une quantité un peu plus considérable d’alcali volatil , ou si l’ammoniaque ne produit pas de précipité dans la dissol u lion , surtout quand elle est acide , la base est de Yoxide urgentique.
A une partie de la dissolution on ajoute une dissolution de potasse en excès. Si l’on voit paraî-
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tre un précipité jaune , la base est de Y oxide mercm ique.
On verse une dissolution de sulfate ferreux dans une partie de la dissolution. Se forme-t-il par là un précipité brun, qui , après s’être déposé, ait toutes les qualités de l’or métallique , la base est de Y oxide auriqite.
On ajoute à la dissolution un peu d’acide sulfurique étendu , ou la dissolution d’un sulfate j s’il se produit un précipité blanc , la base est de Y oxide plombique .
Quand le précipité déterminé par la dissolution de sulfide hydrique est blanc laiteux, la base est de Y oxide ferrique.
Si ce précipité est jaune, la base est de Y oxide stannique ou de Y oxide cadmiqiie . Pour distinguer ces deux bases l’une de l’autre, on fait les expériences suivantes :
A une partie de la dissolution on ajoute du suifhydrate ammonique , après l’avoir neutralisée par l’ammoniaque, si elle est acide. Voit-on paraître ainsi un précipité jaune , insoluble dans un excès quelconque de suîfhydrate ammonique , la base est de Y oxide cadmique .
Lorsque l’addition du suîfhydrate ammonique à une partie de la dissolution , précédemment neutralisée par l’ammoniaque , si elle est acide, détermine la formation d’un précipité jaune, qui se redissout aisément dans un excès de suîfhydrate ammonique, la base est de Y oxide stannique.
Si le précipité produit par la dissolution de sulfide hydrique est brun foncé, la base est de Yoxide stanneux .
Lorsque ce précipité est d’un rouge orangé, la base est de Yoxide antimonique.
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B. Quand , après avoir été rendue acide , la dissolution de lasubstance qu’on veut examiner ne donnepas de précipité avec celle du sulfide hydrique, que par conséquent la base n’est point une de celles comprises depuis le n° 14 jusqu’au n° a5 , on verse dans la dissolution neutre delà combinaison du sulfhydrate ammonique, après avoir eu soin, si la liqueur est acide, de la neutraliser par le moyen de l’ammoniaque. Si ce réactif donne lieu à un précipité, la base est une de celles comprises depuis le n° 8 jusqu’au n° i3, et n’appartient point à celles qui sont inscrites depuis le n° i jusqu’au n° 7. C’est par conséquent de l’ alumine , de Y oxide mangci neux , de Y oxide zincique , de Y oxide cobaltique , de Y oxide niccoliqae ou de Y oxide ferreux.
Si le précipité produit par le sulfhydrate ammonique a une couleur noire , la base est une de celles comprises depuis le n° 1 1 jusqu’au n° i3. Pour distinguer l’une de l’autre ces trois bases, Y oxide cobaltique , Y oxide niccolique et Y oxide ferreux , on fait les expériences suivantes :
A une partie de la dissolution on ajoute une dissolution de carbonate potassique ou sodique.
S’il se forme par là un précipité qui soit d’abord blanc, verdisse ensuite, et finisse par devenir rouge-brun à la surface , la base est de Y oxide ferreux .
S’il est d’un rouge sale, la base est de Y oxide cobaltique.
S’il est d’un vert clair , celte base est de Y oxide niccolique.
Lorsque le précipité que le sulfhydrate ammonique détermine dans la dissolution de la combinaison est couleur de chair, la base est de V oxide manga lieux .
Si , au contraire, ce précipité est blanc, la base
est de Y oxide zincique ou de Y alumine. Pour distinguer ces deux bases Tune de l’autre, on fait les expériences suivantes :
A une portion de la dissolution on ajoute de l’ammoniaque. Si le précipité qui résulte de là est blanc et soluble dans un excès du réactif, la base du sel est de Y oxide zincique.
Lorsqu’au contraire le précipité ne se redissout point dans un excès d’ammoniaque , la base est de Y alumine.
C. Lorsque la dissolution rendue acide de la substance qu’on veut examiner , ne donne pas de précipité par la dissolution de sulfide hydrique , et que le sulfhydrate ammonique n’en détermine point non plus dans la dissolution neutre , la base n’est point de celles comprises depuis le n° 8 jusqu’au n° 2 5 , mais de celles comprises depuis le n° i jusqu’au n9 y. C’est par conséquent de la potasse , de la soude , de la bary te , de la strontiane, de la chaux ou de la magnésie. On verse dans une partie de la dissolution neutre de la combinaison une dissolution de carbonate potassique ou sodique. S’il résulte de là un précipité blanc , la base est une de celles comprises depuis le n° 4 jusqu’au n° y, et non une de celles comprises depuis le n° i jusqu’au n6 3.
Pour distinguer l’une de l’autre les quatre bases depuis le n° 4 jusqu'au n° 7 , la bary te , la strontiane , la chaux et la magnésie , on verse de l’ammoniaque
dans la dissolution neutre. S’il se produit un précipité blanc , floconneux, la base est de la magnésie. ( Cependant il faut remarquer , à cet égard , que quand la dissolution n’est point neutre, mais acide, l’ammoniaque n’y détermine pas de précipité , meme lorsque la base est de la magnésie. )
Pour distinguer l’une de l’autre les trois bases , la baryte , la strontiane et la chaux , que l’ammo-
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niaque ne précipite point de la dissolution neutre, on verse de l’acide hydrolluosilieique dans la dissolution du sel. Si l’on voit paraître au bout de quelque temps un précipité, la base est de la baryte ; s’il ne s’en forme pas , la base est de la strontiane ou de la chaux .
Pour distinguer l’une de l’autre ces deux bases, la strontiane et la chaux , on prend une partie de la dissolution , et , après l’avoir étendue de beaucoup d’eau, on y verse quelques gouttes d’acide sulfurique très-étendu, ou mieux encore quelques gouttes d’une dissolution de sulfate potassique. S’il se produit un précipité sur-le-cliamp , la base est de la strontiane ; s'il ne s’enferme pas de suite, mais qu’on voie paraître au bout de quelque temps un précipité cristallin, la base est de la chaux.
D. Si la dissolution rendue acide de la substance qu’on veut examiner lie donne pas de précipité par la dissolution du sulfide hydrique, et que la dissolution neutre n’en fournisse non plus ni par le sulfhydrate ammonique , ni par le carbonate potassique ou sodique , la base n’est point une de celles comprises depuis le n° 4 jusqu’au n° 26 , mais une de celles inscrites depuis le n° i jusqu’au n° 3 , par conséquent delà potasse , de la soude ou de Y ammoniaque .
Pour distinguer ces trois bases l une de l’autre, on verse dans la dissolution concentrée de la substance une dissolution concentrée de potasse. S’il se dégage par là une odeur ammoniacale , et que des nuages blancs se forment autour d'une baguette de verre trempée dans de l’acide hydroclilorique qu’on tient à la surface du liquide, la base est de Y ammoniaque.
Si ces phénomènes n’ont pas lieu , on verse dans
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une partie de îa dissolution concentrée une dissolution alcoolique de chlorure platinique.
Se produit-il ainsi un précipité jaune , la base est de la potasse.
S'il ne se forme pas de précipité , la base est de la soude.
2. Marche de V analyse pour trouver V acide ou le corps non métallique.
A. On verse de Facide hydrochlorique dans une partie de la dissolution de la combinaison. Quand il se manifeste une effervescence , la dissolution contient ou de Y acide carbonique , ou du soufre uni à l’un des métaux des vingt-cinq bases inscrites au tableau.
Lorsque le gaz qui se dégage de la liqueur avec effervescence a l’odeur bien connue du sulficle hydrique , la dissolution contient un sulfure métallique. Si, au contraire , le gaz qui s’échappe avec effervescence est inodore , Facide de la combinaison est de Y1 acide carbonique .
B. L’acide hydrochlorique ne produit-il pas d’effervescence, on verse dans la dissolution neutre , étendue d’une quantité d’eau qui ne soit pas trop considérable , une dissolution de chlorure barylique. S’il se produit ainsi un précipité , îa liqueur contient soit de Y acide sulfurique , de Y acide phosphorique , de Y acide arsénique ou de Y acide borique , soit du fluor combiné avec un des métaux des vingt-cinq bases portées au tableau. Pour distinguer ces substances l’une de l’autre , on fait les expériences suivantes :
Au précipité produit par le chlorure bary tique dans îa dissolution neutre , on ajoute une petite quantité d’acide libre, et, de préférenceà tout autre, d'acide hydrochlorique. Si le précipité ne change point, Facide de la combinaison est de Y acide sulfurique. Si , au con-
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traire, le précipité se dissout dans Pacide libre et dans Peau qu’on ajoute ensuite, la combinaison contient de P acide phospJiorique , de Y acide ar sonique , de Y acide borique , ou du fluor combiné avec l’un des métaux des vingt-cinq bases. Pour distinguer ces quatre substances l une de l’autre, on a recours aux expériences suivantes :
On met une petite quantité de la combinaison sèche dans un creuset en platine; on verse dessus de Pacide sulfurique concentré, et on pose sur le creuset une plaque de verre enduite de cire sur laquelle ont été tracés des caractères d’écriture. Alors on chauffe très-doucement le creuset. Si , après le refroidissement, on trouve des traits gravés dans la plaque de verre , c’est une preuve que la substance contenait une combinaison fluor.
Lorsque ce cas n’a pas lieu , on met une portion delà combinaison pulvérisée , soit dans un creuset en platine ou en porcelaine, soit dans une petite capsule en porcelaine , et l’on fait tomber dessus une ou quelques gouttes d’acide sulfurique ; ensuite on ajoute de Palcool , auquel on met le feu. S’il brûle avec une flamme verte , Pacide est de Y acide borique.
S’il n’existe ni acide borique ni fluor, on rend un peu acide une portion de la disssolution de la combinaison en y versant un acide, et plus particulièrement de Pacide hydrochlorique , puis on ajoute de la dissolution de sulficle hydrique , et on fait bouillir le tout. S’il se produit ainsi un précipité jaune , Pacide est de Y acide arsènique .
Lorsque ce phénomène n’a pas lieu, et qu’on s’est bien convaincu aussi qu’il n’existe ni acide borique ni fluor , l’acide de la combinaison est de Y acide phosphorique.
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C. Quand , par les expériences qui viennent d’être décrites, on a acquis la conviction qu’il n’existe dans la substance ni acide carbonique , ni acide sulfurique, ni acide borique, ni acide arsénique , ni acide pliosphorique, ni soufre, ni fluor, on verse dans une partie de la dissolution une dissolution de nitrate argentique. Seproduit-il ainsi un précipité blanc, qui soit insoluble dans l’acide nitrique étendu , la combinaison contient du chlore uni à l’un des métaux des vingt-cinq bases.
D. Lorsqu’on a reconnu qu’il n’existe point d’acide carbonique, d’acide sulfurique , d’acide borique, d’acide arsénique, d’acide pbospliorique , de soufre, de fluor, ni de chlore, on projette une partie de la combinaison sèche sur des charbons ardens. Si la combustion du charbon se trouve par là activée d’une manière très-vive , avec un bruit bien sensible, l’acide est de Yacicle nitrique.
Une fois qu’en suivant la marche qui vient d’être tracée , on croit avoir trouvé la base et l’acide de la combinaison, il est absolument nécessaire de recourir à une autre série d’expériences pour se convaincre de l’exactitude des résultats auxquels on est arrivé. C’est pourquoi on essaie la base et l’acide, dans la dissolution, par le plus grand nombre possible des réactifs dont la manière de se comporter avec eux a été indiquée dans la première Partie de ce volume, et l’on choisit de préférence ceux à l’aide desquels les substances qu’on a reconnues se distinguent d’une manière tranchée d’autres substances qui leur ressemblent. Ce n’est que quand ces expériences ont confirmé le résultat auquel on est parvenu, qu’on peut compter sur l’exactitude de celui-ci. Cette règle s applique généralement à toutes les analyses qualitatives. Le débutant rencontre souvent quelques difficultés à la mettre en pratique lorsque les substances données ne sont point pures,
mais se trouvent mêlées avec cle petites quantités d’autres substances qui peuvent modifier l’action des réactifs.
V. De la marche a suivre dans l’analyse qualitative
DES COMBINAISONS QUI SONT ABSOLUMENT INSOLUBLES, OU DU MOINS TRÈS-PEU SOLUBLES DANS l’eAU , MAIS QUI SE DISSOLVENT DANS LES ACIDES , ET QUI NE RÉSULTENT QUE D UNE BASE UNIE A UN ACIDE, OU d’un MÉTAL UNI A UN CORPS NON MÉTALLIQUE, MAIS DONT LES PRINCIPES CON¬ STITUAI SE TROUVENT COMPRIS PARMI LES SUBSTANCES INSCRITES AU TABLEAU DE LA PAGE 424*
Parmi ces combinaisons se rangent un grand nombre de sels, notamment presque tous les sois n utres que l’acide phospborique , l’acide arsénique , l’acide carbonique et l’acide borique forment avec les terres et les oxides métalliques proprement dits, par conséquentavec les bases inscrites depuis le n° 4 jusqu’au n° 25. Elles comprennent aussi les combinaisons du soufre avec les métaux des bases inscrites depuis le n° 9 jusqu’au n° s5 , et quelques combinaisons du lluor avec des métaux.
Lorsqu’on a reconnu que la combinaison qu’on se propose d’examiner est absolument insoluble , ou du moins très peu soluble dans l’eau, même lorsqu’on la fait bouillir avec ce liquide, on décante l’eau, et on cherche à dissoudre la substance par le moyen d’un acide. L’acide kydrochlorique est celui qui convient le mieux pour cela dans la plupart des cas. La majeure partie des sels insolubles dans l’eau se dissolvent dans cet acide , surtout lorsqu’on les fait chauffer un peu avec lui. Il y a aussi quelques sulfures métalliques insolubles ou peu solubles dans l’eau que l’acide bydrochlorique dissout avec dégagement de gaz sulfide hydrique; tels sont les sulfures calcique, ferrique et manganeux. Le sulfure zincique, et même le sulfure niccolique , le sulfure colbatique , et plusieurs autres sulfures
métalliques (page 225) se dissolvent aussi dans cet acide, quand, apiès les avoir réduits en poudre, 011 les chauffe avec lui. Quelques fluorures métalliques insolubles dans l’eau sont également dissous par l’acide liydrochlorique.
Dans les cas où le sel qu’on veut examiner a pour base ciel1 oxide mercureux, de l’oxide argentique ou de l’oxide plombique , on se sert d’a< ide nitrique en place de l’acide hydroehîorique. C’est aussi l’acide nitrique qu’on emploie pour décomposer la plupart des sulfures métalliques.
Quelques combinaisons peu nombreuses, comme le chlorure mercureux et le sulfure mercurique, exigent qyéon les traite par l’eau régale, qui , chauffée avec elles , dissout la première et décompose la seconde. L’eau régale est préférable aussi dans beaucoup de cas à l’acide nitrique pour opérer la décomposition de la plupart des sulfures métalliques.
Marche de F analyse pour trouver la hase ou le métal
A. On traite d’abord par la dissolution du suîfide hydrique la dissolution acide et étendue d’eau du sel insoluble. S’il se produit un précipité, la base appartient à celles qui sont comprises depuis le n° 14 jusqu’au n° 2 5. C’est par conséquent de 1 oxide ferrique , de X oxide cad mique , de l 'oxide plombique , del 'oxicle bismuthique , de
Y oxide cuivrique, de l 'oxide argentique , de X oxide mercureux , de Y oxide mercurique , de Y oxide auriquey de
Y oxide stanneux , de Y oxide stannique ou de Y oxide an limonique. Pour distinguer ces oxides l’un de l’autre, on suit la même marche que celle qui a été tracée depuis la page 4^4 jusqu’à la page 4^8. Iei il faut remarquer que , quand le sel insoluble contient de l’acide arsénique, le gaz sulfîde hydrique précipite aussi ce dernier de la dissolution acide, à l’état de sulfure. Dans la plupart des cas cependant, il est facile, à l’aide du gaz sulfide hydrique , de précipiter l’oxide métallique précipitable de la dissolu-
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tion acide avant l’acide arsénique. Ce dernier n’est précipité qu’au bout d’un laps de temps assez long par le gaz sulfide hydrique, et sa précipitation n’a lieu qu’avec le concours de la chaleur (pag. 267) • les oxides au contraire se précipitent plus tôt, et avec la couleur qui leur est propre , de manière qu’on peut recueillir rapidement sur un filtre ces sulfures métalliques précipités, et qu’on peut ensuite faire bouillir la liqueur filtrée, qui doit exhaler une forte d’odeur de gaz sulfide hydrique, pour voir s’il ne se produira pas encore ainsi un précipité de sulfure d’arsenic. Il ne faut jamais négliger, pour constater le résultat obtenu, d’essayer le sel insoluble au chalumeau en suivant les préceptes qui ont été tracés pag. '269, afin de s’assurer s’il contient ou non de l’acide arsénique.
B. Lorsque la dissolution du sulfide hydrique ne produit pas de précipité dans la dissolution acide du sel , que par conséquent la hase n’appartient point à celles qui sont comprises depuis le n° i4 jusqu’au n° a5, ori sursature la dissolution acide avec de l’ammoniaque, et on y verse ensuite du sulfhydrate ammonique. S’il se forme ainsi un précipité noir, ou si la sursaturation par l’ammoniaque en a déjà produit un qui noircisse par l’addition du sulfhydrate ammonique, la base est une de celles comprises depuis le n° 11 jusqu’au n° i3, et par conséquent de Y oxide ferreux , de Y oxide niccolique ou de Y oxide cobaltique . Pour reconnaître laquelle de ces trois hases est contenue dans le sel, on essaie au chalumeau une petite quantité de ce dernier à l’état solide, épreuve qui fait découvrir aisément l’oxide cobaltique (p. 63), mais un peu plus difficilement les oxides ferreux et niccolique. Si l’on n’a point obtenu de résultat positif au chalumeau, par rapport à ces deux derniers oxides, on essaie une partie de la dissolution acide du sel au moven d’une dissolution de cvanure ferrosO' potassique ( p. 68).
Quand le précipité déterminé par le sulfhydrate ammo-
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nique a la teinte couleur de chair qui caractérise le sulfure de manganèse, ou lorsque la sursaturation avec l’ammoniaque a déjà produit un précipité qui prend cette teinte couleur de chair par l’addition du sulfhydrate amrnonique, la base du sel est de X oxide mcingcuieux.
Si, au contraire, la sursaturation de la dissolution acide du sel avec l’ammoniaque a déterminé un précipité blanc , qui ne change pas de couleur par l’addition du sulfhydrate amrnonique, la base est ou de X oxide zincique ou de X alumine. Cependant la magnésie , la chaux , la strontiane et la baryte peuvent aussi être précipitées par l’ammoniaque, lorsqu’elles sont combinées, dans le sel insoluble, soit avec de l’acide phosphorique , soit avec de l’acide borique, ou quand quelques uns de leurs métaux le sont avec du fluor. Pour distinguer ces substances les unes des autres, on fait les expériences suivantes :
La présence de X oxide zincique se reconnaît en chauffant, sur du charbon , à la flamme intérieure du chalumeau, une petite quantité du sel insoluble mêlée avec de la soude, ou aussi en la chauffant après l’avoir imbibée d’une solution cobaltique ( p. 5g ). Au reste, quand la quantité d’ammoniaque qu’on a employée pour saturer la dissolution acide du sel est considérable, le précipité se trouve redissous, et il se reproduit une liqueur claire, dans laquelle le sulfhydrate amrnonique détermine cependant un précipité blanc, qui est insoluble dans la potasse et l’ammoniaque.
On reconnaît la présence de X alumine en chauffant au chalumeau un peu du sel solide imbibé de solution cobaltique (p. 37)-, ou bien à ce que le précipité produit par la sursaturation delà liqueur acide au moyen de l’ammoniaque, est soluble dans un excès d’une dissolution de potasse (p. 35 ). De même, lorsqu’on ajoute du sulfhydrate amrnonique à ce précipité, un excès de potasse le dissout.
La présence de la strontiane et de le baryte se reconnaît à ce que l’acide sulfurique étendu fait naître un précipité blanc dans la dissolution acide du sel étendue de beaucoup d’eau. Pour distinguer ces deux bases l’une de l’autre, on verse de l’acide hydrofluosilicique dans la liqueur acide étendue d’eau: ce qui détermine au bout de quelque temps un précipité, lorsque le sel contient de la baryte , et n’en produit point, au contraire, quand la base est de la strontiane .
On constate la présence de la chaux en a joutant à la dissolution acide concentrée du sel , d’abord de l’acide sulfurique, puis de l’alcool. S’il se forme alors un précipité blanc , on peut être certain qu’il y a de la cbaux , pourvu qu’on ait préalablement acquis la conviction qu’il n’existe ni baryte, ni strontiane.
La meilleure manière de découvrir la magnésie dans les sels solides que l’eau ne peut dissoudre, consiste à les traiter au chalumeau avec la solution cobaîtique (p. 33). On est déjà conduit à admettre que la magnésie fait la base du sel , quand on s’est convaincu que celui-ci ne contient pas d’autres bases terreuses.
C. Si le gaz sullide hydrique ne produit pas de précipité dans la dissolution acide du sel , s’il ne s’en forme pas non plus en sursaturant la dissolution acide au moyen de l’ammoniaque et ajoutant ensuite du sulfhydrate ammonique, on verse une dissolution de carbonate potassique ou sodique dans une partie de la dissolution acide du sel, après l’avoir étendue d’eau. Si, après que la dissolution a été sursaturée d’alcali, on voit paraître un précipité, soit de suite, soit par l’effet d’une ébullition prolongée, la base est une de celles comprises depuis le n0 4 jusqu’au no n , c’est-à-dire de la jnagnésie , delà chaux , de la strontiane ou de la baryte.
Pour distinguer ces substances l’une de l’autre , on ajoute
à la dissolution acide et très-étendue du sel une petite quantité d’acide sulfurique étendu, ou mieux de la dissolution de sulfate potassique. Un précipité apparaît-il ainsi sur-le- champ, la base est ou de la strontiane ou de la bd ryte. On reconnaît la présence de cette dernière à ce que l’acide hydrofluosilicique versé dans une autre portion de la dissolution acide et étendue du sel, détermine au bout de quelque temps un précipité blanc.
La chaux se reconnaît, lorsque les bases précédentes n’existent point , à ce que îa dissolution , après qu’on y a versé une dissolution de chlorure ammonique, et qu’on l’a saturée avec de l’ammoniaque, donne un précipité blanc par les dissolutions des oxalates (p. 26).
Si ce phénomène n’a pas lieu, on ajoute du phosphate sodique à la même liqueur dans laquelle une dissolution d’oxalate a constaté l’absence de îa chaux. S’il se forme un précipité blanc , quoique la liqueur contienne de l’ammoniaque libre , on peut être certain de la présence de la magnésie ( p. 5i).
D. Il n’est pas besoin de rechercher des alcalis dans là combinaison insoluble dans l’eau, puisque ces bases n& donnent, avec les acides dont il est ici question, que des sels solubles dans l’eau.
2. Marche de f analyse pour trouver, T acide et les corps non métalliques .
On débute par verser de l’acide hydrochlorique sur un peu de sel sec : Y acide carbonique se reconnaît au dégagement qui a lieu, avec effervescence, d’un gaz inodore. Si lecarbonate insoluble dans. l’eau n’est point en poudre, mais en morceaux, le gaz acide carbonique ne commence souvent à se dégager que quand on chauffe le tout; il faut aussi que l’acide dont 011 se sert ne soit pas trop concentré. Si l’acide hydrochlorique étendu dégage, avec effervescence, un gaz ayant l’odeur connue dusulfide hydrique, la combinaison qu’on examine contient du soufre uni avec un métal.
On essaie ensuite la combinaison insoluble sur des charbons ardens , pour voir s’il ne s’y trouve pas diacide nitrique , qu’elle ne peut alors contenir qu’autant qu’elle est à l’état de sous-sel \ on l’essaie aussi au chalumeau surv du charbon, pour reconnaître s’il y existe de Y acide ar sénique , dont cependant la présence a déjà été découverte dans les expériences tendant à trouver la base du sel.
On recherche alors si la combinaison chauffée avec de l’acide sulfurique, dans un creuset de platine, corrode le verre, ce qui y annoncerait l’existence d’un fluorure métallique $ ou si , après qu’on a versé dessus de l’acide sulfurique et de l’alcool , celui-ci , auquel on met le feu , brûle avec une flamme verte, phénomène qui indiquerait la présence de Y acide borique .
On dissout une partie de la combinaison dans de l’acide nitrique , à froid s’il est possible, et à la dissolution acide étendue d’eau on ajoute un peu d’une dissolution de nitrate argentique. S’il se forme ainsi un précipité blanc, la substance qu’on examine contient une combinaison de chlore . Mais lorsque la substance qu’on analyse ne se laisse dissoudre que par l’eau régale, comme il arrive au chlorure mercureux , la présence de la combinaison de chlore ne saurait être reconnue de cette manière. Il faut alors faire chauffer la substance avec une dissolution de potasse qui soit bien exempte de chlorure potassique, et recueillir sur un filtre le précipité noir d’oxide mercureux qui se forme ainsi. La présence de la combinaison de chlore se reconnaît ensuite dans la liqueur filtrée, en y versant une dissolution de nitrate argentique, après l’avoir sursaturée au moyen de l’acide nitrique.
On verse de l’acide nitrique sur une partie de la substance , et on fait chauffer le tout. S’il s’opère une réaction accompagnée d’un dégagement de vapeurs rutilantes d’acide nitreux, et d’une séparation de soufre , dont la couleur caractéristique ne se prononce point dans le com-
mencement , mais ne devienne visible que par une digestion prolongée avec l’acide nitrique, si ensuite la liqueur étendue d’eau donne un précipité blanc insoluble, par l’addition d’une dissolution de nitrate barytique , la combinaison est un sulfure métallique . Ce n’est que quand la combinaison est du sulfure de mercure , qu’on doit prendre del’eau régale en place d’acide nitrique, parce qu’alors ce dernier seul ne l’attaque point; dans ce cas, il ne se dégage pas de l’acide nitreux, mais du chlore. Si la combinaison est du sulfure de plomb, d’étain ou d’antimoine, en la faisant digérer avec de l’acide nitrique , outre du soufre mis à nu, on obtient encore du sulfate plombique, stannique ou antimonique. Dans ces deux derniers cas , il faut également employer l’eau régale , au lieu de l’acide nitrique, pour opérer la décomposition delà combinaison de soufre.
Enfin , à la dissolution étendue d’eau du sel dans l’acide hydrocblorique , on ajoute une dissolution de chlorure barytique $ ou bien on verse dans la dissolution nitrique du sel , une dissolution de nitrate barytique. S’il se produit parla un précipité blanc insoluble, l’acide du sel est de Y acide sulfurique , qui ne peut alors être contenu dans la combinaison qu’autant que celle-ci est à l’état de sous-sel.
Lorsque l’acide n’a point été trouvé par les expériences énumérées jusqu’ici , il faut que de Y acide phosphorique existe dans la combinaison. Sa présence , surtout dans les combinaisons insolubles , est plus difficile à découvrir cjue celle de tous les autres acides. C’est pourquoi on est obligé de recourir à plusieurs expériences pour la constater.
Si la combinaison qu’on examine contient un oxide métallique qui puisse être précipité, soit de sa dissolution acide par le gaz sulfide hydrique , soit de la liqueur saturée ou sursaturée avec l’ammoniaque par le sulfhydrate animonique, et qui par conséquent soit un de ceux compris , soit depuis le n° 1 5 jusqu’au n° s5 , soit depuisle n° 9 jusqu’au no 14, on précipite cet oxide par la dissolution du sul-
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fide hydrique ou par le sulfhydrate ammonique, et la présence de l’acide phosphorique dans la liqueur filtrée se constate alors de la manière qui a été indiqué p. 199. Si l’acide phosphorique est combiné avec une terre , sa présence est plus difficile encore à découvrir. Lorsque la terre est de la baryte, de la strontiane, de la chaux , ou aussi de la magnésie, après s’ètre convaincu qu’il n’y a ni acide arsénique, ni acide borique, ni aucun fluorure métallique, on peut très-bien conclure qu’il existe de l’acide phosphorique , lorsque la dissolution hydrocldoriqne de la combinaison donne un précipité blanc par l’ammoniaque, pourvu qu’on se soit préalablement assuré qu’elle ne contient point d’oxide métallique précipitable par le gaz suîiide hydrique ou par le sulfhydrate ammonique (p. 196).
Le cas dans lequel il est le plus difficile de découvrir la présence de l’acide phosphorique, est celui où cet acide se trouve combiné avec de l’alumine, parce que le phosphate aluminique se comporte de meme que l’alumine pure avec la plupart des réactifs ( p. 197). Pour reconnaître la présence de l’acide phosphorique dans le phosphate aluminique, on procède ainsi qu’il a été dit
Il ne faut jamais négliger de chercher à découvrir la présence de 1 acide phosphorique par le moyen du chalumeau , en suivant la marche qui été indiquée p. 200.
TL De la marche a suivre dans l’analyse qualitative
DES COMBINAISONS QUI SONT ABSOLUMENT INSOLUBLES OU DU MOINS TRÉS-PEU SOLUBLES DANS l’eàU ET DANS LES ACIDES, ET QUI NE RÉSULTENT QUE DUNE BASE UNIE A UN ACIDE , OU D’UN MÉTAL UNI A UN CORPS NON MÉTALLIQUE, MAIS DONT LES PRÉCIPITÉS SE TROUVFNT COMPRIS PARMI LES SUBSTANCES INSCRITES AU TABLEAU DE LA PAGE 424‘
Parmi ces combinaisons , qui sont insolubles ou très-peu
solubles dans l’acide hydrochlorique , l’acide nitrique et même l’eau régale , on 11e peut ranger que les suivantes : le sulfate bary tique , le sulfate stronlianique , le sulfate calcique -, le sulfate pîombique , le chlorure argentique , un très-grand nombre de surphosphates et quelques au/arséniales , après qu’ils ont été fortement calcinés.
Quant à ce qui concerne ces dernières, elles ne peuvent être décomposées que par l’ébullition avec de l’acide sulfurique concentré (p. 194)5 elles deviennent alors solubles dans l’eau, quand la base n’est point de la baryte, de la stronliane , de la chaux ou de l’oxide ploinbique. On les reconnaît en les traitant au chalumeau pour constater si elles contiennent de l’acide arsénique ou aussi de l’acide phosphorique , dont le premier est plus facile à découvrir que le second.
A l’égard des autres combinaisons , elles ont toutes une couleur blanche : le chlorure argentique seul peut souvent offrir une teinte de gris noirâtre , et, après qu’il a été fondu, une couleur jaunâtre. On distingue le chlorure argentique et le sulfate pîombique des sulfates calcique , stronlianique et barytique, en ce que les deux premiers, surtout lorsqu’on les a réduits en petits morceaux, noircissent dès qu’on verse dessus un peu de sulfhydrate ammonique. Quant à la manière de distinguer ces combinaisons les unes des autres , on s’y prend pour cela comme il suit :
O11 fait chauffer légèrement , sur unelampeà esprit devin, et dans un petit tube de verre soudé à l’un de ses bouts, une faible quantité de la combinaison qu’on veut examiner. Si celle-ci entre aisément en fusion, c’est du chlorure argentique ,* si elle q’éproave aucun changement , c’est du sulfate pîombique. Alors, pour constater le résultat auquel on est arrivé, on essaie encore la substance au chalumeau, afin d’y reconnaître la présence de l’argent ou du plomb (p. 7 B et 101).
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Si la substance ne subit aucun changement lorsqu’on verse dessus du sulfhydrate ammonique, elle a pour base de la chaux , de la strontiane ou de la baryte , combinée avec de V acide sulfurique . Ces trois bases sont plus diffici les à distinguer l’une de l’autre. Après avoir réduit la substance en poudre, on la fait bouillir avec de l’eau, puis on filtre , et l’on divise la liqueur filtrée en deux portions. A l’une on ajoute une dissolution de chlorure barytique; on verse dans l’autre une dissolution d’un oxalate. Si , dans les deux cas, il se forme un précipité blanc, et que le premier demeure insoluble dans les acides, la substance est du sulfate calcique .
S’il ne se dissout rien de la substance pendant son ébullition avec de l’eau, on la fait bouillir, réduite en poudre, avec une dissolution de carbonate potassique ou sodique : on filtre ensuite, on sursature la liqueur filtrée avec de l’acide hydrocblorique , et, après l’avoir étendue d’eau , on y ajoute une dissolution de chlorure barytique. S’il se produit un précipité insoluble, la combinaison est, ou du sulfate strontianique ou du sulfate barytique. Pour distinguer l’un de l’autre ces deux sels, on verse de l’acide hydrocblorique sur ce qui est resté après l’ébullition avec la dissolution de carbonate potassique ou sodique , on sépare le résidu par la filtration , on évapore à siccité la liqueur filtrée, on verse de l’alcool sur ce qui reste, et on y met le feu. S’il brûle avec une flamme rouge de carmin, la substance est du sulfate strontianique , sinon c’est du sulfate barytique . On peut aussi verser de l’acide hydrofluosilicique dans la dissolution hydrochlorique filtrée ; si l’on voit se former au bout de quelque temps un précipité, il est dû à de la baryte ; s’il ne s’en produit pas , la substance qu’on examine est du sulfate strontianique.
combinaisons composées solubles.
VIL De la marche a suivre dans l’analyse qualitative
DE COMBINAISONS COMPOSÉES QUI SONT TRES-SOLUBLES DANS l’eau, ET DONT LES PARTIES CONSTITUANTES SE TROUVENT COMPRISES PARMI LES SUBSTANCES INSCRITES AU TABLEAU DE LA PAGE 424’
L’analyse qualitative de combinaisons qui contiennent plusieurs principes constituans offre beaucoup plus de difficultés que celle des combinaisons simples. Il est absolument nécessaire, pour les exécuter, de suivre une marche systématique dans les opérations qu’elles exigent, parce qu’autrement on serait fort exposé à laisser échapper un ou plusieurs des principes qui les constituent. Il serait fort difficile de tracer la marelle à suivre dans l’analyse qualitative de combinaisons où l’on admettrait la présence de toutes les substances qui ont été découvertes jusqu’à présent. Une pareille instruction , quand bien même on la donnerait réellement, ne serait d’aucune utilité pratique, attendu que la description des procédés à mettre en usage deviendrait trop longue et peu claire, de sorte qu’elle pourrait aisément embrouiller et rebuier les commençans. Il me paraît donc plus convenable de n’avoir d’abord égard qu’aux principes constituans qui se présentent le plus fréquemment; après quoi je ferai voir comment, en suivant une marche analogue, on parvient à reconnaître aussi des substances qu’il est plus rare de rencontrer.
Tels sont les motifs pour lesquels, dans les trois chapitres suivans,je n’ai supposé les combinaisons à examiner composées que des substances qui ont été indiquées (p. 4^4)- L’analyse des combinaisons composées offre également moins de difficultés quand celles-ci sont complètement et facilement solubles dans l’eau , que lorsqu’elles ne s’y dissolvent qu’en partie ou pas du tout.
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i. Marche de V analyse pour trouver les hases.
A. On rend un peu acide la dissolution concentrée du sel dans l’eau , but dans lequel le mieux est d’y verser quelques gouttes d’acide bydrochlorique. C’est seulement lorsqu’il y a de 1’ oxide argen tique, de l’oxide mercureux ou une grande quantité d'oxide plombique , ce dont on s’aperçoit quand l’addition de quelques gouttes d’acide bydrochlorique détermine un précipité blanc, qu’on choisit pour cela l’acide nitrique étendu. On ajoute ensuite à la dissolution assez de dissolution du sulfide hydrique , pour qu’elle exhale sensiblement l’odeur de ce dernier. S’il se produit ainsi un précipité, particulièrement lorsqu’on fait chauffer le tout , les bases sont du nombre de celles qui se trouvent comprises depuis le n° i5 jusqu’au n° 25, c’est-àdire que la combinaison peut contenir de Y oxide cadnd que , de Y oxide plombique , de Y oxide bismuthique , de Y oxide cuivrique , de Y oxide argentique , de Y oxide merçureux , de Y oxide mer c urique, de Y oxide aurique , de Yoxidesîanneux, de Y oxide stannique et dei’o,rz7/e anlimonique. Ii peut encore s’y trouver de Y oxide ferrique , puisqu’on prsence de cet oxide le gaz sulfide hydrique précipite du soufre delà dissolution acide. S’il se forme un précipité blanc laiteux dans la dissolution acide, l'oxide ferrique est la seule des bases susceptibles d’être découvertes par ce réactif, qui existe dans la combinaison. Il peut aussi s’y rencontrer de l’acide arsénique; cependant il n’est pas possible alors que la combinaison contienne d’autres bases que des alcalis, à moins qu’il n’y ait beaucoup d’un acide libre. Si la dissolution rendue acide de la combinaison donne, quand on la chauffe avec de la dissolution de solide hydrique, un précipité jaune qui se dissolve dans le suîfhydrate ammonique, on peut être certain de la présence de l’acide arsénique, et, si l’on agit sur des combinaisons neutres, de l’absence d’oxides métalliques proprement dits et de terres, parce que l’acide arsénique forme,
avec ces dernières bases , des combinaisons qui sont insolubles dans l’eau.
On laisse se déposer le précipité auquel le sulfîde hydrique a donné naissance , on décante ensuite le plus qu’il est possible de la liqueur , on ajoute un peu d’ammoniaque au précipité, puis on y verse du suif hydrate ammonique en excès. Si le précipité se dissout complètement dans ce réactif, de Y oxide aurique, de Y oxide slanneux , de Y oxide stannique et de l’aride antimpnique peuvent être contenus dans la combinaison.
On étend d’eau la dissolution dans le suif hydrate ammonique, et on la décompose par l’acide hydrochlorique étendu, de manière que la liqueur devienne légèrement acide. Les combinaisons de soufre qui pouvaient être dissoutes se précipitent par là , avec la couleur qui leur est propre; mais elles sont mêlées avec du soufre, mis à nu par la décomposition du suif hydrate ammonique, et qui rend la couleur du précipité plus claire. Cependant , s’il existe à la fois plusieurs des oxides dont les sulfures métalliques sont solubles dans le suif hydrate ammonique, on les distingue de la manière suivante :
Id oxide aurique se reconnaît aisément à l’apparition d’une couleur purpurine, lorsqu’après avoir étendu d’une très- grande quantité d’eau la dissolution pure de la combinaison qu’on examine, on y verse quelques gouttes d’une dissolution de chlorure stanneux qui a été éclairci par de l’acide hydrochlorique libre ( p. :3o ). On le reconnaît encore à ce que de l’or métallique brun se précipite lorsqu’on ajoute à la dissolution pure étendue d’eau, une dissolution de sulfate ferreux.
La présence de Y oxide slanneux se reconnaît à ce que, dans beaucoup de cas , la combinaison donne , avec une grande quantité d’eau, une dissolution qui n’est point claire, mais laiteuse} mais principalement à l’apparition d’une couleur purpurine, lorsqu’après avoir étendu la
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dissolution pure delà combinaison d'une très-grande quantité d’eau , on y ajoute une dissolution aurique étendue.
Uoxide stanniqae et Yoxide antimonique sont plus difficiles à découvrir lorsqu’ils se trouvent associés à des oxides de métaux dont les sulfures se dissolvent dans le sulfhydrate ammonique. C’est par la manière dont les sulfures métalliques formés se comportent au chalumeau, qu’on peut le mieux démontrer leur présence , comme celle de l'oxide antimonique peut l’être encore par cette circonstance , que la dissolution hydrochlorique de la combinaison devient laiteuse quand on y ajoute une grande quantité d’eau, toutes les fois qu’elle ne contient pas trop d’acide libre. Si, au contraire, il n’existe qu’un de ces deux oxides , et qu’il n’y ait point d’oxide d’autre métal dont le sulfure soit soluble dans le sulfhvdrate ammonique, on n’a pas de peine à les reconnaître, principalement par la couleur particulière de leurs sulfures métalliques.
Lorsque le précipité produit dans la liqueur acide par la dissolution du sulfide hydrique n’est pas complètement dissous par le sulfhydrate ammonique , ou quand ce réactif ne dissout absolument rien du précipité, ce dont on s’aperçoit à ce que, après la digestion et la dilution avec de l’eau, l’acide hydrochlorique, versé en excès dans la liqueur séparée du résidu insoluble par la filtration, ne produit qu’un trouble laiteux du cà du soufre mis en liberté, et ne détermine pas de précipité d’un sulfure métallique ; ou , plus facilement encore, à ce qu’après la digestion avec du sulfhydrate ammonique, si l’on fait tomber quelques gouttes de la liqueur filtrée sur une feuille de platine, qu’on les évapore à siccité sur la lampe à espiitde-vin,et qu’on fasse ensuite rougir la feuille, aucun résidu ne reste sur celle-ci; dans ce cas, dis-je, la combinaison peut encore contenir de Yoxide cadmîque , de Yoxide plombique , de Yoxide bismuthique , de Yoxide cui-
vrique , de Y oxide argeniique , de Y oxide mercureux et de Y ox ide mercurique .
On réunit le précipité du sulfure métallique sur le plus petit filtre possible, et on le lave bien} après quoi on le chauffe avec de l’acide nitrique pur. La plupart du temps , il n’est point nécessaire , dans les analyses qualitatives, de commencer par séparer le précipité du filtre} on peut le mettre digérer, avec ce dernier et l’acide nitrique , dans un verre ordinaire à essai. Les sulfures métalliques sont décomposés par l’acide nitrique avec le secours de la chaleur} le métal s’oxide et se dissout, et il se sépare du soufre, dont la couleur devient jaune par une digestion prolongée. Lorsque cet effet a eu lieu, on filtre la liqueur, pour la séparer du soufre non dissous.
Le sulfure de mercure fait exception. Il ne se dissout pas le moins du monde dans l’acide nitrique, à moins que celui-ci ne soit très-fort. Il reste avec la couleur qui lui est particulière dans ce cas, c’cst-à-dire offrant une teinte noire. On l’essaie au chalumeau, à l’aide duquel on reconnaît très-aisément la présence du mercure, qui peut être contenu dans la combinaison à l’état d’oxide mercurique ou d’oxide mercureux. Si c’est de l’oxide mercurique que celle-ci contient , le sulfure de mercure qu’on a obtenu se sublime, sans éprouver aucun changement, dans un petit tube de verre soudé à l’une de ses extrémités. Si c’est de l’oxide mercureux, en même temps que le sulfure de mercure , il se sublime aussi des globules de mercure. Enfin il peut rester encore un peu de sulfate plombique lorsque la combinaison contient de l’oxide plombique et que par conséquent du sulfure de plomb se trouve parmi les sulfures métalliques. Cependant la plus grande partie de l’oxide plombique est dissoute lorsque la digestion avec l’acide nitrique n’a pas duré trop longtemps.
Lorsqu’on verse de l’ammoniaque en excès dans la dis-
solution séparée du soufre par la filtration , la coloration de la liqueur en bleu indique la présence de Y oxide cuivrique.
Si Ton ajoute un peu d’acide l^d roclilorique tà une autre portion de la liqueur, et qu’il se produise ainsi un précipité blanc qui ne disparaisse pas par l’addition d’une grande quantité d’eau, mais se dissolve dans l’ammoniaque, la combinaison contient de Y oxide argent ique , ce dont on peut se convaincre, dès le commencement de la recherche, quand on rend la dissolution acide en y versant de l’acide hydrochloriquc.
On ajoute un peu d’acide sulfurique étendu à une autre portion de la liqueur étendue d’eau 5 s’il paraît un précipité blanc, la combinaison contenait de Yoxide plom bique , dont la présence dans des dissolutions concentrées se reconnaît également, dès le début delà recherche, en ajoutant de l’acide hydroclilorique au précipité blanc qui se forme.
Oncvaporeune autre portion de laliqueur dansune trèspetite capsule en porcelaine, afin de dissiper la plus grande partie de l’acide nitrique , apiès quoi on ajoute beaucoup d’eau : s’d se produit ainsi un trouble laiteux, de Yoxide bismuthique existait dans la combinaison.
La présence de Yoxide ccidmique dans la combinaison se reconnaît en traitant sur du charbon, «à la flamme intéiieure du chalumeau, le précipité des sulfures métalliques mêlé avec de la soude. On aperçoit alors un enduit brun qu’il ne faut pas confondre avec celui que les combinaisons plombiques et bismuthiques produisent dans les mêmes circonstances (p. 74 )•
B. La liqueur séparée du précipité des sulfures mélalliquesque la dissolution dusulfide hydriquea faitnaîtie dans li dissolution rendue acide de la combinaison, est traitée de même (pic si le sulbde hydrique 11 avait pas produit de précipité dans celle liqueur acide. Cependant on doit
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commencer, dans le premier cas, par examiner si elle contient encore des bases fixes. A cet effet , on en évapore quelques gouttes sur une feuille de platine , qu’on fait ensuite rougir; s’il ne reste rien, il n’y a plus de bases fixes dans îa liqueur; si l’on obtient un résidu, on continue ses recherches, et on sursature la dissolution avec de l’ammoniaque, après quoi on ajoute du sulfhydrate ammonique à la liqueur ammoniacale. On peut conclure, d’après le précipité qui se forme, qu’il existe de Y oxide ferrique , de Y oxide ferreux , de F oxide nie colique , de Y oxide cobaîtique , de Y oxide zinc i que , de Y oxide manganeux et de Y alumine.
On filtre le précipité obtenu, et on le lave avec de l’eau à laquelle on a ajouté quelques gouttes de suif hydrate am« monique. Puis, sans le détacher du filtre, on le fait digérer, dans un petit verre à essai, avec un peu d’acide hydrochlorique étendu , jusqu’à ce que le tout n’exhale plus l’odeur du gaz sulfide hydrique ; alors on filtre la liqueur, et on la chauffe avec un peu d’acide nitrique. Si le précipité n’est pas complètement décomposé et dissous par l’acide hydrochloriqué , ce qui arrive quand, parmi les sulfures métalliques précipités par le sulfh\drate ammonique, il se trouve du sulfure de nickel ou du sulfure de cobalt, on le fait digérer de suite avec de l’acide nitrique; ou bien, après l’addition de l’acide hydrochlorique, on ajoute encore de l’acide nitrique.
On verse de l’ammoniaque en excès dans la liqueur acide, on recueille sur un filtre le précipité cpii s’est produit, et on le lave ; il peut contenir de Y oxide ferrique et de Y alumine. S’il a une couleur blanche , il n’est compoposé que d’alumine seule ; s’il est brun, les deux bases peuvent s’y trouver ensemble. Pour acquérir une notion certaine à cet égard, on le dissout dans un peu d’acide hydrot hlorique , sans le détachqr du filtre, on filtre la dissolution , et on y ajoute une dissolution de potasse pure
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en excès. L’oxide ferrique estainsi précipité, mais l’alumine reste dissoute. On verse dans la liqueur filtrée une dissolution de chlorure ammonique, qui produit un précipité blanc lorsque la combinaison contient de l’alumine. L’oxide ferrique peut avoir été à l’état d’oxide ferrique ou à celui d’oxide ferreux dans la combinaison *, si, en ajoutant à la dissolution pure de cette dernière une dissolution aurique, de l’or métallique se précipite sous la forme d’une poudre brune, c’est une preuve de la présence del ' oxide jerr eux. yv Lorsque la liqueur qu’on a séparée par la filtration du précipité auquel l’ammoniaque a donné naissance , est colorée en bleu, on peut conclure qu’elle contient de Y oxide niccolique , et, si elle est faiblement rosée, admettre qu’il existe de Y oxide coballique dans la combinaison. Au reste, l’oxide coballique , même en aussi petite quantité que possible, et mêlé avec beaucoup d’autres oxides, se rereconnaît très-aisément au chalumeau par la propriété qu’il a de colorer le sel de phosphore et le borax en bleu intense, dans la flamme tantintérieurequ’extérieure(p.63).
La liqueur ammoniacale est mêlée avec une dissolution de potasse pure. S’il se forme ainsi un précipité vert-pomme clair, il y a de V oxide niccolique dans la combinaison. Si le précipité a une autre couleur , et qu’il brunisse par l’effet de son exposition à l’air, la combinaison contient de Y oxide manganeux , delà présence duquel on peut très-aisément se convaincre par le moyen du chalumeau ( p. 53 ).
Laliqueur séparée par la filtration du précipité auquel la potasse a donné lieu, estprécipitée au moyen du sulfhydrate ammonique. On grille légèrement le précipité sur du charbon au chalumeau , après quoi il est très- facile de reconnaître, à l’aide de ce dernier , s’il contient de Y oxide coballique , de Y oxide zincique et de Y oxide nianganeux.
C. Il reste encore cà examiner la liqueur qui a été séparée par la filtration du précipité auquel le sulfhydrate
ammonique avait donné lieu après la sursaturation par l’ammoniaque de la dissolution rendue acide de la combinaison. On commence par rechercher si elle contient encore des bases fixes. À cet effet , on en évapore quelques gouttes sur une feuille de platine qu’on fait ensuite rougir; s’il ne reste rien, on n’a pas besoin de recourir à d’autre épreuve pour être certain de la non-existence de bases fixes, puisqu’il ne peut plus s’en trouver aucune en dissolution dans la liqueur ; mais si l’on obtient un résidu, la liqueur peut contenirencore de la magnésie , delà chaux , de la strontiane , de la baryte , de la soude et de la potasse . On la sursature avec de l’acide hydroclilorique, pour détruire l’excès de sulfhydrate ammonique qu’on y a ajouté ; puis on la chauffe jusqu’à ce qu’elle n’exhale plus l’odeur du suîfide hydrique , et on la sépare par la filtration du soufre très-divisé qui a été mis en évidence. Alors on verse dans la liqueur une dissolution de carbonate ammoniacal, qu’on a soin d’y mettre en excès, et l’on fait chauffer un peu le tout , afin de chasser le gaz acide carbonique libre. Le précipité qui se produit par là peut contenir de la chaux , de la strontiane et de la baryte. On le dissout dans de l’acide hydroclilorique, et l’on ajoute à une partie de la dissolution une ou quelques gouttes d’acide sulfurique très-étendu, ou mieux une petite quantité d’une dissolution assez étendue de sulfate potassique. S’il se forme sur-le-champ un précipité, les trois terres peuvent exister dans la liqueur ; mais si la liqueur ne se trouble qu’au bout d’un certain laps de temps , elle ne contient que de la chaux. Dans le premier cas, on ajoute ensuite à une partie de la liqueur étendue de l’acide sulfurique également étendu , qu’on y met en très-léger excès *, on chauffe le tout, et on sépare le précipité par la filtration. On verse de l’ammoniaque dans la liqueur filtrée, afin de l’en sursaturer un peu, puis 011 y ajoute une dissolution , soit d’acide oxalique, soit d’un oxalate. Si par là
on obtient , du moins an bon! de quelque t'mps , un précipité blanc, il existe de la chaux } mais s'il ne se foime pas de précipité, on doit être persuadé de l’absence de celte terre. Le précipité déterminé par l’acide sulfurique peut être formé de baryte ou de strontiane , ou de ces deux terres, soit seules, soit même mêlées avec de la chaux , si cette dernière a trahi sa présence dans la liqueur filtrée *, il est exempt de chaux, au contraire, lorsqu’on n’a point trouvé de celle-ci dans la liqueur filtrée. Pour acquérir la certitude à cet égard, on verse de l’acide hydrofluosilicique dans une autre portion de la dissolution hydrochlorique des terres. S’il se produit un précipité au bout de quelque temps , la présence de la baryte est indiquée par là. On sépare la liqueur du précipité par la filtration , et on y ajoute une dissolution de sulfate potassique. Si Ton voit paraître sur Je-champ un précipité, c’est une preuve qu’avec la baryte se trouvait aussi de la strontiane , qui existe seule ou avec de la chaux, lorsque l’acide hyclrofluosilicique a constaté l’absence de la baryte.
Quand de la chaux , de la strontiane ou de la baryte a été précipitée par le carbonate ammoniacal, il peut encore exister dq la magnésie , de la soude et de la potasse dans la liqueurséparée duprécipité par la filtration. La mêmechose peut avoir lieu également lorsque la dissolution du carbonate ammoniacal n’a point fait naître de précipité dans la dissolution hydrochlorique. Dans le premier cas , il ne faut pas négliger la précaution d’évaporer à siccité , sur une feuille de platine, quelques gouttes de la liqueur qu’on a séparée des carbonates terreux par la filtration , et de faire ensuite rougir la feuille , pour voir s’il reste ou non un résidu fixe; car, s’il ne reste rien, on n’a pas besoin de pousser plus loin les recherches relatives aux bases fixes. Pour constater ensuite la présence des deux alcalis fixes , et aussi celle de la magnésie , on verse dans une portion de la liqueur une dissolution de phosphate sodique. Si ce
réactif détermine , au bout de quelque temps , un précipité blanc, c’est bien là une preuve qu’il y a de ia magnésie ; mais de la potasse et de la soude peuvent exister aussi, en même temps que cette terre alcaline. S’il n’y a point de magnésie , et que par conséquent il ne se produise pas de précipité, on évapore à siccilé Fautre portion delà liqueur dans laquelle il n’a point été versé de phosphate sodique, et l’on fait rougir le résidu dans un petit creuset de porcelaine , jusqu’à ce qu’il ne se volatilise plus de sels ammoniques } puis on dissout la plus grande partie, mais non la totalité, du résidu calciné dans une très petite quantité d’eau , on ajoute un peu d’alcool à la liqueur , et ou y verse ensuite une dissolution alcoolique de chlorure platinique. S’il se produit un précipité jaune clair, c’est une preuve que la combinaison contenait de la potasse. Mais s’il ne se forme pas de précipité, il doit y avoir delà soude , pouvu qu’on se soit préalablement convaincu de l’absence de la magnésie , et que néanmoins on sache que la liqueur séparée des carbonates terreux par lafiltration , contient encoredes principes constituans fixes. Cependant, après qu’on a constaté la présence de la potasse au moyen du chlorure platinique , il peut encore y avoir avec elle de la soude. Mais cette dernière est très-facile à découvrir, même lorsque la quantité de potasse l’emporte de beaucoup sur la sienne , en soumettant ce qui reste du résidu calciné non encore examiné, à l’action de la flamme du chalumeau, sur un fil de platine. Si la flamme extérieure du chalumeau prend une couleur violette , il n’existe que de la potasse j mais si elle devient très-jaune , il y a ou de la soude seulement , ou de la soude et de la potasse en même temps ( p. 8 ), ce qui résulté déjà de la réaction du chlorure platinique.
Il faut seulement ne pas perdre de vue , dans ces expérience , que le fil de platine seul peut quelquefois communiquer une couleur jaunâtre à la flamme, surtout
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à celle d'une lampe alimentée par de l'huile 5 mais cetle teinte ne saurait cependant être confondue avec celle que produisent les sels sodiques. S’il y avait, dans quelques cas, des doutes à cet égard, on pourrait aisément , en chauffant un sel sodique, et de préférence le chlorure sodique, sur du fil de platine, à la flamme du chalumeau, se convaincre de la différence qui existe entre la coloration jaune mise en évidence de cette manière et celle qui résulte du fil de platine seulement.
Cependant , si la liqueur séparée des carbonates terreux par la filtration contient réellement de la magnésie, ce dont il est facile de se convaincre par la dissolution du prospliate sodique, les opérations ultérieures de l’analyse présentent plus de difficultés. On emploie alors l’autre portion de la liqueur hydrochlorique à laquelle on n’a point ajouté de phosphate sodique. Lorsqu’on sait positivement que les hases contenues dans la substance qu’on examine y sont à l’état de chlorures métalliques ou de nitrates (ce qu’011 apprend par l’autre partie de l’analyse destinée à faire trouver les acides), et lorsque, dans le cours de l’analyse elle-même , on n’a ajouté que de l’acide hydrochlorique, ou de l’acide nitrique, mais point d’acide sulfurique, il n’est besoin que d’évaporer jusqu’à siccité, dans une capsule de porcelaine , la liqueur qu’on vêtit examiner*, après quoi 011 fait rougir le résidu fortement et long-temps , au contact de l'air, soit dans un petit creuset de platine, soit, s’il existe des nitrates, dans un petit creuset de porcelaine. Dans le dernier cas, on peut favoriser la décomposition de l’acide nitrique en ajoutant peu à peu , et avec précaution , à la masse fondue , une petite quantité d’une matière organique quelconque, pourvu que celle-ci ne contienne pas de principes constituans fixes; il se produit ainsi une détonation. Après la calcination, on traite la masse restante par l’eau. Si, avant d’avoir été rougie, elle n’était composée que de chlorures
métalliques, la calcination au contact de l’air a décomposé en partie le chlorure magnésique, et mis à nu de la magnésie , qui est combinée avec du chlorure magnésique non encore décomposé*, cette combinaison est presque insoluble dans l’eau , tandis que les alcalis s’y dissolvent à l’état de chlorures métalliques , et se trouvent contenus dans la liqueur filtrée. Maintenant celle-ci peut contenir ou du chlorure potassique, ou du chlorure sodique, ou tous deux à la fois *, ou s’éclaire à cet égard en suivant la marche tracée p. 455. Si , avant de subir la calcination, la masse était composée de nitrates , l’action du feu a converti le nitrate magnésique en magnésie pure , qui n’est point dissoute par l’eau, tandis que les alcalis , à l’état de nitrites ou de carbonates, se dissolvent dans ce liquide , et peuvent être reconnus dans la liqueur séparéee de la magnésie par la filtration.
Mais lorsque , dans la substance qu’on se propose d’examiner, les bases sont combinées avec de l’acide sulfurique, l’analyse qualitative doit suivre une tout autre marche,* car le sulfate magnésique ne se décompose pas plus que les sulfates alcalins par la calcination. Il est difficile , en présence de la magnésie , que les substances très-solubles contiennent d’autres combinaisons que des sulfates, des nitrates ou des chlorures métalliques. Lorsqu’il existe de l’acide sulfurique, on évapore la liqueur à siccité, et on fait rougir le résidu afin de chasser les sels ammoniques qui ont été produits dans le cours de l’opération. Si la combinaison qu’on examine , outre des sulfates, contient encore des nitrates ou des chlorures métalliques, on ajoute un peu d’acide sulfuricjue à la masse rougie, et l’on dissipe la petite quantité de cet acide qu’on a mise en excès par une légère calcination ; on dissout ensuite le résidu dans de l’eau , et à la dissolution on ajoute une dissolution d’acétate barytique en excès , ce qui précipite l’acide sulfurique à l’état de sulfate barytique.
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La liqueur séparée de ce précipité par la filtration , contient de l’acétate barytique qui a été mis en excès, de l’acétate magnésique, et les alcalis, quand il yen a, combinés avec de l’acide acétique. On évapore la dissolution jusqu’à siccité, et on fait rougir le résidu sec dans une petite capsule de porcelaine qui avait déjà servi auparavant à l’évaporation. Après la calcination, on verse de l’eau sur le résidu; du carbonate barytique et du carbonate magnésique, ou, si la calcination a été très-forte, de la magnésie pure, restent alors , tandis que les alcalis, s’il s’en trouve, se dissolvent, à l’état de carbonates. Il est facile alors de constater la présence et la nature des alcalis dans la dissolution , surtout lorsqu’on les convertit en chlorures métalliques à l’aide de l’acide hydrochlorique.
Il est impossible , dans le cours de cette opération , de constater la présence de Y ammoniaque. On la reconnaît en versant de la dissolution de potasse pure sur une portion de la substance qu’il s’agit d’examiner, et chauffant un peu le tout: une odeur ammoniacale se dégage alors, et une baguette de verre trempée dans l’acide hydrochlorique , qu’on tient sur la surface du liquide , donne lieu à des nuages blancs.
Marche de V analyse pour trouver les acides
On commence par verser de l’acide hydrochlorique étendu dans une portion de la dissolution concentrée de la combinaison, afin de se convaincre, par l’effervescence qui a lieu , de la présence de Y acide carbonique ou du soufre. Si le gaz qui se dégage en faisant effervescence n’a point d’odeur, c’est de Y acide carbonique ; s’il exhale celle bien connue du suljide hydrique , la combinaison contient du soufre à l’état de sulfure métallique. Au reste, il peut y avoir aussi , dans ce dernier cas , de l’acide carbonique, dont on constate la présence par les opérations subséquentes de l’analyse.
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On verse une dissolution de chlorure barytique dans une autre portion de la dissolution de la combinaison , qui doit être neutre, ou du moins ne pas être acide. Au lieu d’une dissolution de chlorure barytique, on en prend une de nitrate barytique, si la combinaison contient de l'oxide plombique, de l'oxide argentique ou de l’oxide mercureux. Se produit-il ainsi un précipité, il peut y avoir dans la combinaison de Y acide sulfurique, de Y acide phospho rique , de Y acide arsénique , de Y acide borique et aussi du fluor. Lors même qu’il existe de Y acide carbonique , cet acide donne également lieu à un précipité par l’addition d’une dissolution de chlorure barytique.
On ajoute ensuite au précipité de l’acide hydroehlorique étendu, ou, si l’on s’est servi du nitrate barytique, de l’acide nitrique étendu. Si , après l’addition d’une suffisante quantité d’eau, cet acide dissout complètement le précipité déterminé par le sel bar y tique, c’est une preuve que la combinaison ne contient pas d’acide sulfurique. Si le précipité se dissout avec effervescence , et qn’il ne reparaisse point lorsque la dissolution acide, qui ne doit cependant contenir que le moins possible d’acide libre, est soumise à l’ébullition et saturée avec de l’ammoniaque, le précipité auquel le sel barytique a donné naissance n’est produit que par de Y acide carbonique , dont la présence avait d’ailleurs été déjà constatée auparavant. S’il se dissout avec effervescence dans l’acide, et qu’il reparaisse par la saturation de la liqueur avec de l’ammoniaque, il existait de l’acide carbonique avec un ou plusieurs des acides qui viennent d être nommés. Cependant, quoique cet effet n’ait point lieu, il peut encore y avoir, dans la combinaison, de Y acide phosphorique , de Y acide ar s unique , de Y acide borique et du fluor. La présence de ÎVzcide arsénique se reconnaît au moyen de la dissolution du suîûde hydrique. Nul oxide métallique ne saurait, par sa présence, masquer la couleur du précipité produit par ce
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réactif} car, lorsque de l’acide arsénique existe, il ne peut y avoir avec lui que des alcalis, cet acide formant avec les terres et les oxides métalliques des combinaisons qui sont insolubles dans l’eau, à moins quelles ne contiennent un excès d’acide. Il est plus facile encore de se convaincre de la présence de l’acide arsénique avec le secours du chalumeau. Celle de Y acide borique se reconnaît en ajoutant à la combinaison de l’acide sulfurique et de l’alcool, et mettant le feu à ce dernier, qui brûle alors avec une flamme verdâtre. Celle du fluor est annoncée par un dégagement de vapeurs qui attaquent le verre , lorsqu’on traite la combinaison par l’acide sulfurique. Mais celle de Y acide phosphorique est beaucoup plus difficile à découvrir. Après s’èlre convaincu de l’absence de l’acide arsénique, de l’acide borique et du fluor, on démontre la présence de l’acide phosphorique à l’aide du précipité qu’une dissolution de chlorure bary tique ou de chlorure calcique fait naître dans la dissolution concentrée delà combinaison, précipité qui disparait par l’addition de l’acide hydrochlorique ou de l’acide nitrique , et qui reparaît par Ja saturation de la liqueur avec de l’ammoniaque. Mais si les acides précédens , soit tous, soit un seul ou quelques uns d’entre eux , existent, il faut s’y prendre d’une autre manière pour constater la présence ou l’absence de l’acide phosphorique. Si, parmi ces acides, il n’y a que de l’acide arsénique , on le sépare à l’aide de la dissolution du sulfide hydrique, dont on ajoute une assez grande quantité pour que la liqueur, préalablement rendue acide , exhale fortement Todeur du sulfide hydrique ; après quoi on fait bouillir le tout, et onséparè, par la filtration, le sulfure d’arsenic qui s’est produit. On peut alors reconnaître la présence ou l’absence de l’acide phosphorique dans la liq ueur filtrée, en y versant, après l’avoir saturée, une dissolution de chlorure barytiqueou de chlorure calcique. S’il n’existe que du fluor seulement, on verse de l’acide
sulfurique sur la combinaison, et on chauffe le tout dans un petit creuset de platine , jusqu’à ce qu’il ne s’en dégage plus rien} on dissout le résidu dans l’eau, et on ajoute à la dissolution un peu d’acide hydroclilorique , puis une dissolution de chlorure bary tique; on sépare, par la filtration, le sulfate barytique qui s’est formé, et on sature la liqueur filtrée avec de l’ammoniaque, qui donne lieu à un précipité lorsqu’il y a de l’acide pliospliorique. S’il existe de l’acide borique , on peut déjà reconnaître la présence de l’acide pliospliorique à ce que le précipité déterminé par la dissolution de chlorure barytique ou de chlorure calcique , ne disparaît point par l’addition d’une trèsgrande quantité d’eau, ce qui arriverait s’il n’y avait que de l’acide borique.
Lorsqu’une dissolution de chlorure barytique a produit, dans la dissolution concentrée de la combinaison, un précipité que l’addition d’acide hydroclilorique ou d’acide nitrique ne fait point disparaître, ou ne dissout qu’en partie, la combinaison contient de V acide sulfurique . En traitant ensuite comme il vient d’être dit la liqueur séparée du sulfate bary tique par la filtration , on constate si , en même temps que cet acide, il y avait aussi de l’acide arsénique , de l’acide pliospliorique , de l’acide borique ou du fluor.
On reconnaît la présence d’une combinaison de chlore lorsqu’une dissolution de nitrate argen tique, versée dans celle de la substance qu’on examine, détermine un précipité blanc qui ne disparaît point par l’acide nitrique étendu.
Enfin on acquiert la conviction de la présence de Y acide nitrique en projetant un peu de la combinaison sur des charbons ardens, ce qui donne lieu à un bruit de détonation lorsque cet acide existe. On peut également recourir ici aux autres méthodes qui ont été indiquées p. 179 pour découvrir l’acide nitrique.
VIII. De la marche a suivre dans l’analyse qualitative des combinaisons composées qui sont ou solubles seulement en pabtie ou tout-a fait insolubles dans l’eau,
MAIS SOLUBLES DANS LES ACIDES, ET DONT LES PRINCIPES CONSTITUANS SE TROUVENT COMPRIS PARMI LES SUBSTANCES INSCRITES AU TABLEAU DE LA PAGE 424‘
Parmi ces combinaisons, se rangent celles qui ont été désignées p. 4^4* Ou Pf‘ut également examiner de la même manière tous les alliages contenant les métaux des bases qui ont été indiquées p. 4 --4*
On traite d’abord par beau la combinaison qu’il s’agit d'examiner. Si elle se dissout en partie, on soumet la dissolution aux recherches prescriîes dans le chapitre précédent. Si elle ne se dissout point dans l’eau, on la dissout dans de l’acide hydrochlorique* ou, quand elle contient soit de l’oxide plombîque , soi t de l’oxide argentique, soit de î oxide mercureux, dans de l’acide nitrique. On aide à l’action de ces acides parla chaleur, surtout quand il existe des sulfures métalliques. Dans ce cas on peut fréquemment aussi recourir avec beaucoup d’avantage à l’eau régale, qui, ainsi qu’il a déjà été dit p. 4^5, attaque même lés combinaisons sur lesquelles l’acide hydrochlorique et l’acide nitrique seuls sont sans action. La portion de la combinaison qui reste quand l'eau ne dissout celle-ci qu’en partie, est traitée de la même manière que les substances tout-à-fait insolubles dans l’eau.
Les alliages sont la plupart du temps solubles dans l’acide nitrique. Quelques uns, en petit nombre, se dissolvent aussi dans l’acide hydrochlorique. D’autres ne sont dissous que par l’eau régale. C’est ce qu’on reconnaît d’après la solubilité des métaux isolés dans les divers acides, sujet dont il a été traité au chapitre troisième de la première Partie de ce volume.
i . Marche de T analyse pour trouver les bases .
La marche de l’analyse pour trouver les bases dans la dissolution acide, ressemble, sous beaucoup de rapports, à celle que j’ai tracée, dans le quatrième chapitre, pour l’analyse des combinaisons solubles dans l’eau. Cependant elle offre quelques modifications, parce que, dans le cas supposé précédemment, il n’était point nécessaire d’avoir égard à des terres et à des oxides métalliques proprement dits , lorsqu’il existait de l’acide phosphorique , de l’acide arsénique, de l’acide carbonique et de l’acide borique, et parce qu’en la présence de ces derniers acides l’absence des terres et des oxides métalliques était déjà suffisamment démontrée par l’insolubilité dans beau des combinaisons auxquelles ces substances donnent lieu en s’unissant ensemble. Par la meme raison, il n’était pas nécessaire non plus d’aller à la recherche du soufre , lorsqu’il existait des oxides métalliques proprement dits dans la combinaison.
A. On ajoute à la dissolution acide une dissolution de sulfide hydrique , et le précipité résultant de là est traité ensuite par le sulfhydrate ammonique delà manière qui a été indiquée dans le chapitre précédent, p. 447* S*il y a de Pacide arsénique dans la combinaison , cet acide est également précipité par la dissolution de sulfide hydrique, et le sulfure d’arsenic produit se dissout aussi dans le sulfhydrate ammonique. Lorsqu’il existe en même temps de Y oxide stannique et de Yoxide antimonique , il est souvent difficile de reconnaître avec certitude la présence de ces trois substances. Celle de l’acide arsénique se découvre aisément alorsjen traitant la combinaison avec de la soude, au chalumeau , sur du charbon. Celle de l’oxide antimonique est dévoilée par la couleur tirant sur le jaune orangé du précipité qui a lieu quand on décompose par l’acide ludro ; dorique étendu la dissolution étendue d’eau des sulfures métalliques dans le sulfhydrate ammonique. Mais,
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en présence de ces deux substances, il est plus difficile de déterminer s’il existe aussi ou non de Foxide stannique. Le mieux alors est de faire sécher le sulfure métallique queFacidehydrochlorique étendu a précipité de la dissolution étendue d’eau dans le suif hydrate ammonique, puis de le chauffer fortement, et, autant que possible, à l’abri du contact de l’air, dans un tube de verre soudé à l’une de ses extrémités , opération dans laquelle il se sublime du sulfure d’arsenic et du soufre , et reste du sulfure d’étain et du sulfure d’antimoine au minimum de sulfuration. On dissout ce résidu dans de l’acide hydrochlorique concentré, avec le secours de la chaleur. La dissolution, étendue d’eau, contient alors de l’oxide anlimonique, et aussi de l’oxide stanneux, s’il y avait de l’oxide stannique dans la combinaison -, la présence de ce dernier est ensuite facile à constater par la dissolution d’or.
Si les sulfures métalliques précipités de la dissolution acide de la combinaison par celle du suîfide hydrique, ne sont pas dissous entièrement, ou meme ne le sont pas du tout par le sulfhydrate ammonique, il peut encore exister dans la combinaison de Y oxide cadmique , de Y oxide plombique , de Y oxide bismuthique , de Y oxide cuivrique , de Y oxide argenlique , de Y oxide mercureux et de Yoxide mercurique . On reconnaît ces métaux de la même manière précisément que celle qui a été indiquée dans le chapitre précédent , p. 44^*
B. La liqueur séparée du précipité auquel la dissolution du sullide hydrique a donné lieu , est ensuite traitée comme il a été dit dans le chapitre précédent , afin de s’assurer si elle contient encore des bases fixes. Si elle en contient , on sursature la dissolution avec de l’ammoniaque , puis on ajoute du sulfhydrate ammonique. Le précipité qui résulte de là peut être dû à la présence de Yoxide ferrique , de F oxide ferreux , de Yoxide niccoli que , de Yoxide cobaltique , de Yoxide zincique , de
Y oxide nianganeux et de Y alumine ; mais il peut aussi se trouver dans ce précipité de la magnésie , de la chaux , de la strontiane ou de la baryte , lorsque ees bases sont combinées avec de l’acide phospliorique ou de l’acide borique, ou quand quelques uns de leurs métaux sont unis à du fluor. On traite d’abord ce précipité presque de la manière qui a été indiquée, dans le chapitre précédent , pour la recherche des bases précipitées en pareille circonstance. On le fait digérer avec de l’acide hydrochlorique ou de beau régale , et , dans le premier cas , on chauffe la dissolution filtrée avec de l’acide nitrique.
Ensuite on verse dans la liqueur de l’acide sulfurique étendu. Si elle contient de la strontiane et de la baryte , ces bases se précipitent complètement , sinon de suite , du moins au bout de quelque temps, à l’état de sulfates barytique et strontianique. La chaux se précipite aussi en partie , lorsqu’elle est abondante et que la dissolution n’est pas trop étendue. On réunit le précipité sur un filtre, sans le laver, puis on le traite par une grande quantité d’eau 5 lorsque celle-ci n’en dissout rien , il ne peut contenir que des sulfates strontianique et barytique 5 mais s’il se dissout en partie , de la chaux peut s’y trouver avec la baryte et la strontiane. 11 est facile de constater la présence de cette chaux dans la liqueur filtrée, en y versant la dissolution d’un oxalate. Le résidu non dissous , qui peut consister en sulfates barytique et strontianique , est ensuite traité par une dissolution de carbonate potassique ou sodique , ainsi qu’il a été dit dans le chapitre précédent, p. 454.
La liqueur acide séparée des sulfates terreux par la filtration , est sursaturée avec de l’ammoniaque. Ce réactif en précipite principalement de Y oxide ferrique et de 1* alumine ; mais il y fait naître aussi un précipité de nzagnèsie , lorsque la liqueur contient de l’acide phosphorique. On traite le précipité par une dissolution de potasse
J. OO
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pure , avec laquelle on le fait bouillir ; ce qui laisse de côté l’oxide ferrique et la magnésie, et les dépouille en grande partie de leur acide phospliorique , tandis que l’alumine se dissout, et peut être précipitée de la liqueur par une dissolution de chlorure ammouique. Le chalumeau fait aisément reconnaître la présence de l’oxide ferrique dans le résidu qui ne s’est point dissous ; mais celle de la magnésie est plus difficile à constater. C’est pourquoi il faut dissoudre ce résidu dans de l’acide hydrochlorique, et sursaturer la dissolution acide avec de l’ammoniaque , qui précipite l’oxide ferrique, mais laisse la plus grande partie de la magnésie dans la dissolution , où l’on peut la découvrir à l’aide de différens réactifs ( p. 3o ).
La liqueur séparée par la filtration du précipité auquel la sursaturation avec l’ammoniaque a donné lieu, et qui peut contenir de l’oxide ferrique , de l’alumine et de la magnésie, est elle-même susceptible de tenir en dissolution de Y oxide niccolique , de Y oxide cobaltique , de Yoxide mangcuieux et de Y oxide zincique. On la traite exactement comme il a été dit dans le chapitre précédent , p. 4^2.
C. La liqueur séparée par la filtration du précipité que le sulfhydrate ammonique a produit dans la dissolution .préalablement sursaturée avec de l'ammoniaque t est d’abord examinée dans la vue de découvrir si elle contient encore des principes constituans fixes-, et si l'on reconnaît qu’il y en a réellement , on la. traite de même que la liqueur correspondante dans le chapitre précédent, p, 4^3. A cet égard je ferai remarquer qu’à peine est-il nécessaire d’aller à la recherche de la présence des alcalis , puisque ceux-ci forment , avec les acides dont il s’agit, des sels qui sont solubles dans l’eau.
Marche de T analyse pour trouver les acides
Quelques uns de ces acides sont beaucoup pins difficiles à
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découvrir dans les combinaisons dont il est question ici , que dans celles qui sont solubles dans l’eau.
La présence de Y acide carbonique dans toutes, et celle du soufre dans quelques unes de ces substances, se reconnaît à l’effervescence qui a lieu quand on verse de l’acide hydrochlorique étendu sur une certaine quantité de la combinaison. Si le gaz qui se dégage avec effervescence n’a point d’odeur, la combinaison ne contient que de l’acide carbonique ; mais si le gaz exhale l’odeur du sulffde hydrique , il peut y avoir en même temps du soufre et de l’acide carbonique dans la combinaison. En pareil cas on examine si le gaz qui se dégage contient de l’acide carbonique. A cet effet on introduit la combinaison qu’on veut essayer dans un verre clos avec un bouchon que traverse un petit tube de dégagement courbé deux fois à angle droit , on verse dessus de l’acide hydrochlorique étendu , et on fait passer le gaz à travers une dissolution de chlorure barytique ou de chlorure calcique à laquelle on a ajouté un peu d’ammoniaque. Si le courant de ce gaz produit un précipité blanc qui se dissolve avec effervescence dans l’acide hydrochlorique, de l’acide carbonique est contenu dans la combinaison. ïl est nécessaire, dans cette expérience, de tenir la liqueur à l’abri du contact de l’air.
Une portion de la combinaison est dissoute dans de l’a¬
cide hydrochlorique, ou, s’il existe soit de l’oxide argenlique, soit de l’oxide mercureux, soit de l’oxide pîombique, dans de l’acide nitrique. On étend d’eau la dissolution, et on y ajoute une dissolution soit de chlorure barytique, soit de nitrate barytique, si l’on a employé de l’acide nitrique au lieu d’acide hydrochlorique. Lorsqu’il se produit ainsi un précipité blanc, on conclut que la combinaison contient de 1 "acide sulfurique. Si, en faisant chauffer une
partie de cette combinaison avec de l’acide nitrique, une réaction a lieu , avec dégagement de vapeurs jaunes d’acide nitreux et avec séparation de soufre, et qu’ensuite la li-
queur étendue d’eau , puis filtrée, donne un précipité par l’addition d’une dissolution de nitrate barytique f la substance qu’on examine est u n sulfure métallique. Quand le soufre est combiné avec du mercure, au lieu d’acide nitrique, il faut prendre de l’eau régale : dans ce cas il ne se dégage point d’acide nitreux , mais du chlore. ( Comparez ce qui a été dit , dans le cinquième chapitre , p. 441 )•
On dissout une partie de la combinaison dans de l’acide nitrique , à froid , s’il est possible -, et, après avoir étendu d’eau la dissolution , on y verse une petite quantité d’une dissolution de nitrate argentique. S’il se produit ainsi un précipité blanc caséeux , la combinaison est un chlorure métallique . Comme le chlorure mercureux n’est point soluble dans l’acide nitrique , et qu’il ne se dissout que dans beau régale, on est obligé , s’il existe , de traiter une partie de la combinaison avec de la dissolution de potasse , en suivant la marche qui a été tracée.
Ensuite on examine si la combinaison, sur laquelle on verse de l’acide sulfurique , dans un creuset de platine, corrode le verre, ce qui annoncerait la présence d’un fluorure métallique ; ou si, lorsqu’on verse dessus de l’acide sulfurique et de l’alcool , et qu’on met le feu à ce dernier , elle communique «à sa flamme la couleur verte qui trahit la présence de Y acide borique.
On découvre Y acide nitrique en projetant une partie de la combinaison sur des charbons ardens. La présence de Y acide arsénique se constate à l’aide du chalumeau.
La présance de Y acide phosphorique est très-difficile à découvrir dans ces combinaisons. On essaie la substance au chalumeau , suivant Berzelius ( p. 201 ), après s’être convaincu de l’absence de l’acide arsénique , de l’acide sulfurique et du soufre; selon Fuchs, après avoir constaté celle de l’acide borique.
La découverte de cct acide par la voie humide présente des difficultés.
Si les bases de la combinaison qu’on examine ne consistent qu’en des oxides métalliques qui soient précipités de la dissolution acide par la dissolution dusulfide hydrique , la liqueur séparée par la filtration du précipité auquel ce réactif a donné naissance, est soumise au traitement indiqué p. 199, pour constater si elle contient de l’acide phospborique ; mais il faut auparavant la débarrasser du sulfide hydrique en la chauffant. Si l’on précipite l’acide phosphoriquc par une dissolution de chlorure calcique ou de chlorure barytique, après avoir préalableblementrendu la liqueur ammoniacale , il faut toujours se convaincre que le précipité qui a eu lieu est réellement du phosphate calcique ou barytique. A cet effet , on recherche s’il contient del’acide borique etdu fluor; puis onconstatela présence de l’acide phospborique au moyen du chalumeau.
Lorsqu’au contraire les bases consistent en oxides métalliques susceptibles d’être précipités par le sulfhyclrate ammonique de la dissolution acide rendue ammoniacale , par conséquent en oxide ferrique , oxide ferreux, oxide niccolique, oxide cobal ti que , oxide zincique ou oxide manganeux , on commence par verser dans la liqueur séparée par la filtration du précipité auquel ce réactif a donné naissance, de l’acide hydrochlorique étendu, avec lequel onia laisse en digestion jusqu’à ce qu’elle n’exliale plus l’odeur du suîfide hydrique; après quoi onia filtre , pour la débarrasser du soufre qui s’est séparé, et on la traite de la même manière.
Si les bases sont de l’alumine, de la magnésie, de la chaux, de la strontiane et la baryte, la découverte de l’acide phospborique est difficile , surtout lorsqu’il existe en même temps des oxides métalliques qui ne puissent être précipités que par le sulfhydrate ammonique. Lorsqu’au contraire ces terres sont seules, ou associées avec des oxides métalliques susceptibles d’être précipités de la dissolution acide par celle du sulfide hydrique , on peut trou-
ver Facide pliospliorique en procédant de la manière suivante. Après avoir débarrassé la dissolution acide, par le moyen cle celle du sulfide hydrique, des oxides métalliques que ce réactif a le pouvoir d’en séparer , on la sursature avec de l’ammoniaque. Les terres sont précipitées par là , quand elles sont combinés avec de Facide phosphorique. S’il n’y avait que de la chaux, de la strontïane et de la baryte, leur précipitation par l’ammoniaque est une preuve de la présence de Facide pliospliorique -, il suffit seulement de constater l’absence dans le précipité du fluor et de l’acide borique, et de se convaincre, au moyen du chalumeau, qu’il existe de Facide pliospliorique. S’il y a aussi de la magnésie, l’ammoniaque la précipite également en présence de l’acide pliospliorique , lors même que la liqueur contient assez de chlorure ammonique pour que , s’il ne s’y trouvait pas d’acide pliospliorique, la magnésie ne pût point être précipitée par l’ammoniaque. L’alumine est précipitée aussi , mais sa précipitation par l’ammoniaque n’est point une preuve de la présence de l’acide phospliorique ; il faut, pour reconnaître si elle en contient, soumettre l’alumine précipitée au traitement qui a été exposé p. 197.
Mais si ces terres sont accompagnées, dans la substance qu’on examine , d’oxide ferrique, d’oxide ferreux, d’oxide niccolique, d’oxide cobaltique, d’oxide zincique ou d’oxide manganeux, et qu’il existe en même temps qu’elles d’autres oxides métallique encore qui soient précipitables de la dislution acide par celle du sulfide hydrique , l’expérience doit être faite alors d’une tout autre manière. On dissout la substance qu’il s’agit d’examiner dans de Facide hydrochlorique, et au moyen de la dissolution du sulfide hydrique, on précipite les oxides métalliques susceptibles de l’être par ce réactif ; la liqueur filtrée est chauffée ensuite jusqu’à ce qu’elle n’exhale plus l’odeur du sulfide hydrique, puis Ou y verse de Facide sulfurique étendu , qui pi e-
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cipite la baryte et la strontiane. La chaux peut également être précipitée par là, lorsqu’on ajoute encore à la liqueur une suffisante quantité d’alcool. Onfiltre la liqueur, pour la séparer du précipité qui s’est produit, et, dans le cas où il s’est précipité aussi de la chaux , on la chaude jusqu’à ce que tout l’alcool soit dissipé. Si alors il n’y a ni magnésie , ni alumine , mais seulement des oxides métalliques précipitables par le sulfhydrate ammonique, on rend la liqueur ammoniacale , on précipite les oxides au moyen de ce réactif, et l’acide pliosphorique se découvre, dans la liqueur filtrée, en suivant la marche qui a été tracée. Mais s’il y a en même temps de la magnésie et de l’alumine , sans ajouter de sulfhydrate ammonique à la liqueur , on y verse une dissolution de potasse pure en excès, et on fait bouillir le tout. L’oxide ferreux , l’oxide niccolique , l’oxide cobaltique , l’oxide manganeux et la magnésie se précipitent, à la vérité, dans la plupart des cas, avec de petites quantités d’acide pliosphorique; cependant la plus grande partie de ce dernier se trouve encore contenue dans la liqueur filtrée, où l’on peut la découvrir en sursaturant un peu la dissolution avec de l’acide hydrochlorique , et y versant ensuite une dissolution de chlorure barytique , qui produit un précipité de sulfate barytique, si l’on a préalablement ajouté de l’acide sulfurique pour opérer la précipitation de la baryte , de la strontiane ou aussi de la chaux ; on sépare ce précipité par la filtration ; après quoi , de l’ammoniaque, versée dans la liqueur filtrée , en détermine un de phosphate barytique.
Mais s’il y a de l’oxide zincique et de l’alumine, l’acide pliosphorique, quand il existe, se dissout, avec ces bases, dans la potasse pure. S’il n’y a que de l’oxide zincique seul, on le précipite de la dissolution dans la potasse par le moyen du sulfhydrate ammonique , et l’on constate ensuite la présence de l’acide pliosphorique dans la liqueur filtrée. Si la dissolution alcaline ne contient que de l’alu-
47 ^ traité d’analyse chimique,
mine , alors on découvre la présence de l’acide phosphorique en suivant la marche qui a été tracée p. 197. Mais si les deux bases existent ensemble, on ajoute du suifhydrate ammonique à la dissolution dans la potasse; ce réactif ne précipite que Foxide zincique seul , à l’état de sulfure de zinc ; l’alumine reste dissoute avec l acide phosphorique, si la potasse se trouve en quantité suffisante. AP rès avoir détruit le sulfhydrate ammonique dans la liqueur séparée du sulfure de zinc par la filtration , on y constate la présence de l’acide phosphorique et de l’alumine en suivant la méthode décrite p. 197.
Dans beaucoup de cas , il est à propos de donner une autre marche à l’analyse, du moins pour découvrir la plupart des acides. On se contente de procéder à la manière ordinaire pour constater la présence de Y acide nitrique , de Y acide carbonique et d’un sulfure métallique ; mais, pour trouver les autres acides , on pulvérise une partie de la substance qu’il s’agit d’examiner , et on la fond avec environ trois parties de carbonate potassique ou sodique. La masse fondue est ensuite traitée par l’eau. La dissolution aqueuse peut contenir de Y acide sulfurique , de Y acide phosphorique , de Y acide arsénique , ou de Y acide borique , uni avec de la potasse ou de la soude, ou bien du chlore ou du fluor, combiné avec du potassium ou du sodium. En outre , elle contient encore du carbonate potassique ou sodique. Les acides qui viennent d’ètre désignés sont alors faciles à reconnaître dans la dissolution, en suivant la marche qui a été tracée au chapitre septième, après qu’on a saturé la liqueur avec de l’acide hydrochlorique, ou, dans quelques cas, avec de l’acide nitrique.
Cette méthode n’est cependant d’une application avantageuse que quand les bases contenues dans la combinaison sont insolubles ou presque insolubles dans le carbobonate potassique ou sodique, ce qui est le cas de presque toutes , ou au moins du plus grand nombre. Il n’y a que
quand l’alumine est combinée avec les acides énumérés plus haut, qu’on la trouve contenue dans la dissolution aqueuse de la combinaison fondue avec le carbonate alcalin. Si alors on sature avec ménagement cette dissolution en y versant un acide, on obtient un précipité quand il existe de l’alumine; mais il vaut encore mieux ajouter à la liqueur un peu d’acide en excès, et y verser ensuite de l’ammoniaque, qui précipite l’alumine combinée avec de l’acide arsénique ou de l’acide pliosphorique , si l’un ou l’autre de ces acides existe.
En donnant cette marche à l’analyse , on parvient souvent mieux à découvrir les bases, surtout quand il se trouve là de l’acide pliosphorique, que quand on veut les rechercher dans la dissolution de la combinaison par un acide. Après que la masse fondue avec le carbonate alcalin a été traitée par l’eau , elles restent non dissoutes , l’alumine exceptée; si ensuite elles se dissolvent dans un acide, il n’y a point ou presque point d’acide phospliorique , d’acide arsénique, etc., dans la dissolution.
Au reste, en faisant fondre la combinaison avec le carbonate alcalin , dans un creuset de platine , il faut être attentif au cas où il y aurait des oxides métalliques qui , en se réduisant, pourraient gâter le creuset, comme, par exemple, des combinaisons d’oxide argentique, et même d’oxide plombique, d’oxide bismuthique et autres , avec les acides désignés plus haut.
IX. De là marche a suivre dans l’analyse qualitative
DES COMBINAISONS COMPOSÉES QUI SONT TOTALEMENT OU DU MOINS EN GRANDE PARTIE INSOLUBLES DANS l’eAU ET DANS LES ACIDES, ET DONT LES PRINCIPES CONSTITUANS SE TROUVENT COMPRIS PARMI LES SUBSTANCES INSCRITES AU TABLEAU DE LA PAGE 424*
Si, après avoir traité la c ombinaisonsur laquelle 04
opère , d’abord avec de l’eau , puis avec un acide, iï reste encore un résidu insoluble , celui-ci ne peut être composé principalement que des substances dont il a été question dans le sixième chapitre, p. 44^ 5 savoir de sulfate bary tique , de sulfate strontianique , de sulfate calcique , de sulfate plombique et de chlorure argent i que.
On fond la combinaison avec à peu près le double ou le triple de son poids de carbonate sodique sec. Si l’on sait qu’elle ne contient pas de chlorure argentique , l'opération peut être faite dans un creuset en platine; mais lorsqu’il y a du sulfate plombique dans la substance, il faut aussi être circonspect dans l’emploi de ce creuset , et ne le faire rougir quetrès-faiblement. La plupart du temps il n’est pas aussi avantageux de recourir à un petit creuset en porcelaine, parce que, quand on agit sur des quantités un peu considérables , la fusion s’y opère beaucoup plus difficilement sur la lampe à esprit-de-vin à double courant d’air. Cependant c’est toujours d’un creuset en porcelaine qu’on doit se servir quand il y a du chlorure argentique. Après le refroidissement, on verse de l’eau sur la masse fondue, qu’on laisse s’y ramollir; puis on la fait digérer avec une plus grande quantité d’eau , et on filtre pour séparer ce qui ne s’est point dissous. Alors on sursature la liqueur claire avec de l’acide nitrique. O11 reconnaît la présence de l’acide sulfurique en versant une dissolution de nitrate barytique dans une portion de cette liqueur ; et celle du chlorure sodique, si la combinaison contenait du chlorure argentique, en ajoutant à une autre portion de cette même liqueur une dissolution de nitrate argentique. Le résidu ne peut plus être composé que de carbonates barytique etstrontianique, calcique et plombique: il peut aussi contenir de l’argent métallique , s’il y avait du chlorure argentique. L’argent est sous la forme d’un grain métallique, au fond du creuset, lorsqu’on a employé une chaleur extrêmement forte pour opérer la fusion; si la chaleur a été
moins forte, de manière que le tout n’ait pas pu fondre d’une manière régulière , l’argent reste à l’état de division extrême lorsqu’on traite la massepar l’eau. On dissoutle résidu dans de l’acide nitrique; cependant, lorsqu’il n’existe pas d’argent, ni de carbonate plombique, il vaut mieux prendre pour cela de l’acide hydrochlorique. On verse de l’acide hydrochlorique étendu dans une petite partie de la dissolution, pour voir si elle contient de l’oxide argentique ; si l’on en découvre, on sépare, par la filtration, le chlorure argentique qui s’est produit, et l’on verse de l’ammoniaque dans la liqueur filtrée ; quand on voit se former un précipité blanc , il prouve la présence de l’oxide plombique. Lorsque la combinaison contient de l’oxideargentique et de l’oxide plombique , on traite la plus grande partie de la dissolution par la dissolution du sulfide hydrique, afin de précipiter ces deux bases. La liqueur séparée du précipité par la filtration, et qui peut contenir encore de la chaux, de la strontiane et de la baryte , est mêlée avec de l’acide bydrofluosiîicique. Si l’on voit paraître au bout de quelque temps un précipité, il annonce la présence de la baryte. On sépare la liqueur de ce précipité, et si enfin une dissolution de sulfate potassique ou l’acide sulfurique fort étendu y fait naître sur-le-champ un précipité, on conclut que de la strontiane s’y trouve, soit seule, soit associée avec de la chaux. Afin de déterminer lequel de ces deux cas a lieu, on réunit le sulfate strontianique sur un filtre, quand il a paru, et Ton sature la liqueur avec de l’ammoniaque ; si la dissolution d’un oxalate, qu’on y fait alors tomber goutte à goutte , déterminé un précipité blanc, c’est une preuve qu’il existe encore de la chaux.
Plusieurs surphosphates et quelques surarséniates , de même que quelques autres combinaisons , deviennent insolubles dans l’eau et les acides étendus , quand on les fait fortement rougir. On peut aisément, par le moyen du
chalumeau , se convaincre de la présence dans ces sels de l’acide arséniquc, comme aussi de celle de plusieurs oxides métalliques ; mais la présence de l’acide phosphorique n’est point aussi facile à constater au chalumeau. Il faut pulvériser la substance , mettre la poudre dans une petite capsule de porcelaine ? verser dessus de l’acide sulfurique concentré, et chauffer le tout, le faire même bouillir pendant quelque temps. La substance insoluble se trouve par là décomposée , et elle se dissout ensuite dans de l’eau qu’on ajoute, quand la base n’est point de nature à produire avec l’acide sulfurique une combinaison insoluble ou très-peu soluble, comme sont l’oxide plombique, la chaux, la strontiane et la baryte. Ces quatre bases se distinguent l’une de l’autre en suivant la marche, qui vient d’être tracée } mais la dissolution est examinée d’après celle qui a été indiquée au huitième chapitre de cette Partie.
On peut aussi, dans l’analyse qualitative de ces combinaisons, les fondre avec du carbonate potassique ou sodique; on suivra la marche qui a été prescrite dans le chapitre précédent , p. f^i.
X. De la marche a suivre dans l’analyse qualitative
DE SUBSTANCES QUI PEUVENT CONTENIR TOUS LES PRIN¬ CIPES CONSTITUANS INORGANIQUES CONNUS.
Lorsqu’on entreprend l’analyse qualitative d’une substance inconnue quelconque , il est convenable de suivre une marche analogue à celle qui vient d’ètre tracée dans les chapitres précédens. O11 commence par s’assurer si cette combinaison est soluble ou insoluble dans l’eau, puis on en destine une portion à la recherche des bases et une autre à celle des acides. O11 a pu voir, d’après ce qui a été dit dans les chapitres précédens , qu’en se livrant aux recherches nécessaires pour constater la nature des ,
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bases , il arrive souvent qu’en même temps on découvre aussi plusieurs acides.
I. Analyse qualitative des substances solubles dans ïeau
A. Recherche des bases.
On peut surtout prendre pour base de cette recherche la marche qui a été suivie dans les quatrième et cinquième chapitres.
a ) On commence par rendre la dissolution acide, en y ajoutant de l’acide hydrochlorique, ou, dans quelques cas , qui ont déjà été indiqués p. 4^5 et 44^ ? de l’acide nitrique étendu.
Quand on a ajouté de l’acide hydrochlorique à une dissolution concentrée, et qu’on remarque , en chauffant le tout , une odeur de chlore bien prononcée , c’est une preuve que la dissolution aqueuse contenait de Y oxide manganique , de Y oxide cérique , de Y acide manganique 5 de Y acide chromique ou de Y acide sélénique. Si l’on prolonge assez l’action de la chaleur pour qu’il ne se dégage plus de chlore, ces principes constituans sont convertis en oxide manganeux, oxide céreux , oxide chromique ou acide sélénieux, et peuvent être reconnus comme tels dans la dissolution. Les combinaisons des chlorites avec des chlorures métalliques peuvent aussi dégager du chlore quand on les traite par l’acide hydrochlorique ( p. 188 )„ Les chlora'es dégagent de l’oxide cliloreux ( p. i86)o
En ajoutant un acide à la dissolution de la substance qu’on examine , il peut , dans certains cas , se former un précipité dû à ce qu’alors les acides combinés avec les bases sont mis en liberté, et se séparent lorsqu’ils sont insolubles dans l’eau. Ordinairement l’acide ainsi précipité se redissout dans un excès d’acide hydrochlorique ou d’acide nitrique; cependant ce phénomène n’a pas lieu pour Y acide tant ali que ( p. 297 ), non plus que pour Ya- I. 3o*
eide tungstique (p. 25i); Y acide titajiique , lorsqu’on fait chauffer la liqueur à laquelle on a ajouté de l’acide hydrochlorique, reste également insoluble dans un excès Se ce dernier. Il est facile de reconnaître au chalumeau l’acide titanique et l’acide tungstique mis en liberté de cette manière. L’acide tungstique peut encore être distingué de l’acide titanique et de l’acide tantalique par sa grande solubilité dans le sulfhydrate ammonique. L 'acide silicique se sépare aussi d’une dissolution acide à laquelle on ajoute un acide , dont un excès ne le redissout point (p. 222)5 on le reconnaît de même fort aisément au chalumeau.
L’acide hydrochlorique , mêlé avec les dissolutions des sulfosels solubles dans l’eau, décompose , dans la plupart des cas avec dégagement de gaz sulfide hydrique , la sulfobase , qui reste ensuite dissoute , tandis qu’il se sépare un sulfure métallique insoluble dans l’eau , qu’on peut examiner ultérieurement.
Cependant si l’addition de l’acide hydrochlorique ou de l’acide nitrique à la dissolution aqueuse de la combinaison qu’on examine ne détermine aucun de ces changemens, on verse de la dissolution de sulfide hydrique dans la liqueur rendue acide , ou bien on y fait passer un courant de sulfide hydrique. De cette manière nonseulement les oxides signalés p. 5 savoir : Y oxide cadmique , Y oxide plombique , Y oxide bismuthique ,
Y oxide cuivrique , Y oxide argentique , Y oxide mer cur eux ,
Y oxide mercurique , Y oxide aurique , Y oxide stanneux ,
Y oxide stannique et Y oxide antimonique , mais encore plusieurs autres, tels que Y oxide rhodique , Y oxide indique , Y oxide osmique , Y acide osmique } Y oxide palladeux , Y oxide platinique , Y acide antimonieux , Y acide antimonique , les oxides du molybdène , Y acide molybdique , Y oxide tellurique , Y acide arsenieux , Y acide arsenique et Y acide sèlènieux , sont précipités à l’état de sul-
fures métalliques. A peine est-il nécessaire de faire remarquer que les chlorures de ces métaux, quand ils existent, au lieu des oxides , dans les dissolutions, sont également précipités par le sultide hydrique. Quelques uns des sulfures métalliques produits de cette manière ne se séparent qu’au bout d’un assez long espace de temps, et plusieurs même seulement après qu’on a fait chauffer la liqueur, circonstance dont il a été parlé dans la première Partie de ce volume , et à laquelle on doit particulièrement faire attention.
Quelques oxides ne sont point précipités des dissolutions acides , à l’état de sulfures métalliques , par le sulfide hydrique *, cependant ils décomposent ce réactif, d’où il résulte qu’après qu’on a chauffé la liqueur , du soufre se sépare sous la forme d’un précipité laiteux , difficile à filtrer. A cette caté gorie appartiennent Y oxide manganique et V acide cliromique , lorsqu’ils n’ont point été décomposés auparavant par l’acide hydrochlorique \ l’ oxide ferrique , Y acide ky po sulfurique , Y acide sulfureux , Y acide chlorique , Y acide bromique et Y acide iodique , quand les dissolutions des sels de ces acides ont été préalablement décomposées avec un acide. Si la combinaison qu’on examine ne contient point d’oxides qui soient précipitables à l’état de sulfures métalliques par le sulfide hydrique , la séparation du soufre démontre la présence d’un ou plusieurs de ces matériaux immédiats. Il est très-facile de distinguer le soufre mis à nu d’un sulfure métallique ; mais il est impossible de reconnaître la mise en liberté du soufre lorsqu’un sulfure métallique se trouve précipité en même temps.
Les sulfures métalliques précipités par le sulfide hydrique sont ensuite traités par le sulfhydrate ammonique, de la manière qui a été indiquée p. 447 > et l°n procède également de même avec la dissolution obtenue. Parmi les sulfures métalliques précipités , le sulfhydrate ammoni-
que dissout ceux dont les oxides ont été indiqués p. 3z}2 , par conséquent les sulfures du platine , de Y iridium , de l’or, de Y étain , de V antimoine , du molybdène , du tel - /u/v? , du sélénium et de l’arse/nc.
On constate aisément la présence du platine dans la dissolution de la substance qu’on examine, en ce que, quand elle est concentrée, une dissolution concentrée de chlorure potassique ou de chlorure ammonique y produit un précipité jaune (p. ii 5). Si la dissolution de la substance sur laquelle on opère est fort étendue , il faut la concentrer par l’évaporation avant d’y verser la dissolution de chlorure potassique ou de chlorure ammonique.
La présence de Y iridium se constate , dans une partie de la dissolution du corps mis en expérience, de la même manière que celle du platine; sa dissolution dans des liqueurs très-concentrées est précipitée par le chlorure potassique ou le chlorure ammonique , principalement lorsque la combinaison a été dissoute dans de l’alcool ; cependant la précipitation n’a souvent lieu qu’au bout d'un long espace de temps. Le sel double qui se forme est noir ; mais lorsque la liqueur contient aussi du platine , le précipité a une teinte rougeâtre.
On découvre la présence du molybdène dans la combinaison qu’on examine , en essayant une petite quantité de cette dernière, sous forme sèche, au chalumeau (p. 146); cependant il ne faut pas qu’elle contienne en même temps des substances capables d’empêcher la manifestation des phénomènes auxquels le chalumeau donne lieu. Il vaut donc mieux, pour prévenir cet inconvénient, traiter au chalumeau le précipité que l’acide hydrochlorique a fait obtenir de la dissolution des sulfures métalliques dans le sulfhydrate ammonique.
Quelquefois il suffit déjà , pour reconnaître la préence du tellure , de l’aspect laiteux que prend souvent la dissoluion par l’addition de l’eau, quand on n’y a point versé
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une trop grande quantité d’acide. On la constate aussi par 3a réaction que la liqueur exerce avec les alcalis ( p. i 56 ) , et par la manière dont la combinaison se comporte au chalumeau. Cependant , c’est surtout dans la liqueur obtenue en traitantpar l’acidenitriqueou l’eau régale les sulfures métalliques qui ont été dissous par le suif-* hydrate amrnonique , quon doit aller chercher la présence de l’oxide tellurique, et non pas immédiatement dans la dissolution de la substance mise en expérience, parce qu’on court très-souvent le risque de ne point apercevoir l’oxide tellurique, dans cette dernière, quand il s’y trouve contenu avec plusieurs oxides métalliques jouant le rôle de bases.
Dans beaucoup de cas , la présence du sélénium se constate déjà en traitant la combinaison au chalumeau ( p. 174)? cependant le sélénium se reconnaît dans la dissolution, qu’il y soit à l’état d’acide sélénique ou d’acide sélénieux , au moyen des réactifs qui ont été indiqués p. 172 jusqu’à p. 177. Il est surtout facile à découvrir par le traitement avec l’acide sulfureux, après que l’acide sélénique, s’il existe , a été converti en acide sélénieux.
La présence de Y arsenic , que la combinaison soluble dans l’eau peut contenir à l’état d’acide arsénieux ou d’acide arsénique , se reconnaît très-aisément au chalumeau , dans ces cas. Pour voir si le métal est à l’état d’acide arsénique ou à celui d’acide arsénieux, il faut avoir recours aux expériences qui ont été décrites p. 279.
J’ai déjà dit p. 447 comment on doit s’y prendre pour trouver les autres substances : l’or, Y étain et Y antimoine.
Les sulfures métalliques qui ne se dissolvent point quand on les traite par le suif hydrate amrnonique, et dont les oxides correspondans ont été indiqués p. é/\ 1, sont les sulfures du cadmium , du plomb , du bismuth , du cuivre , de l’ argent , du mercure , du palladium , du rhodium et de Y osmium. J’ai déjà fait voir , p. 44^ > L 3t
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comment on reconnaît la présence des six premiers métaux. On constate celle du palladium dans la dissolution , en y versant une dissolution de cyanure mercurique (p- 120 ) : moyen qui expose tout au plus* dans un petit nombre de cas, à confondre ce métal avec le platine (p. 1 1 8). Celledu rhodium se découvre, dans la combinaison sècbe, en la fondant avec du bicarbonate potassique (p. 1 2Ô). L’osmium est très-aisé à reconnaître à Fodeur caractéristique que sa dissolution exliale quand on la chauffe avec de l’acide nitrique (p. i33).
h .) Après que la dissolution rendue acide de la substance qu’on se propose d’examiner a été traitée par le sulfide hydrique, la liqueur séparée parla filtration des sulfures métalliques qui se sont précipités , est saturée avec de l’ammoniaque, et décomposée avec du sulfhydrate ammonite. On la traite de la môme manière absolument qu’il a été prescrit de le faire pour la liqueur B, dans le septième chapitre , p. 4^° } il faut aussi observer toutes les précautions qui ont été recommandées là. En agissant ainsi, on précipite les combinaisons du soufre avec les métaux dont les oxides ont été indiqués p. 34o , par conséquent les sulfures de manganèse , de fer , de zinc , de cobalt , de nickel et d'uranie. J’ai déjà dit dans le septième chapitre, p. 4-^ 1 ? comment on doit s’y prendre pour découvrir les cinq premiers. Quant à la présence de Yurane , elle se reconnaît en traitant la dissolution de ces sulfures métalliques dans l’acide nitrique ou l’eau régale par le carbonate ammoniacal , qui dissout l’oxide uranique , en produisant une liqueur jaunâtre , de meme qu’en traitant la dissolution par l’ammoniaque pure , dans laquelle l’oxide uranique est insoluble ( p. 85) -, on peut par là le distinguer des combinaisons de nickel , de cobalt , de manganèse et de zinc , puisque celles-ci sont solubles tant dans le carbonate ammoniacal qüe dans l’ammoniaque pure.
En même temps que les sulfures métalliques qui vien-
lient d’être énumérés . il peut encore se précipiter de la dissolution , non-seulement par le seul fait de sa sursaturation avec de l’ammoniaque, mais encore, lorsqu’elle est neutre, par l’addition du sulfliydrate ammonique, de Yalinrine , de la gîucine , de la thorine , de Y yttria, de Y oxide céreux , de la zircone , de Y acide titanique , de Y oxide chromique , et de Y acide tantalique , ainsi qu’il a déjà été dit p. 34 1» J’ai également fait connaître, p. 45i , la manière de reconnaître la présence de Y alumine dans ce précipité. On dissout dans de l’acide nitrique le précipité produit par l’ammoniaque et le sulfhydrate ammonique, et sur-le-champ on ajoute à la dissolution un excès de potasse pure : parmi les substances qui s’étaient précipitées en premier lieu, ce réactif ne dissout guère que Y oxide zincique , Y alumine et la glucine . Le chlorure ammonique versé dans cette dissolution potassique précipite seulement l’alumine et la glucine 5 le sulfhydrate ammonique indique aisément ensuite la présence de l’oxide zincique dans la liqueur filtrée. Une dissolution de carbonate ammoniacal par laquelle on traite le précipité, fait distinguer l’alumine et la glucine, et peut même servir à les séparer l’une de l’autre, si elles y existent toutes deux ( p. 4o ). Le résidu que la potasse 11’a point dissous est mis en digestion avec une dissolution de carbonate ammoniacal, qui dissout principalement la thorine , Y yttria, Y oxide cèreux et la zircone ; cependant il faut quelquefois pour cela des quantités considérables de carbonate alcalin. Il est parfois difficile de distinguer ces substances, surtout lorsqu’elles n’existent qu’en petite quantité dans la dissolution -, on peut néanmoins y parvenir en ayant égard à ce que j’ai dit , dans la première Partie de ce volume , relativement à la manière dont elles se comportent avec les réactifs. La présence de Yacide titanique , qui, au reste, ne peut presque jamais se rencontrer dans des combinaisons solubles dans l’eau, se reconnaît, principalement en l’ab-
sence de l’oxide cobaltique et de l’oxide, manganeux dans le résidu non dissous, soit à l’aide du chalumeau (p. 234), soit par le moyen du zinc métallique (p. 23o) ; on est déjà conduit à admettre sa présence, lorsqu’en faisant bouillir la combinaison dissoute, après y avoir ajouté un acide, comme il a été dit ci-dessus, on voit paraître un précipité difficile à filtrer (p. 229). L 'acide tantalique ne peut point non plus exister dans la dissolution rendue acide, puisque les acides le précipitent de sa dissolution dans la potasse, ainsi que la remarque en a déjà été faite précédemment. La présence de X oxide chromique se reconnaît fort aisément au chalumeau , même lorsque cet oxide n’est qu’en petite quantité 5 le mieux est d’essayer au chalumeau, pour voir s’il contient du chrome (p. i55), le précipité qui a été déterminé par le sulfhydrate ammonique.
Il n’est guère possible que le précipité obtenu par l’ammoniaque et le sulfhydrate ammonique contienne encore d’autres bases que celles qui viennent d’être passées en revue : car les réactifs dont il a été parlé ne précipitent les terres alcalines d’une dissolution acide que quand elles sont unies à un acide avec lequel elles forment une combinaison insoluble dans l’eau. Lorsque ces terres alcalines sont combinées avec un grand excès d’un pareil acide , leurs sursels peuvent être solubles dans l’eau; mais une semblable dissolution doit alors être traitée de même que les dissolutions par les acides des substances qui sont insolubles dans l’eau.
c. ). La liqueur séparée par la filtration du précipité auquel le sulfhydrate ammonique a donné lieu , peut encore contenir les bases suivantes : de la magnésie , de la chaux , de la strontiane , de la baryte , de la lithine , de la soude et de la potasse. Quand la combinaison contient de Y ammoniaque , celle-ci se trouve aussi dans la liqueur; mais j’ai déjà dit précédemment, p. 4^8, que, pour découvrir
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cet alcali , on doit prendre une portion à part de la combinaison dissoute.
On traite la liqueur ainsi qu’il a été dit, p. 453 *, j’ai aussi montré en cet endroit comment les bases précitées, à l’exception de la lithine , peuvent être reconnues. A l’égard de la lithine, lorsqu’elle ne se trouve qu’en petite quantité, et surtout qu’il existe en même temps qu’elle de la magnésie , de la potasse ou de la soude , on est fort exposé à ne pas s’apercevoir de sa présence ; souvent aussi il est arrivé qu’on a pris de petites quantités de litliine pour de la magnésie. Après qu’on a séparé la chaux , la strontiane et la baryte par du carbonate ammoniacal, en suivant la marche tracée pag. 453 , le précipité obtenu ne peut point contenir de lithine lorsqu’avant la précipitation par le carbonate ammoniacal la liqueur n’était pas trop concentrée. A une portion de la liqueur séparée des carbonates terreux par la filtration, on ajoute ensuite une dissolution de phosphate sodique : si , même arü bout de quelque temps , ce réactif ne détermine pas de précipité, c’est une preuve de l’absence de la lithine*, et s’il se produit un précipité, on doit en conclure que la combinaison contient ou de la lithine, ou de la magnésie, ou l’une et l’autre à la fois. Pour décider cette question, on évapore à siccité une autre portion de liqueur séparée des carbonates terreux par la filtration, et on fait rougir le résidu sec , pour chasser les sels ammoniques qui peuvent y être contenus. La masse rougie , si elle contient de la magnésie, ne se dissout complètement dans l’eau que quand les bases sont combinées avec de l’acide sulfurique. Si ce cas n’a point lieu, après la calcination on ajoute au résidu un peu d’acide sulfurique , dont on chasse complètement l’excès en faisant légèrement rougir la masse. On dissout ensuite celle-ci dans une petite quantité d’eau, et à la dissolution on ajoute une dissolution de potasse , qui précipite de la liqueur neutre la magnésie, mais non la
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lithine. Si la potasse ne détermine pas de précipité, de la lithine existait sans magnésie. Si, au contraire, elle en produit un, il faut encore se convaincre de la présence ou de l’absence de la lithine dans la liqueur séparée de la magnésie par la filtration, en l’essayant par du phosphate alcalin.
Il est plus difficile , en présence de la lithine et de la magnésie, de constater en même temps l’existence ou l’absence de la potasse et de la soude . S’il y a de la lithine sans magnésie dans la combinaison, on évapore à siccité une portion de la liqueur séparée des carbonates terreux par la filtration, et l’on fait rougir le résidu, pour chasser les sels ammoniques; ensuite on dissout une partie de ce résidu dans le moins possible d’eau ou dans de l’alcool, lorsqu’il y est soluble , et l’on verse dans la dissolution une dissolution de chlorure platinique , pour se convaincre de la présence de la potasse. On recherche aussi , dans le résidu de l’évaporation d’une partie de la dissolution , si le chalumeau y indique en même temps la présence de la soude (p. 12 ).
Cependant, si l’on a trouvé encore de la magnésie dans la liqueur débarrassée des carbonates terreux par la filtration, on la sépare des alcalis, c’est-à-dire de la lithine, de la soude et de la potasse, soit qu’elles existent toutes trois, soit qu’il n’y ait que quelques unes d’entre elles, en suivant la marche qui a été tracée, p. 455 jusqu’à p. 458, pour séparer la magnésie de la soude et de la potasse seulement. Cependant le mieux et le plus sûr est de convertir les bases en sulfates, quand elles ne sont point déjà sous cette forme, et d’opérer la séparation au moyen d’une dissolution d’acétate barytique, en se conformantaux préceptes donnés p. 457, quoi qu’aîors il soit réellement un peu difficile de séparer, parle moyen de l’eau seulement, la magnésie d'avec le carbonate lithiquc obtenu, qui est très-peu soluble. Si l’on a les alcalis à l’état de carbonates , il n’est pas diffi-
cile de reconnaître quelles sont les bases qui se trouvent là.
B. Recherche des acides.
Pour plus de commodité il sera traité ici , en même temps que des acides, de celles d’entre les substances simples qui forment avec les métaux des composés semblables à des sels, par exemple, de l’iode, du brome, etc., ainsi que je l’ai fait déjà dans les chapitres précéderas.
La présence de certains acides qui , dans les dissolutions de leurs sels, peuvent être réduits , par l’acide hydrochlorique, avec le concours de la chaleur, à un degré moins élevé d’oxidation, peut, comme la remarque en a déjà été faite, être présumée d’après l’odeur de chlore qui se dégage pendant l’opération. A celte classe d’acides appartiennent Y acide sélénique , qui se convertit par là en acide sélénieux (p. 173), Y acide chromique , qui se convertit en oxide chromique, transformation qui a surtout lieu facilement quand on ajoute un peu d’alcool à la dissolution mêlée avec l’acide hydrochlorique (p. s55), et Y acide manganique , qui se réduit en oxide manganeux (p. 259).
J’ai déjà fait remarquer précédemment que quelques acides sont précipités de leurs dissolutions par l’acide hydrochlorique, lorsqu’ils sont insolubles dans l’eau, et qu’un excès d’acide ne les redissout point. Ces acides ont été énumérés p. 47 7 et 47 8 5 c’est pourquoi il n’est point nécessaire d’insister ici davantage sur leur compte.
11 n’est pas non plus besoin d’avoir égard ici aux acides qui , par l’action du sulfide hydrique, se convertissent en sulfures métalliques, et qui se précipitent sous cette forme de la dissolution acide ; car il en a déjà été parlé lorsque j’ai tracé la marche à suivre pour trouver les bases.
a.) La première chose qu’il convient de faire, quand on examine une substance inconnue, pour savoir quels acides elle contient, est de rechercher s’il s’y trouve des acides volatils. A cet effet, après Lavoir pulvérisée, on introduit
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sa poudre dans un verre à essai sec, on verse dessus de l’acide sulfurique concentré, et s'il ne se manifesle point de réaction sur-le-champ , on fait chaufferie tout très-légèrement. Les acides volatils sont chassés par là, et il suffit souvent de leur seule odeur pour les faire distinguer-, mais on les reconnaît plus clairement encore, dans quelques cas , aux nuages blancs qui se produisent lorsqu’on plonge dans le vase une baguette de verre trempée dans l’ammoniaque, en ayant soin qu’elle ne touche pas immédiatement à la masse. Les acides que l’acide sulfurique volatilise ainsi, décomposés ou non décomposés, sont :
Y acide sulfureux , reconnaissable sur-le-champ par l’odeur piquante bien connue qu’il répand dans l’air (p. 166);
Y acide hypo sulfureux et Y acide hyposulf urique 9 qui tous deux dégagent de l’acide sulfureux lorsqu’on les décompose par des acides ( p. 166 et 1C39) ; Y acide nitrique , dont les sels donnent des vapeurs incolores quand on les traite à froid par l’acide sulfurique (p. 180 ) , mais qu’il est facile aussi de distinguer par d’autres caractères encore des sels produits par d’autres acides volatils; Y acide nitreux , dont les sels , traités de même, répandent des vapeurs d’un jaune rouge (p. 182 ); Y oxide nitrique , dont les combinaisons , traitées par l’acide sulfurique, dégagent de l’oxide nitrique incolore dans les vaisseaux clos , et des vapeurs d’un jaune rouge à l’air (p. 1 83 ) ; Y acide chlorique , dont les sels dégagent de l’acide chloreux lorsqu’on les traite par l’acide sulfurique (p. 186 ) ; Yacide bromique , dont les sels donnent par l’acide sulfurique du brome gazeux, reconnaissable à sa couleur caractéristique, et du gaz oxigène (p. 191} ; Yacide carbonique , dont les sels, soit à l’état solide, soit à celui de dissolution étendue, dégagent du gaz acide carbonique avec effervescence, non-seulementpar l’acide sulfurique, maisencorepar tous les acides solubles dans l’eau (212); Yacide oxalique , qui, soit à l’état aqueux , soitenchaîné dans des combinaisons salines,
est décomposé avec effervescence par l’acide sulfurique, en gaz acide carbonique et en gaz oxide carbonique (p. 217 ) ; Y acide manganique , dont les sels, traités par l’acide sulfurique, donnent des vapeurs pourpres (p. 261). En outre, l’acide sulfurique concentré dégage de la plupart des chlorures métalliques, mais non de tous, de l’acide hydroclilorique (p. agd) -, de presque tousles bromure s mé lalli ques , du brome gazeux, qui se reconnaît aisément à sa couleur, de même aussi que de l’acide sulfureux et de l’acide hydrobromique ( p. 298 ) *, de presque tous les iodures métalliques , quand il est concentré, de l’iode gazeux, coloré en violet, et de l’acide sulfureux (p. 3o3 ) 5 des fluorures métalliques , de l’acide hydrofluorique, que sa propriété d’attaquer le verre distingue de tous les autres acides volatils (p. 3o6 ); des fl ’iiosili ci ure s métalliques , du gaz fluoride silicique et de l’acide hydrofluorique (p. 3 1 4 ) 5 des fluoborures métalliques , du gaz fluoride borique et de l’acide hydrofluorique ( p. 3 16 ). Les sulfures métalliques qu’on traite par l’acide sulfurique concentré, dégagent les uns du gaz sulfide hydrique, et les autres de l’acide sulfureux.
Il est facile de reconnaître un acide volatil qui a été dégagé de ses sels par l’acide sulfurique, qu’il ait été ou non décomposé avant de se volatiliser. Dans la plupart des cas, il suffit déjà, soit de l’odeur, soit de la couleur du gaz qui se dégage , pour décider quel acide peut être contenu dans la combinaison. Afin d’acquérir une pleine certitude à cet égard, on 11’a qu’à traiter encore la combinaison par les réactifs avec lesquels l’acide qu’elle contient se comporte cl’une manière caractéristique, et qui ont été indiqués dans la première Partie de ce volume. Lorsqu’il existe plusieurs acides volatils en même temps dans une combinaison, on parvient aisément ainsi à reconnaître l’un ou l’autre.
Leg sulfites , décomposés au moyen des acides , ne dé-
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gagent l’odeur caractéristique de l’acide sulfureux qu’autant qu’ils ne sont point mêlés avec des sels donnant, lorsqu’on les décompose par l’acide sulfurique, un acide ou toute autre substance qui abandonne facilement de l’oxigène, comme, par exemple, les nitrates, les chlorates, etc. De même, quand un sulfite est mêlé avec un sulfure métallique qui dégage du gaz sulfide hydrique parla décomposition au moyen des acides, ce gaz détruit l’acide sulfureux mis à nu (p. 167)*, dans ce cas donc, il n’est pas plus possible de reconnaître le sulfure métallique à l’odeur du sulfide hydrique, que le sulfite à celle de l’acide sulfureux, à moins que l’un ou l’autre de ces gaz ne soit en excès. Les sulfites qu’on décompose à l’aide de l’acide sulfurique 11e sont proprement reconnaissables à l’odeur d’acide sulfureux que quand ils se trouvent mêlés avec des carbonates ou des oxalates, avec des chlorures ou des fluorures métalliques, ou avec des sels contenant des acides fixes.
La même chose a lieu pour les hypo sulfates et les hy~ posul fîtes. Lorsqu’un hyposulfite se trouve associé à un sulfure métallique soluble dans l’eau, comme il arrive , soit dans le cas où l’on a fondu du soufre avec un hydrate alcalin, soit dans celui où l’on en a fait bouillir avec une dissolution d’alcali , la présence de ce sel ne peut être reconnue qu’en mêlant la dissolution avec un sel cuivrique ou plombique neutre en excès; le sulfure métallique soluble précipite alors du sulfure de cuivre ou de plomb , tandis que l’excès du sel cuivrique ou plombique et l’hyposulfite restent dissous; en versant alors de l’acide hydrochlorique dans la liqueur filtrée, on reconnaît la présence de 1 hyposulfite à l’odeur d'acide sulfureux qui ■ee dégage, et au précipité de soufre qui se forme.
On découvre les nitrates et les nitrites , même lorsqu’ils sont mêlés avec plusieurs autres sels, à la propriété qu’ils ont de fuser sur les charbons ardens. Les nitrates
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contenus dans uu mélange, se reconnaissent encore à ce qu’ils dégagent des vapeurs rutilantes d’acide nitreux, quand on les traite par la limaille de cuivre et l'acide sulfurique (p. 180). On constate très-bien leur présence dans la dissolution concentrée, meme lorsque celle-ci contient d’autres sels, au moyen d’un sel ferreux et de l’acide sulfurique (p. 179); mais elle n’est pas toujours indiquée par la décoloration de la dissolution d’indigo, attendu que d’autres sels, notamment les chloriles, exercent une action semblable sur cette dissolution.
La présence des chlorates et des h r ornâtes , memes mêlés avec plusieurs autres sels , est facile à reconnaître , parce que, quand on les chauffe à l’état sec dans une petite cornue, à une chaleur qui ne soit pas très-forte, ils dégagent du gaz oxigène (p. 186 ), dont le dégagement s’opère même à une température beaucoup moins élevée que celle qu’exigent les nitrates pour produire le même phénomène. Indépendamment des chlorates et des bromates (p. 190), les iodates sont aussi dans ce cas (p. 192 ).
Les carbonates sont presque de tous les sels ceux qu’on reconnaît le plus aisément, même lorsqu’ils se trouvent mêlés avec beaucoup d’autres sels, au gaz inodore qu’un acide versé dans leurs dissolutions, même assez étendues, dégage avec effervescence. J’ai déjà fait voir (p. /\6j ) comment on peut constater la présence de l’acide carbonique quand le sel se trouve associé à un sulfure métallique qui , par la décomposition au moyen des acides, dégage du gaz sulfide hydrique avec effervescence.
La présence des oxalates est indiquée dans la dissolution par la manière remarquable dont celle-ci se comporte avec une dissolution de sulfate calcique (p. 216) , même lorsqu’il existe encore d’autres sels; car, de tous les acides inorganiques que l’acide sulfurique chasse de
leurs combinaisons, il n’en est aucun qui offre une semblable réaction.
Les manganales sont si faciles à reconnaître , par la plupart de leurs propriétés , qu’on n’a pas de peine à constater leur présence , même lorsqu’ils se trouvent accompagnés de plusieurs autres sels.
Les chlorures métalliques sont aisés à reconnaître dans les dissolutions, même quand celles-ci contiennent en outre beaucoup de sels d’autres acides , à la manière dont ils se comportent avec une dissolution d’oxide argentique (p. 292). L’insolubilité dans l’acide nitrique du précipité qui se produit ainsi., est, dans ces expériences, un meilleur moyen de reconnaître le chlorure argentique que la solubilité de ce même précipité dans l’ammoniaque, attendu que le chlorure argentique jouit bien d’une grande solubilité dans l’alcali volatil , mais que souvent aussi ce réactif précipite en blanc, de la dissolution, des substances en raison desquelles le chlorure argentique précipité peut fréquemment paraître , à un chimiste peu exercé, n’ètre point soluble dans l’ammoniaque. C’est ce qui arrive, par exemple, lorsque la dissolution contient du chlorure mercurique. Le chlorure argentique, comme la remarque en a déjà été faite précédemment, partage, avec le bromure, l’iodure et le bromate argentiques, la propriété d’être insoluble dans l’acide nitrique étendu. Il est vrai qu’on découvre sans peine les bromures métalliques > les iodures métalliques et les bromates dans des dissolutions -, cependant on est fort exposé, quand ces substances existent, à ne point s’apercevoir de la présence simultanée d’un chlorure métallique. J’ai déjà dit (p. 3oo) comment on doit s’y prendre pour reconnaître un chlorure métallique soluble, lorsqu’il existe dans une combinaison en même temps qu’un iodure métallique soluble. On pourrait aussi découvrir de la même manière un bromure métallique, s’il s’en trouvait un avec un iodure. La présence d’un
chlorure métallique est plus difficile à constater quand un bromure métallique l’accompagne dans une dissolution; le mieux alors est de verser dans la liqueur une dissolution de nitrate plombique en excès, de séparer le précipité par la filtration , et d’ajouter à la liqueur filtrée une dissolution de nitrate argentique. S’il ne se produit ainsi qu’un trouble opalin, c’est une preuve que la dissolution ne contenait qu’un bromure métallique, et peut-être aussi une très-petite quantité d’un chlorure métallique; si au contraire il se forme un trouble considérable , on peut être certain qu’il y avait également du chlorure argentique.
Lorsque des chlorures, ou aussi des bromures métalliques, sont mêlés avec quelques sels contenant un acide métallique, l’acide sulfurique concentré peut dégager de ce mélange des combinaisons de chlore volatiles, qui, dans quelques cas , ont une couleur caractéristique , comme, par exemple, lorsque des chromâtes se trouvent associés aux combinaisons dont il s’agit ( p, ^5^7 ).
La présence des fluorures métalliques est très-facile à constater de la manière ordinaire , lors même que ces composés seraient accompagnés de tous les autres sels dans une combinaison sur laquelle on opérerait.
La présence du fluorure métallique se découvre, dans les fluosiliciures métalliques , par l’emploi des moyens connus , et celle du fluoride silicique est reconnaissable au précipité d’acide silicique que les alcalis produisent dans la dissolution (p. 3i3).
Onreconnaitles fluoborures métalliques , dans toutes les combinaisons, à ce que , quand on les décompose avec de l’acide sulfurique, ils attaquent le verre, et à ce que, lorsqu’on les mêle ensuite avec de l’alcool , ils communiquent une couleur verte à la flamme.
J’ai déjà fait savoir (p. 4^8) comment on parvient à
4g4 TRAITÉ D’ANALYSE CHIMIQUE.
découvrir la présence des sulfures métalliques dans des combinaisons composées.
b.) Lorsque l’acide sulfurique n’a dégagé de la combinaison aucun acide volatil, ni décomposé ni indécomposé, cette combinaison peut contenir de Y acide iodique , de Y acide phosphorique , de Y acide phosphoreux , de Y acide hypo phosphoreux , de Y acide borique , de Y acide silicique et plusieurs autres acides , à l’égard desquels il a cependant déjà été parlé de la marche qu’on doit suivre pour les reconnaître, en indiquant les moyens qui peuvent conduire à la découverte des bases. S’il se trouvait de Y acide sélênique , l’attention se trouve aussi fixée sur sa présence , dans cette partie de l’analyse , parce qu’alors la combinaison dégage du chlore quand on la chauffe avec de l’acide liydrochlorique, tandis que l’acide sélénique se convertit en acide sélénieux , qu’on peut précipiter par le sulfide hydrique , à l’état de sulfide sélénieux.
Les iodales se reconnaissent à ce que, lorsqu’on les fait rougir, ils dégagentdu gaz oxigène et se transforment en iodures métalliques , dans lesquels l’iode peut être découvert à l’aide des moyens qui ont été indiqués.
Jueshypophosphites et les phosphiies se reconnaissent aisément à ce qu’ils font naître un précipité de chlorure mercureux dans une dissolution de chlorure mercurique à laquelle on ajoute de l’acide hydrochlorique. Cependant il faut pour cela que le chlorure mercurique soit en excès, sans quoi c’est du mercure métallique qui se précipite de la dissolution (p. 2o3 et p. to6). En outre, ces sels se comportent d’une manière tellement caractéiistique , quand on les fait rougir , qu’on ne peut point les confondre avec d’autres. Si l’on fait chauffer des hypophosphites avec de l’acide sulfurique concentré, ils se décomposent , dégagent de l’acide sulfureux , et se convertissent en acide phosphorique.
Id acide silicique se sépare complètement de ses disso-
lutions alcalines , quand on a évaporé jusqu’à siccité la liqueur saturée avec de l’acide liydrochlorique , et qu’on traite le résidu par l’eau ( p. 221 ).
J’ai déjà montré , p. > comment il faut s’y prendre pour découvrir Y acide phosphorique et Y acide borique dans des combinaisons composées.
Analyse qualitative des substances insolubles dans Veau
Si la substance est insoluble dans l’eau , onia dissout dans l’acide hydrochlorique , ou quelquefois soit dans l’acide nitrique , soit dans l’eau régale. Traités par l’acide hydroehlorique à cliaud , plusieurs suroxides insolubles dégagent du chlore. C’est ce qui arrive aux chromâtes , aux séléniates et aux manganates , de même qu’à Y oxide cérique , à Y oxide man g unique , au suroxide de manganèse , au suroxide de cobalt , au suroxide de nickel , au suroxide plombeux , au suroxide plombique , et à d’autres suroxides encore qui se rencontrent plus rarement.
La dissolution de la combinaison dans un acide est ensuite traitée par le sulfide hydrique*, après quoi on suit la même marche que s’il s’agissait d’une combinaison soluble dans l’eau. Cependant il faut avoir égard ici à tout ce que j’ai dit en parlant de l’analyse de combinaisons composées insolubles , p. 462.
Au nombre des combinaisons qui ne sont que partiellement dissoutes par les acides , se rangent beaucoup de silicates dont les bases se dissolvent partiellement dans l’acide , tandis que l’acide silicique ne se dissout point
Parmi les substances insolubles dans l’eau et les acides se trouvent comprises non-seulement celles qui ont été énumérées p. 474? ma^s encore plusieurs oxides simples, lorsqu’ils ont été fortement rougis, par exemple Y oxide chromique , Y oxide stannique ? Y acide titanique , etc..
4g6 traité d’analyse chimique.
de même qu’un grand nombre de combinaisons d acide silicique avec des bases (p. *23 ). Une section à part du chapitre suivant sera consacrée à l’analyse qualitative di s combinaisons de l’acide silicique. Les autres substances dont je viens de parler se dissolvent dans l’acide liydrochîorique , après avoir été rougies avec le triple de leur poids de carbonate potassique ou sodique.
PARTICULIERE
Parmi les substances qui ne contiennent que certains principes constituans, et dont on peut rendre l’analyse qualitative beaucoup plus facile, se rangent surtout les silicates existant dans la ïiature , et les eaux minérales.
i. De ï analyse des silicates existant dans la nature .
La meilleure manière de reconnaître ces combinaisons, qui forment la majeure partie des minéraux, et de les distinguer d’autres minéraux qui ne contiennent point d’acide silicique, consiste à prendre en considération la manière dont elles se comportent au chalumeau. En effet , si on les fond sur du charbon, avec du sel de phosphore , l’acide silicique reste sans se dissoudre , et pendant l’in— sulllalion, il nage dans le globule liquide comme une masse translucide, boursouflée (p. 227 ). Parmi les combinaisons de l’acide silicique , la plupart ne contiennent qu’un petit nombre de principes constituans, qui en général sont les mêmes dans toutes et ne diffèrent qu’eu égard à leurs proportions relatives. C’est pourquoi on
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peut fort bien les comparer avec les substances organiques, qui ne contiennent non plus que peu de ces principes, quoiqu’elles varient tant relativement à !a proportion relative des matériaux qui les constituent. Les principes constiiuans ordinaires, ceux à la recherche desquels on doit toujours aller dans les combinai ons silicifères inconnues, sont, indépendamment de Y acide siliciq xe lui-même, Valumine , la chaux , la magnésie, F oxide ferreux , des traces plus ou moins abondantes d 'oxide manganeux, un alcali J etaussi de Veau. Outre ces principes , les combinaisons siliciques contiennent parfois encore quelques oxides rares , de la présence desquels on peut souvent se convaincre aisément au chalumeau. Mais lorsque ces derniers oxides n’existent point , la marche à suivre dans l’analyse qualitative des combinaisons silic ques e t fort simple. Il n’est même presque pas nécessaire , dans le cas où Ton doit déterminer les quantités respectives des principes constituans, de commencer par se livrer aux recherches exigées par l’analyse quantitative , et l’on peut procéder de suite à l’analyse qualitative , eu se conformant aux préceptes qui seront tracés dans le second volume de cet ouvrage , à l’article du silicium.
Lorsqu’on veut examiner une combinaison siliciquepar la voie humide , il faut, après l’avoir réduite en poudre fine, et si l’acide hydrochlorique est susceptible de la décomposer , la traiter par cet acide de la manière qui a été prescritep. 223. Mais préalablement on en consacreune portions rechercher, par lesmoyensindiquésp. 4*ïo, si ellecontient de l'eau. Cette portion de la combinaison ne peut plus ensuite servir aux opérations ultérieures de l’analyse qualitative , parce qu’il arrive très-souvent aux combinaisons siliciques de résister à l’action de l’acide hydrochlorique après qu elles ont été chauffées , quoique, avant d’avoir été soumis, s au feu, elles soient susceptibles de se laisser décomposer par lui (p. 227 )• I/acide silicique qui se sépare
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pendant la décomposition, est recueilli sur un filtre et lavé, puis onexamines’il est pur. Pour cela on en essaie unepeite quantité au chalumeau, avec de la soude (p. 226). Cependant lors même que la soude le fait fondre en un globule limpide , ce 11’est point encore là une preuve de sa pureté parfaite. On le dissout ensuite à chaud dansune dissolution de carbonate potassique ou sodique. Cette dissolution s’opère plus facilement quand il n’a pointélé rougi, que lorsqu’il l’a été ( p. 2 23 ). On décante la liqueur, pour la séparer de la portion non dissoute, avantqu’elle se prenne en gelée , et on cherche à effectuer la solution du résidu par une nouvelle quantité d’une dissolution de carbonate potassique ou sodique. Si le résidu disparaît cette fois , on peut être à peu près certain de la pureté de l’acide silicique. S’il ne disparaît point , l’acide silicique mis à nu n’est pas pur. Alors, dans la plupart des cas, la décomposition de la combinaison par l’acide hydrochlorique n’a point été complète , et ce que le carbonate alcalin laisse sans le dissoudre , consiste ordinairement en une portion non décomposée de la combinaison silicique , qui a résisté à l’action de l’acide hydrochlorique, parce qu’elle n’était point assez divisée : c’est pourquoi il faut la broyer de nouveau , et chercher à la décomposer d’une manière complète par l’acide hydrochlorique.
Dans certains cas rares cependant , il reste quelques traces de combinaisons que l’acide hydrochlorique ne dissout point. C’est ce qui arrive, par exemple, aux substances contenant de la glucine. La glucine forme quelquefois, avec certains oxides métalliques, par exemple, avec les oxides stannique , cérique et manganique, des combinaisons qui sont incomplètement décomposées par les acides. Ce point sera amplement examiné plus loin.
Lorsqu’on s’est convaincu, parle moyen du chalumeau , que la combinaison soumise à l’examen contient beaucoup de fer, on verse un peu d’acide nitrique dans la liqueur
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hydrocblorique séparée de l’acide siiicique par la filtratration, et à laquelle on ne doit pas joindre encore l’eau qui a servi à laver le précipité } puis on fait chaufferie mélange, afin de convertir l’oxide ferreux en oxide ferrique: après quoi on y ajoute l’eau de lavage. Cependant on ne doit point mettre d’acide nitrique dans la liqueur, quand la combinaison ne contient pas de fer. On ajoute ensuite à cette liqueur de l’ammoniaque, jusqu’à ce qu’elle prédomine un peu , et on filtre aussi rapidement que possible le précipité qui résulte de là. Ce précipité peut consister en alumine et en oxide jerrique , si ces deux bases existent ; a-t-il une couleur blanche pure, il ne contient que de l’alumine-, a-t-il une teinte plus ou moins brune, il est formé, ou d’oxide ferrique seul , ou d’un mélange d’oxide ferrique et d’alumine. On l’enlève encore humide de dessus le filtre, on le faitbouillir avec une dissolution de potasse pure, et on sépare par la filtration l’oxide ferrique qui ne s’est point dissous. Alors on verse dans la liqueur filtrée une dissolution de chlorure ammonique. S’il se produit un précipité blanc, on en conclut qu’il y avait de l’alumine.
Si la substance contenait de la magnésie et de Y oxide manganeux , l’ammoniaque en sépare aussi des portions d’autant plus considérables que la liqueur dans laquelle on l’a versée était moins acide. Si cette liqueur était suffisamment acide, les quantités mises à nu de ces deux bases sont tellement faibles, qu’on n’a pas besoin d’y avoir égard dans une analyse qualitative. Cependant il suffit d’une petite quantité d’oxide manganeux pour colorer en brun, au bout de quelque temps, le précipité auquel l’ammoniaque a donné lieu, parce que cet oxide absorbe de F oxigèneet se transforme en oxide manganique.
S’il n’y a ni alumine ni oxide ferreux, la liqueur séparée de l’acide siiicique par la filtration ne donne pas de précipité quand on y verse de l’ammoniaque, ou si Fabondance de la magnésie et de Foxide manganeux dans la
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combinaison était cause qu’il s’en produisit un, celui-ci se redissoudrait complètement dans une dissolution de chlorure ammonique, ce qui n’arrive point quand il contient de l’alumine et de l’oxide ferrique.
A la liqueur séparée par la filtration du précipité auquel l’ammoniaque a donné naissance, on ajoute une dissolution d’acide oxalique etdel’ammoniaque, enayantsoin de laisser prédominer un peu cette dernière 5 ou bien 011 y verse une dissolution d’oxalate ammonique. La chaux se trouve ainsi précipitée : on peut être convaincu de son absence, lorsque l’oxalate ammonique ne produit pas de précipité. L’oxalate calcique précipité peut souvent contenir un peu d'oxalate manganeux, et alors il a une couleur brunâtre lorsque l’ammoniaque se trouve en excès. On laisse l’oxalate calcique en repos pendant quelque temps , et on le chauffeun peu,pourqu’il puissebiense déposer; aprèsquoi, on filtre. Alors on verse dans la liqueur filtrée un peu d’oxalate ammonique ^ pour s’assurer que toute la chaux a été
précipitée; c’est une précaution qu’il ne faut jamais négliger. Ensuite on ajoute à une partie de cette liqueur une petite quantité d’une dissolution de phosphate sodique, avec un peu d’ammoniaque, lorsque celle-ci ne s’y trouvait pas déjà suffisamment en excès. S’il apparaît un précipité, c’est une preuve de la présence de la magnésie.
Les débutanssont fort sujets, lorsque la liqueur contient delà chaux, surtout quand elle est étendue, à ne point précipiter complètement cette base par le moyen de l’oxalate ammonique, et à croire ensuite, après avoir, par la filtration, séparé le liquide ammoniacal de l’oxalate calcique, y trouver de la magnésie, si une dissolution de phosphate sodique détermine un précipité, qui n’est dû parfois qu’à du phosphate calcique. Aussi n’est-il jamais hors de propos de rechercher si le phosphate ammonicomagnésique précipité ne contiendrait pas de la chaux. La meilleure manière d’acquérir pleine certitude à cet égard,
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consisleà dissoudre le précipité dans de l’acide liydrochlorique, et à verser ensuite dans la dissolution un peu d’acide sulfurique, avec une assez grande quantité d’alcool, ce qui , même lorsqu’il n’existe qu’une faible proportion de chaux , donne lieu à un précipité de sulfate calcique. Si la magnésie précipitée ne contenait point de chaux , il ne se produit point ainsi de précipité.
Lorsqu’il n’y a pas de magnésie dans la combinaison, une autre portion de ladissolution , à laquelle on n’a point ajouté de phosphate sodique, est évaporée à siccité, et on fait rougir le résidu, pour en chasser les sels ammoniques. Si, pendant le cours de l’analyse, on n’a point mis d’acide nitrique dans la dissolution afin d’oxider l’oxide ferreux, on peut très-bien se servir d’un creuset en platine pour faire rougir la masse desséchée. Après la calcination, Y alcali reste à l’état de chlorure métallique. On le dissout dans une petite quantité d’eau, et on en détermine la nature d’après les règles cpii ont été tracées p. 455 etp. q85. Lorsqu’on dissout le chlorure alcalin, il reste ordinairement encore un peu d’acide siîicique, dont la dissolution ne s’opère point.
Cependant, lorsque la combinaison siîicique contient de la magnésie, la recherche de l’alcali présente plus de difficulté. Il faut alors prendre la portion de la dissolution à laquelle on n’a point ajouté de phosphate sodique, et procéder à son égard ainsi qu’il a été dit p. 456» On doit néanmoins remarquer qu’il est rare que les combinaisons siliciques faciles à décomposer par des acides, contiennent de la magnésie et un alcali en même temps.
La présence de Yoxide manganeux , dont il 11’existe ordinairement que de très-petites quantités dans les combinaisons siliciques , est plus facile à constater au moyen du chalumeau, quand il y a fort peu de cette substance, qu’à l’aide de Panalyse par la voix humide (p. 53 ).
Si la combinaison siîicique n’est point décomposée par
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l’acide hydrochlorique , on la réduit en poudre très-fine , et on la fond dans un creuset de platine avec le triple de son poids de carbonate potassique ou sodique. Le mieux est de la soumettre auparavant à la lévigation. Quand on mêle la combinaison silicique avec environ cinq parties de carbonate potassique et quatre parties de carbonate sodique , et qu’on chauffe le tout dans un petit creuset de platine , il suffit de la chaleur d’une bonne lampe à esprit de vin pour le faire entrer en fusion et le décomposer complètement ; cependant il est bon de prendre alors plus du triple de carbonate alcalin. Pendant la fusion, il s’opère un dégagement d’acide carbonique , qui fait jaillir la masse , de sorte qu’on ne peut point avoir recours à cette méthode dans des analyses quantitatives. La masse, qui peut être en partie fondue et en partie seulement agglutinée ( p. 224), est traitée d’abord par l’eau ; après quoi on verse dans la liqueur un excès d’acide hydrochlorique. La liqueur aqueuse est verte , comme la masse rougi e elle-même , quelque peu d 'oxide manganeux qu’elle contienne. La liqueur verte devient rouge par une petite quantité d’acide hydrochlorique , dont un excès , surtout lorsqu’on la chauffe un peu , finit par la décolorer, avec dégagement de chlore ( p. n5q ) ; c’est pourquoi cette sursaturation avec de l’acide hydrochlorique ne doit point être faite dans un vaisseau en platine. La liqueur acide est évaporée jusqu’à siccité dans une capsule de porcelaine, et le résidu traité par l’eau, qui laisse Y acide silicique sans le dissoudre ( p. 222 ). Cependant , comme la magnésie, l’alumine et l’oxide ferrique , après qu’on a évaporés siccité leurs dissolutions dans l’acide hydrochlorique et chaufïé un peu trop fortement le résidu, peuvent ne point se dissoudre en totalité quand 011 les traite ensuite par l’eau, la masse qui résulte de l’évaporation àsiceité estimbibée uniformément d’acide hydrochlorique concentré, avec lequel on la laisse en contact peu-
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dant à peu près un quart d’heure. Ensuite on verse de l’eau dessus , on sépare par la filtration l’acide silicique qui ne s’est point dissous , et on traite la liqueur bydroclilorique filtrée de la même manière que la dissolution hydrochlorique , séparée aussi de l’acide silicique, qu’on obtient en décomposant par l’acide hydrochlorique des substances contenant de la silice.
Cependant s’il existe un alcali dans la combinaison silicique, sa présence ne peut point être constatée quand on traite cette dernière par le carbonate potassique ousodique. Pour se convaincre de la présence ou de l’absence de l’alcali dans la combinaison, il faut encore exécuter une opération à part. S’il n’est question que d’une analyse qualitative, on arrive à un degré suffisant de certitude en divisant la combinaison silicique par la lévigation , la mêlant avec environ quatre ou cinq fois son poids de nitrate barytique réduit en poudre fine, et faisant rougir le mélange avec précaution , dans un creuset d’argent, jusqu’à ce que le nitrate barytique soit décomposé. Il est bon , avant de mêler le nitrate barytique bien pulvérisé avec la combinaison silicique, de le faire sécher pendant longtemps, afin qu’il ne décrépite pas avec trop de force par l'action de la chaleur. On peut se servir d’abord de la flamme d’une lampe à esprit de vin pour chauffer la masse. Celle-ci se boursoufle beaucoup aussitôt que le nitrate barytique commence à se décomposer. Quand elle paraît ne plus monter , on chauffe le creuset d’argent, sur un feu de charbon , avec autant de force qu’on peut le faire sans qu’il fonde. Après la calcination, on ramollit la masse avec de l’eau , puis on la sursature , dans un verre, avec de l’acide hydrochlorique. La liqueur acide est évaporée jusqu’à siccité dans une capsule de porcelaine, et la masse sèche imbibée d’acide hydrochlorique 5 après quoi on la laisse en repos pendant un quart d’heure environ , puis on verse de l’eau dessus 5 l’acide silicique reste sans se
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dissoudre, et en le sépare par la filtration. On ajoute d’abordà la liqueur filtrée un peu d’acide sulfurique, de manière à précipiter la plus grande partie, niais non la totalité de la baryte , à l’état de sulfate barytique; puis on la sursature , sans préalablement la filtrer, avec une solution de carbonate ammoniacal , ce qui précipite la baryte encore contenue dans la dissolution, ainsi que l’alumine et l’oxide ferrique de la combinaison silicique. Le précipité est alors séparé par la filtration , et ia liqueur rapprochée par 'l’évaporation , qui volatilise en meme temps la plus grande partie de l’excès de carbonate ammoniacal. Ensuite on y verse encore un peu d’acide sulfurique , pour précipiter une petite quantité de baryte qui pourrait s’y trouver encore , attendu que ia carbonate barytique n’est point absolument insoluble dans l’eau. Cependant, d’ordinaire alors, la dissolution ne contient encore de la baryte que quand on a lavé pendant fort long-temps le précipité déterminé par le carbonate ammoniacal. Il faut bien se garder de mettre trop d’acide sulfurique. Après la séparation du précipité, par ia filtration, s’il s’en produit un , on évapore la liqueur jusqu’à siccité , et on fait rougir le résidu sec, pour détruire les sels ammoniques. Il reste ensuite, à l’état de sulfate , Y alcali qui se trouvait contenu dans ia combinaison, et dont on peut déterminer la nature par des recherches ultérieures. Si la combinaison contient plusieurs alcalis, on s’en assure par les moyens qui ont été indiqués p. /p5 et p. 485.
Quand il existe de la magnésie dans la combinaison, elle se trouve aussi à l’état de sulfate , avec le sulfate alcalin , dont on la sépare en suivant la marche qui a été tracée p. 456.
La décomposition des combinaisons siliciques ne doit point être opérée par le nitrate barytique dans les analyses quantitatives ; mais , dans les analyses qualitatives , il est plus avantageux de l’effectuer avec
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son secours , qu’avec celui du carbonate barytique.
Une autre méthode de décomposer, dans des analyses qualitatives , les combinaisons siliciques qui contiennent un alcali et qui ne sont point décomposables par les acides , consiste à opérer comme il suit. On réduit la combinaison en poudre très-fine par la lévigation, et l’on en mêle la poudre , dans une capsule en platine, ou dans un creuset de platine un peu grand, avec environ cinq parties de spath fluor finement pulvérisé et exempt de tout corps métallique. Â ce mélange on ajoute assez d’acide sulfurique concentré pour que le tout forme une bouillie , après avoir été remué : on ne doit se servir à cet effet que d’une baguette en platine, et non d’un tube de verre. Ensuite on chauffe le vase de platine jusqu’à ce qu’il rougisse faiblement , de manière qu’i indépendamment du gaz fluoride silicique et du gaz fluoride hydrique , l’acide sulfurique en excès se volatilise aussi. Après le refroidissement, on fait tomber la masse r ongle dans un verre, on verse de l’eau dessus , et on la laisse digérer à chaud pendant long-temps. Ce qui refuse ainsi de se dissoudre consiste en grande partie en sulfate calcique. Le résidu est séparé par la filtration , et lavé à plusieurs reprises. Ensuite on ajoute à la liqueur filtrée une dissolution de carbonate ammoniacal , ou une dissolution d’oxalate ammonique , ou de l’ammoniaque pure , afin de précipiter complètement l’oxide ferrique , l’alumine et la portion de chaux que l’acide sulfurique aurait pu ne point enlever. On donne au précipité le temps de bien se rassembler dans le fond du vase, puis on filtre. Alors la liqueur filtrée est évaporée à sicciîé, et le résidu rougi dans un creuset de platine. Ce résidu rougi consiste en sulfate alcalin, qui peut cependant être mêlé avec du sulfate magnésique , si la combinaison qu’on a examinée contenait de la magnésie. En observant quelques précautions particulières , cette méthode peut également être employée dans des analyses
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quantitatives ; cependant il convient mieux de n’y avoir recours que quand on veut découvrir seulement un alcali dans des combinaisonssiliciques.
Le mieux néanmoins , dans les analyses tant qualitatives que quantitatives, est de décomposer la combinaison silicique par l’acide liydrofluorique , quand l’acide hydrochîorique ne l’attaque point, et qu'il s’agit de déterminer l’alcali qu’elle contient. Cette méthode ne peut pourtant être mise en pratique que lorsqu’on a une cornue en platine à sa disposition, parce que l’acide hydrofluorique n’est point facile à conserver, et qu’on ne saurait le préparer rapidement, à l’état de pureté, avec du spath fluor pulvérisé et de l’acide sulfurique concentré, qu’au moyen de la distillation dans une cornue de platine. L’acide hydrofluorique ne peut servir à cette décomposition qu’autant qu’il est concentré. La combinaison silicique qu’on veut examiner est réduite en poudre fine par la lévigation*, on . fait ensuite sécher la poudre , on la met dans un creuset de platine , on verse l’acide dessus, ce qui produit une réaction violente, et on remue le tout avec une baguette en platine , puis on ajoute avec précaution de l’acide sulfurique, et l’on évapore jusqu’à siccilé, en ayant soin, sur la fin, de chauffer le creuset jusqu’à ce qu’il rougisse faiblement, afin de volatiliser complètement tout le gaz fluoride silicique qui s’est produit, ainsi que le gaz fluoride hydrique et l’excès d’acide sulfurique. On peut verser un peu d’acide hydrochlorique concentré sur le résidu, pour rendre solubles dans l’eau l’alumine, l’oxide ferrique et la magnésie, dont les combinaisons deviennent insolubles quand on les chauffe avec force. Cette méthode de décomposer les combinaisons siliciques par l’acide hyclrofluorique, permet d’y découvrir aisément la présence de tous les principes constituais , à l’exception de l’acide silicique, qui se volatilise sous la forme de gaz fluoride silicique. Un quart d’heure après avoir imbibé la masse
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d’acide hydrocblorique , on verse dessus de l'eau, ^qui laisse un peu d’acide silicique sans le dissoudre : cependant il ne faut pas filtrer de suite, parce qu’alors l’acide silicique passe aisément à travers le filtre, et rend la liqueur trouble. Si la combinaison contient de la cliaux, on doit bien laver le résidu laissé par l’eau, afin que celle-ci dissolve le sulfate calcique qui s’est produit. On verse alors dans la dissolution de l’ammoniaque, qui précipite Y oxide ferrique et Y alumine. Après la filtration, la chaux est précipitée à son tour par l’acide oxalique et l’ammoniaque, etla liqueur séparée du précipité parla filtration est évaporée jusqu’à siccité. On fait rougir encore le résidu, pour volatiliser les sels ammoniques, après quoi Y alcali reste à l’état de sulfate. Il peut être mêlé avec du sulfate magnésique, si la combinaison contenait de la magnésie .
Il existe encore quelques combinaisons siliciques, peu nombreuses, qu’on ne peut décomposer complètement ni par les acides , ni en les faisant rougir avec du carbonate alcalin, et qui résistent aussi à l’action de l’acide hydrofluorique. Elle ont été citées, p. 2s5. Dans une analyse qualitative, on s’y prend de la manière suivante pour les décomposer. On réduit la combinaison en poudre fine par la lévigation, on met la poudre dans un creuset d’argent , on verse dessus une dissolution très-concentrée de potasse pure, puis on évapore rapidement jusqu’à siccité, en remuant avec une spatule d’argent ; ensuite on fait rougir le résidu dans le creuset, en chauffant ce dernier autant que l’argent peut le supporter sans fondre. La masse rougie est alors ramollie avec de l’eau, et lavée dans un verre, puis traitée de la môme manière que les combinaisons siliciques qui ont été rougies avec du carbo nate alcalin.
Cependant la nature nous o(Fre plusieurs combinaisons siliciques dans lesquelles, indépendamment des principes constituans énumérés jusqu’ici, et qui sont les plus fré-
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quens, on en trouve d’autres encore, qui sont plus rares. Ces combinaisons plus rares dans les composés siliciques y existent souvent en très-petites quantités, de sorte qu’il n’est pas rare qu’on ne s’aperçoive pas de leur présence dans des analyses qualitatives. Il ne suffit donc pas, en les rapportant , de dire cjuelles sont les combinaisons siliciques dans lesquelles on les a rencontrées jusqu’à présent, et il faut encore faire connaître la méthode à l’aide de laquelle on constate le mieux leur présence.
i°. Baryte. Elle n’a été trouvée jusqu’à présent que dans l'harmotome barytique. La meilleure méthode pour la dégager de la liqueur hydroehlorique séparée de l’acide silicique par la filtration, consiste^à verser dans cette liqueur de l’acide sulfurique, qui la précipite à l’état de sulfate barytique insoluble. Si le minéral contenait aussi beaucoup de chaux, il se précipiterait en même temps du sulfate calcique 5 mais l’eau suffirait déjà pour séparer ce dernier sel du sulfate barytique. Dans le cas seulement où la combinaison contiendrait de la strontiane ou de l’oxide plombique, l’acide sulfurique précipiterait aussi ces bases de la dissolution hydroehlorique. Il a été dit p. 474com" ment on doit s’y prendre pour distinguer la baryte de ces deux oxides, à l’état de sulfate.
20. Glucine. Ellese trouve dansY émeraude,] ’eucïase , la cynwpliane etl helvine. Dans les trois premières de ces combinaisons, elle est accompagnée d’alumine, avec laquelle on peut aisément la confondre. Lorsque, dans le cours de l’analyse, après avoir séparé la liqueur de l’acide silicique, par la filtration , 011 y verse de l’aminoniaque , le précipité produit par ce réactif contient la glucine qui existe dans la combinaison. Pour constater la présence de cette terre, on dissout le précipité encore humide dans la plus petite quantité possible d’acide hydroehlorique, et, à la dissolution concentrée, 011 ajoute une dissolution de carbonate ammoniacal en assez grand excès, avec lequel on laisse le
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précipité en contact pendant quelque temps , et de préférence dans une bouteille qui puisse être bouchée. Après la filtration du résidu qui ne s’est pas dissous, la gîucine se trouve dans la liqueur filtrée, de laquelle on peut l’obtenir par l’évaporation. On l’essaie à l’aide des réactifs, ainsi qu’il a été dit p. 38. L’helvine contient tant d’oxide manganeux , qu’à moins de filtrer rapidement la glucine précipitée par l’ammoniaque , elle entraine une certaine quantité de cet oxide , dont on peut cependant la débarrasser par la dissolution dans de la potasse pure.
La glucine existe aussi en petite quantité dans quelques variétés de gadolbiites , à l’analyse desquelles on peut la séparer de l’yttria par la dissolution dans de la potasse pure.
Comme la glucine a beaucoup de ressemblance avec l’alumine , il est nécessaire d’examiner si l’alumine qu’on a obtenu en analysant des combinaisons siliciques, n’en contient point. A cet effet on l’essaie au chalumeau avec une dissolution de nitrate cobaltique ( p. 3y). S’il se produit ainsi une couleur bleue pure, l’alumine est exempte de glucine; si l’on obtient un bleu sale, il est prudent de soumettre l’alumine à l’action des réactifs capables d’y déceler la présence de la gîucine.
3°. Thorine. Cette terre n’a été trouvée par Berzelius que dans le tJiorite. Il a employé la méthode suivante pour la mettre en évidence et la séparer des autres principes constituans. Aprèsavoir décomposé le minéralréduiten poudre par l’atide hydrochlorique, la liqueur séparée de l’acide silicique par la filtration fut précipitée par l’ammoniaque, le précipité dissous dans de l’acide hydrochlorique, et le liquide acide débarrassé par le gaz sulficle hydrique de quelques traces d’oxide pl ombique et d’oxide stannique. La liqueur séparée par la filtration des sulfures métalliques précipités fut évaporée jusqu’à siccité , le résidu redissous dans de l’eau , et la dissolution bouillie avec une dissolu-
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tion de potasse, qui dissolvit une trace d’alumine et précipita la thorine. Pour dégager cell e-ci de l’oxide ferrique, de Poxidemanganeux et de l’oxide uranique, elle fut redissoute dans de l’acide hydrochlorique ; la dissolution fut ensuite neutralisée avec de l’ammoniaque, et concentrée par l’évaporation. Alors on la laissa en contact avec des cristaux de sulfate potassique , aussi long-temps qu’elle voulut en dissoudre; le précipité pulvérulent qui résulta de là fut lavé avec line dissolution saturée de sulfate potassique, dans laquelle le sel double de tborine est insoluble (p. 42), puis dissous dans de l’eau chaude, et précipité de nouveau par une dissolution de potasse.
4° Yttria . Elle se rencontre dans les gadolinites , ainsi que dans Yorthite çt la pyrorthite. Quand on ajoute de l’ammoniaque à la dissolution séparée de l’acide silicique par la filtration , l’yttria existe dans le précipité qui résulte de là. E11 traitant ce précipité par une dissolution de potasse pure, on sépare l’yttria de l'alumine et de la glucine , s’il s’y en trouve. On dissout dans de l’acide hydroclilorique ce que la potasse a refusé de dissoudre ; on étend la dissolution d’une petite quantité d’eau , et , en y plongeant une croûte cristalline de sulfate potassique, on précipite l’oxide céreux que contiennent toujours les gadolinites et les orthites; il faut laisser les cristaux du sel en contact avec la liqueur pendant vingt-quatre heures; le précipité qui se forme est lavé avec une dissolution saturée de sulfate potassique , dans laquelle l’oxide céreux est insoluble , mais l’yttria soluble (p. 4^ et p. 45 ). La liqueur filtrée contient ensuite l’yttria , qu’on en peut précipiter au moyen de l’ammoniaque; cependant ce réactif précipite en même temps qu’elle de l’oxide ferrique, qui existe à l’état d’oxide ferreux dans les minéraux en question. On parvient à séparer suffisamment ces deux substances l’une de l’autre en saturant exactement la liqueur acide avec de l’ammoniaque, avant de la précipiter par cet al-
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cali, et y versant ensuite une dissolution de succinate arnmonique , qui précipite l’oxide ferrique à l’état de succinate ferrique. L’ammoniaque, versée alors en excès dans la liqueur filtrée , en précipite l’yttria.
5° Oxide céreux. Il se trouve dans la cérite et la cérine , ainsi que dans les gadoïinites , Yortïiite , la pyror thile , et en général dans tous les minéraux contenant de l’yttria , qu’il paraît accompagner presque toujours. Il vient detre dit, en parlait de celte dernière , qui a beaucoup de ressemblance avec lui , comment on doit s’y prendre pour les séparer l’un de l’autre.
6° Zircone. Elle fait partie essentielle du zircon et de l’ eudy alite. Après la décomposition du zircon par de l’alcali pur, qui est difficile à effectuer, on traite la masse rougie, comme à l’ordinaire, par de l’acide hydroclilorique , et l’on sépare également l’acide silicique par l’évaporation ; mais il faut ici employer une chaleur très-faible, car, sans cette précaution, outre l’acide silicique séparé, il peut aussi rester ensuite beaucoup de zircone non dissoute dans l’acide hydroclilorique. On sépare l’acide silicique par la filtration, et on verse de l’ammoniaque dans la liqueur filtrée, pour précipiter la zircone. Si le zircon contient des traces d’oxide ferrique, celui-ci se précipite avec la zircone. Dans l’eudyalite, la zircone est combinée, non-seulement avec de l’acide silicique, mais encore avec de la chaux, de la soude, de l’oxide ferrique, de l’oxide manganique et une petite quantité de chlorure sodique. Après la décomposition par l’acide hydrochlorique et la séparation de l’acide silicique, la zircone est précipitée parl’ammoniaque, comme dans l’analyse du zircon 5 mais l’oxide ferrique se précipite en même temps qu’elle. Dans une analyse qualitative, on parvient à séparer assez exactement l’oxide ferrique de la zircone, en rassemblant le précipité sur un filtre, et le faisant fortement rougir; la zircone devient par là insoluble dans l’acide hy-
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drochlorîque (p. 4;)? à l’aide duquel on peutdépoui lier la masse rougie de la plus grande partie de l’oxide ferrique. Une meilleure méthode pour séparer la zircone de l’oxide ferrique, et qu’on employé aussi dans les analyses quantitatives, consiste à verser dans îa dissolution liydrochlorique de la zircone et de l’oxide ferrique, de l’acide tartrique , en présence duquel les deux bases ne sont point précipitées par les alcalis de leurs dissolutions (p. 4q et p. y 2 ), après quoi le sulfhyjlrate ammonique, versé dans la dissolution sursaturée avec de l’ammoniaque, précipite l’oxide ferrique à l'état de sulfure de fer. Pour obtenir la zircone contenue dans la liqueur séparée du sulfure de fer par la filtration , il faut évaporer cette liqueur jusqu à siccité, et faire rougir le résidu sec, au contact de l’air , jusqu’à ce que le charbon de l’acide tartrique soit brûlé : la zircone reste alors à l’état d’insolubilité dans les acides.
70 Oxide zincique. Cet oxide se trouve dans le zinc silicate, Pour le trouver dans cette combinaison, après avoir séparé la liqueur hydrochiorique de l’acide silicique, par la tiltration, on la débarrasse des traces d’oxide plombique et d’oxide stanniquequi y sont contenues, au moyen de la dissolution du sulfide hydrique; puis on sursature îa liqueur avec de l’ammoniaque, et on y verse du suîfhydrate ammonique , ce qui précipite l’oxide zincique en blanc , à l’état de sulfure de zinc , qu’il est aisé de reconnaître pour tel. L’oxide zincique est moins facile à découvrir au chalumeau dans le zinc silicaté, parce qu’il ne donne que difficilement une fumée de zinc lorsqu’on le traite avec de la soude , sur du charbon, à la flamme intérieure.
8° Oxide niccolique. Il entre, comme partie constituante, dans la pim élite ; il existe aussi en très-petite quantiié dans la cïuysoprase, et, suivant Slromeyer, dans quelques espèces d 'olivine. 11 suffit déjà du chalumeau pour le trouver dans la pimélite, celle-ci donnant les réactions de
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l'oxide niccolique quand- on ]a traite avec le borax et le sel de phosphore (p. 66 ) -, on obtient aussi beaucoup de nickel métallique réduit, en la traitantavec delà soude, sur du charbon. Dans l'analyse qualitative des autres minéraux, le meilleur moyen de reconnaître la petite quantité d’oxide niccolique consiste à prendre la liqueur bydrochlorique qu’on a séparée de l’acide siîicique par la filtration, à y verser de l’ammoniaque en excès, et à ajouter un peu de suîfhydrate ammonique à la liqueur filtrée pii se produit par là un faible précipité noir de sulfure de nickel , qu’on examine ultérieurement, afin d’en constater la nature.
9°. Oxide cadmique. Pour découvrir cet oxide, qui peut bien se rencontrer dans certaines variétés de zinc silicate , le mieux serait, dans une analyse qualitative, de prendre la liqueur bydrochlorique séparée de l’acide siîicique par la filtration, et étendue d’eau, et d’y faire passer un courant de gaz sulfide hydrique 5 il se précipiterait un sulfure de cadmium jaune 5 mais en même temps aussi des traces d’oxide plombique et d’oxide stannique , qui pourraient être contenues dans la combinaison, seraient également précipitées à l’état de sulfures métalliques.
io°. Oxide plombique. Des traces d’oxide plombique ont été trouvées dans plusieurs combinaisons silicifères, comme, par exemple, dans 1 ethorite, le zinc silicate , etc. Ces traces d’oxide plombique peuvent être contenues en totalité dans la liqueur bydrochlorique séparée de l’acide siîicique par la filtration. Des quantités plus considérables d’oxide plombique ne se dissoudraient qu’en partie à l'état de chlorure plombique, et ne pourraient point être séparées complètement de l’acide siîicique par le lavage : ce motif fait qu’au lieu d’acide bydrochlorique, c’est de i acide nitrique qu’il faut employer pour décomposer la combinaison. Puis, avant de traiter la liqueur acide par l’ammoniaqué, on y fait passer un courant de gaz sulfide hydrique, qui précipite l’oxide plombique a 1 état de sulfure
Ol4 TRAITÉ D’ANALYSE CHIMIQUE.
de plomb , qu’on pe.ut alors examiner de plus près. Ordinairement il faut encore la traiter par le suîfliydrate ammonique, afin d’en séparer des traces de sulfure d’étain, parce que, communément, les traces d’oxide plombique sont accompagnées de traces d’oxide stannique dans les combinaisons siliciques.
ii°. Oxide uronique. Cet oxide fait la base du minéral appelé peehblen de. On le trouveaussi en petite quantitédans plusieurs combinaisons siliciques , comme dans le thorite. Pour découvrir dans ces corps des traces d’oxide uranique , après avoir séparé l’acide silieique , et sursaturé la liqueur filtrée avec de l’ammoniaque, on dissout le précipité qui résulte de là dans de l’acide hydochlorique , et l’on verse de la potasse dans la dissolution. Le précipité déterminé par ce réactif est mis ensuite en digestion avec une dissolution concentrée de carbonate ammoniacal , ce qui dissout l’oxide uranique. La dissolution peut être évaporée jusqu’à siccilé , et la masse sèche mise en digestion avec de l’acide acétique étendu , qui dissout l’oxide uranique. La dissolution a une couleur jaune *, l’ammoniaque y fait naître un précipité jaune, qui, au chalumeau, se comporte comme il a été ditp. 86.
12°. Oxide cuivrique. Iî est un des principaux élémens de la dioplase et de la malachite siliceuse. Quand on a décomposé ces substances par l’acide hydrochlorique , la liqueur acide , séparée de l’acide silieique par la filtration, ne contient pas d’autre principe constituant essentiel que l’oxide cuivrique. Cet oxide a été trouvé en très-petite quantité dans quelques espèces d 'idocrase de Korwége ( cyprine ) , dans la cèrine et dans Y allophane , où il suffit déjà du chalumeau , employé à la manière ordinaire , pour constater sa présence (p. qd ). Cependant, lorsqu’on procède par la voie humide , si l’on veut ne point omettre les traces d’oxide cuivrique, il faut , après avoir traité les minéraux par du carbonate alcalin , décomposé
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la masse rougi e au moyen de Faciale hydrochlorique , et séparé Facide silicique par la Filtration, faire passer, à travers la liqueur acide filtrée, un courant de gaz sulfide hydrique, qui précipite les traces cFoxide cuivrique à Fétat de sulfure de cuivre.
i 3°. Oxide stannique. Il parait exister dans un très-grand nombre de combinaisons silicifères *, cependant il n’y entre jamais que comme partie constituante extrêmement peu essentielle , de sorte que dans l’analyse on doit s’attacher principalement à en découvrir les traces. Berzelius a trouvé des vestiges d’oxide stannique dans quelques espèces à? émeraude , dans Veuclase , dans le zinc silicate ci dans le thorite, biais cet oxide existe à coup sûr dans un très- grand nombre d’autres minéraux encore; seulement sa présence n’y a point encore été remarquée jusqu’à présent. La plus sûre manière de le reconnaître consiste à faire passer un courant de gaz sulfide hydrique dans la liqueur hydrochlorique séparée de Facide silicique par la filtration ; Foxide stannique se convertit par là en sulfure d’étain , et il se précipite à cet état , même lorsqu’il n’existe qu’en quantité extrêmement faible dans la dissolution; cependant la précipitation n’a pas lieu sur-le-champ dans ce dernier cas ; elle ne s’effectue qu’au bout d’un certain laps de temps, et principalement après qu’on a fait chauffer la liqueur acide (p. i/jo). Lorsque la combinaison silicique contient simultanément de Foxide plombique ou un autre oxide métallique susceptible d’être précipité delà dissolution acide, par le gaz sulfide hydrique, à Fétat de sulfure métallique, ce qui peut déjà , dans la plupart des cas, se reconnaître à la seule couleur du précipité , le sulfure métallique obtenu doit être traité par le sulfhydrate ammoniqiie, qui dissout le sulfure d’étain. Il ne faut qu’évaporer à siccité celte dissolution de sulfure d’étain dans un creuset en platine, et faire rougir le résidu ; on obtient ainsi de l’oxide, stannique , quon doit traiter au ch a-
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jumeau, sur du charbon , avec clelasoude, pour le réduire en étain métallique. Cependant , il est quelques cas où les traces d’oxide stannique forment avec des bases, notamment avec deîagîucine, des combinaisons qui, après la décomposition de la combinaison silicique, ne se dissolvent qu’incomplètement ou foi t difficilement dans l’acide hy~ drochîorique ; c’est ce qui arrive quand on fait fondre «à la manière ordinaire, avec du carbonate alcalin, l’euclase et l’émeraude, qui contiennent dehoxide stannique. Après qu’on a sursaturé la masse rougie avec de l’acide hydrochlorique, il reste une poudre blanche , qu'on distingue aisément, soit d’un reste de la pierre qui n’aurait pas été décomposé, soit de l’acide silicique mis en liberté, et qu'on peut sans peine aussi séparer de ce dernier. Cette poudre blanche est une combinaison d’oxicle stannique avec de la glucine, et l’eau la dissout facilement, après qu’on l’a fondue avec du bisulfate potassique ; le gaz sulficle hydrique, dont on fait passer un courant à travers cette dissolution , en précipite l’oxide stannique , sous la forme de sulfure d’étain, qui donne un grain d’étain lorsqu’on le traite au chalumeau , sur du charbon , avec de la soude. Quand la combinaison silicique qui contient des traces d’oxide stannique, est traitée immédiatement au chalumeau, avec de la soude, sur du charbon, on n’obtient pas de traces sensibles d’étain réduit.
1 4° .Oxide chromique . Cet oxide se rencontre fréquemment aussi dans les combinaisons siliciques *, mais , la plupart du temps, il n’y entre que comme partie constituante non essentielle. Plusieurs de ces combinaisons, par exemple, l’ émeraude , lui sont redevables de leur belle couleur verte. Cependant les combinaisons siliciques paraissent ne pas être seulement teintes en vert par de petites quantités d’oxide chromique, mais devoir aussi quelquefois à cette substance une couleur rouge-de*sang , cas dans lequel est par exemple le pyrope. Ces combinai-
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sons siliciques colorées on rouge de sang par l’oxide chromique , ont la propriété de devenir noires et opaques par la seule action de la chaleur; en se refroidissant peu à peu, elles acquièrent, vues à contre-jour, une teinte jaunâtre , ou une belle couleur verte de chrome, et après l’entier refroidissement, elles ont repris leur couleur naturelle. De petites quantités d’oxide chromique ont été trouvées aussi dans le spath chatoyant et dans quelques espèces de serpentine.
Lors même que la quantité d’oxide chromique est trèsfaible dans les combinaisons siliciques, on peut souvent constater sa présence par le secours seul du chalumeau, attendu que ces combinaisons communiquent aux flux de borax ou de sel de phosphore , après le refroidissement complet, une couleur verte de chrome, qui cependant es t en général très faible, comme, par exemple, lorsqu’on opère sur l’émeraude. Néanmoins , lorsque la combinaison contient en même temps beaucoup d’oxide ferrique , les flux acquièrent par elle la couleur verte ordinaire du fer, sans qu’on puisse apercevoir dans celte teinte aucun mélange appréciable de vert de chrome.
Quand la combinaison peut être décomposée au moyen de l’acide bydrocblorique , la présence de l’oxide chromique se constate, par la voie humide, dans le précipité que l’ammoniaque a fait naître quand on l’a mêlée avec la liqueur bydrocblorique séparée de l’acide silicique par la filtration. Lors même que le chrome existe à l’état d’acide chromique dans la combinaison silicique , il se trouve à celui d’oxide chromique dans ce précipité , qui peut contenir en outre de l’oxide ferrique, de l’alumine, etc. On le fait sécher; puis on le fait bouillir, s’il y a de l’alumine dedans, avec une dissolution de potasse caustique, qui dissout l’alumine, en laissant de l’oxide ferrique et de l’oxide chromique. On peut alors fondre ces deux oxides , dans un petit creuset en porcelaine, avec du nitrate po-
tassique, et traiter la masse fondue par Feau : celle-ci dissout du chromate potassique, et laisse Foxide ferrique. On neutralise ensuite la dissolution par le moyen de Facide nitrique , et Fou précipite l’acide cliromique à l’aide du nitrate mercureux, du nitrate barytique ou du nitrate plombique. Le précipité obtenu est traité au chalumeau , pour y constater la présence du cbrome.
Lorsqu’on décompose une combinaison qui contient de Foxide cliromique , en la fondant avec du carbonate alcalin , il arrive fréquemment qu’ après avoir traité la masse r.ougie par Facide bydrochlorique, on obtient un acide silicique qui a une teinte brune et qui est mêlé avec du chromate cliromique brun. Cependant si Fon fait fondre cet acide silicique brun avec du nitrate potassique, dans un petit creuset en porcelaine, qu’on mette la masse fondue en digestion dans de Feau et de Facide liydrochlorique, qu’on évapore la liqueur jusqu' asiccité, et qu’ensuite on traite le résidu sec , comme à l’ordinaire , par l’acide liydroeblorique et Feau, il reste de Facide silicique blanc , tandis que la dissolution contient de Foxide cliromique. On parvient plus aisément encore à réduire complètement Facide cliromique en oxide cliromique, si, pendant qu’on évapore la liqueur bydrochlorique à siccité, on y ajoute un peu d’alcool.
i5°. sicide titanique. L’acide titanique combiné avec Facide silicique n’entre comme partie constituante essentielle que dans le titanite ( spbène ) , qui contient en outre de la chaux. L’acide titanique existe en très-grande quantité dans ce minéral , et cependant sa présence n’est pas très-facile à y constater au chalumeau par la couleur que cet acide communique ordinairement aux liux, quoique laprésencede Facide silicique et delà chaux ne puisse pas s’opposer à la manifestation de cette couleur caractéristique. Un globule de borax qu’on traite avec du titanite, à la flamme intérieure du chalumeau , ne se colore point
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en bleu , et un globule de sel de phosphore n’est teint en bleu , par cette même substance, que quand on laisse le mélange exposé pendant long-temps au feu de réduction.
Des traces très-faibles d’acide titanique se trouvent, comme partie constituante non essentielle , dans quelques minéraux, ainsi qu’il arrive à l’oxide stannique. On en a rencontré dans la cymophane , dans le cyanite , dans quelques espèces de mica et dansY achmite . Lorsqu’on fait rougir ces minéraux, à la manière ordinaire , avec du carbonate alcalin , et qu’ensuite on traite les masses rougies par l’acide hydrocblorique et l’eau, l’acide titanique se dissout dans l’acide hydrocblorique , à l’état de titanate alcalin. Si alors on évapore le liquide acide à une chaleur très-douce, pour provoquer la séparation de l’acide silicique , outre l’alumine, l’oxide ferrique et autres principes constituans qui se dissolvent, l’acide titanique se redissout aussi , mais se précipite ensuite, simultanément avec l’alu- ' mine et l’oxide ferrique, quand on vient à verser de F ammoniaque dans la liqueur séparée de Facide silicique par la filtration. Lorsqu’on fait rougir ce précipité , après l’avoir séché , et qu’ensuite on le traite par l’acide liydrochîorique, la plus grande partie de l’acide titanique reste sans se dissoudre, et on peut le reconnaître pour tel au chalumeau, quoiqu’il ne soit pas parfaitement pur, mais doive une teinte rougeâtre à une certaine quantité d’oxide ferrique, comme il arrive au rutile, qui contient aussi un peu d’oxide ferrique. Si, après avoir fait rougir le minéral avec du carbonate alcalin , une trop forte chaleur a été employée pour déterminer Facide silicique à se séparer de la liqueur hydrocblorique , il est à craindre , surtout si l’évaporation a été poussée jusqu’au degré de l’ébullition , que, lorsqu’on viendra ensuite à traiter les traces d’acide titanique par Facide hydrocblorique et par l’eau, la plus grande partie de cet acide ne se dissolve pas et reste avec Facide silicique.
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i6°. Acide tantalique . Jusqu’à présent il n’a été trouvé par Berzelius que comme partie constituante non essentielle dans quelques espèces d’ émeraude. Lorsqu’on fait rougir ce minéral avec du carbonate alcalin, et qu’ensuite on le décompose par l’acide hydrocliîorique, les traces d’acide tantalique ne restent point mêlées avec l’acide silicîque, comme on devrait le présumer ; mais elles se trouvent dissoutes, conjointement avec la glucineet l’alumine , dans la liqueur hydrocliîorique séparée de ce dernier par la filtra lion. Si l’on dissout la glucine dans une dissolution de carbonate ammoniacal, les traces d’acide tantalique suivent aussi cette terre ; mais on parvient à les séparer l’un de l’autre, en dissolvant la glucine dans de l’acide hydrocliîorique, après la calcination : de cette manière, l’acide tantalique reste mêlé avec de l’acide siîicique.
170. Acide borique. On l’a rencontré dans un grand nombre de minéraux, où il est tantôt plus et tantôt moins abondant. Il forme un des principaux matériaux constituais du datholile et du botiyolite. Il a été trouvé en plus petite quantité clans les diverses espèces de tourmaline etc! 'axinitc. Turner, en opérant avec le chalumeau ainsi qu’il a a été dit, pag. 210, a constaté aussi la présence de cet acide dans la topaze du Brésil , de même que dans un grenat de Norwége (coloplionite), et C.-G. Gmeîin l’a découvert de la même manière dans quelques espèces de mica , de lépidolite et de pinite „
La méthode la plus certaine pour constater la présence de l’acide borique dans les combinaisons siliciques qui sont susceptibles d’être décomposées par un acide , consiste à les réduire en poudre et à les décomposer par de l’acide sulfurique concentré *, après quoi, sans séparer l’acide siîicique , on ajoute à la liqueur de l'alcool, auquel on met le feu. La couleur verte de la flamme de l’alcool atteste la présence de l’acide borique. L’acide hydroclilorique ne doit pas être substitué à l’acide sulfurique pour
COMBINAISONS SILXCIQUÊS. 5 AI
opérer la décomposition delà combinaison silicique , d’après des motifs qui ont été développés pag. 210.
Si la combinaison silicique résiste à Faction des acides , on la réduit en poudre très-fine*, on fait rougir celle-ci avec environ le triple de son poids de carbonate potassique ou sodique*, on décompose la masse rougie au moyen d’acide sulfurique qui n’a été étendu que d’une petite quantité d’eau, et l’on verse ensuite dessus de l’alcool, dont la flamme prend une couleur verte, lors même que la combinaison 11e contient qu’une très-faible proportion d’acide borique.
iB°. si eide phosphorique. Cet acide se rencontre aussi en petites quantités dans des combinaisons silicifères. Jusqu’à présent on ne Fa trouvé que dans \e.scrdawalite et dans quelques espèces de lépidolite. Cependant , il est vraisemblable qu’il existe aussi en petites quantités dans plusieurs autres combinaisons siliciques ; car sa présence peut aisément être inaperçue lorsque, dans l’analyse, on 11e s’attache pas , d’une manière spéciale , à la constater. Cet acide- paraît surtout exister dans plusieurs des minéraux silicifères qui contiennent des petites quantités de combinaisons de fluor.
Pour trouver Facide phosphorique dans ces combinaisons, qu’elles soient ou non susceptibles de se laisser décomposer par les acides, on les fait rougir avec trois à quatre fois leur poids de carbonate sodique ou potassique, et l’on traite la masse rougie par l’eau, qui ne dissout que le carbonate alcalin en excès^ ainsi que du phosphate alcalin, quand les bases contenues dans la conbinaison qu’on examine sont insolubles dans le carbonate alcalin. La présence de Facide phosphorique dans la dissolution , lors même que la quantité en est très-faible, se reconnaît de la manière suivante : on commence par sursaturer cette dissolution avec de Facide hydroclilorique , et on la laisse long-temps en repos dans un endroit un peu échauffe, afin que Facide carbonique se dégage aussi complètement que possible, puis
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on verse la liqueur acide dans une Bouteille susceptible d’être bouchée, on la sursature avec de l’ammoniaque, et l’on ajoute une dissolution dechlorure calcique, après quoi on bouche la bouteille. Cette dernière précaution est nécessaire, parce que, si l’on permettait l’accès à l’air atmosphérique, du carbonate calcique serait précipité de la liqueur en même temps que le phosphate calcique. Lorsque le précipité produit s’est complètement déposé, on le réunit sur un filtre, et l’on examine si , en même temps que le phosphate calcique, il ne s’y trouve pas aussi quelque sel insoluble résultant de la combinaison de la chaux avec un autre acide.
il est impossible de constater au chalumeau la présence de l’acide phosphorique dans des combinaisons siliciques, en suivant la marche qui a été tracée p. 200 , parce qu’il existe toujours en trop petite quantité pour qu’on puisse exécuter cette expérience.
K)°. Charbon. Parmi les combinaisons siliciques existantes dans la nature, la seule qui contienne du charbon en quantité considérable est le pyrorthile. Pour constater sa présence dans ce minéral, il suffit de chauffer doucement celui-ci au chalumeau, et de le faire ensuite rougir sur un point : il prend feu, et continue ensuite à brûler seul, sans donner cependant ni flamme ni fumée, après quoi le minéral estblanc ou d’un gris blanc. Le pyrorthile, mêlé avecdu nitrate potassique, fuse aussi, quand 011 le chauffe, comme font les substances qui contiennent du charbon.
Des quantités très-petites de charbon ou plutôt de substances organiques carbonées, dont on ne connaît point encore la composition, se trouvent dans un fort grand nombre de combinaisons siliciques, et sont cause que celles-ci noircissent quand on les chauffe dans un petit matras, sur une lampe, à esprit-de-vin 5 la couleur noire disparaît par l’application de la chaleur à l’air libre , le charbon brûlant alors. C’est ce qui a lieu principalement pour les combi-
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liaisons siliciques contenant beaucoup de magnésie et en même temps de l’eau, comme la pierre de lard , Y écume de mer , le picrosmine , le pyrallolite , la serpentine , Y a gaimatolite , le pim élite , le chondrodite et le coupholite.
Quelques combinaisons siliciques contiennent de Y acide carbonique , mais la plupart du temps par b effet seulement d’un mélange de carbonate calcique ou d’autres carbonates. Ces minéraux font effervescence lorsqu’à près les avoir pulvérisés, on verse de l’acide liÿdrocliiorique sur leur poudre.
20°. Fluor. Il existe en assez grande proportion dans la topaze , le chondodrite et quelques espèces de mica , notamment celles qui contiennent de la lilbine. On en a trouvé des quantités plus faibles clans un très-grand nombre d’autres combinaisons siliciques, notamment dans la plupart des espèces de mica , qui cependant n’en contiennent pas toutes , dans presque toutes les espèces & amphibole , clans le carpiiolite , dans Y apopliyllite et dans quelques espèces de çhabasie et de scapolite . Le chalumeau, appliqué comme il a été dit p. 3oq, suffit déjà, en général, pour faire aisément constater la présence du fluor dans quelques unes de ces combinaisons siliciques, mais seulement dans celles qui contiennent en même temps une quantité d’eau p'us ou moins considérable. Cependant s’ilnes’y trouve aucune trace d’eau, on courtle risqua, dansl’analyse, de ne pas apercevoir des proportions même assez fortes de fluor. Il faut alors recourir à la méthode qui a été indiquée p. 3oq. Lorsqu’on croit avoir reconnu, à l’aide du chalumeau, qu’une combinaison de fluor exisie dans les combinaisons siliciques qu’on essaie, il faut s’en convaincre positivement par un examen plus rigoureux encore , surtout s’il n’y a que des traces de la combinaison de fluor, et si la combinaison silicique n’est pas de nature à se laisser décomposer par l’acide sulfurique. Cette conviction s’acquiert à l’aide des moyens qui ont été décrits p, 3o8,
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Quand on a suivi celle méthode, on obtient un précipité de fluorure calcique , loi s meme que îa combinaison sili ciquene contenait que de simples traces d’une combinaison de fluor. Le fluorure calcique ainsi obtenu doit être décomposé par l’acide sulfurique, d’après le procédé connu, et dont il a été parlé p. 3o6, afin de constater si le verre est corrodé , phénomène qui ne laisse aucun doute sur la présence du fluor.
Il est à remarquer , au reste , que le précipité déterminé parle chlorure calcique peut contenir, indépendamment du fluorure calcique, d’autres combinaisons insolubles de chaux avec des acides, s’il existait de ces derniers dans la c o m b i n a i s o n si 1 i ci que . Le fl uo r u r e cal ci q ue p e u t s u r t o u t ê tr e accompagné, dans ce précipité, par du phosphate calcique, ou, généralement par des combinaisons de chaux avec les acides qui ont été énumérés p. 47 2 • Cependant il faut y rechercher avec le plus grand soin la présence de l’acide phosphorique, parce que, ainsi qu’il a été déj à dit p. 5ai , cet acide existe très-fréquemment dans des minéraux qui contiennent des combinaisons de fluor. Ainsi donc, après avoir décomposé le précipité par l’acide sulfurique , dans un creuset en platine , afin d’acquérir , par la corrosion dit verre , la certitude de l’existence du fluor, on traite le résidu par une grande quantité d’eau ; celle-ci dissout l’acide sulfurique mis en excès, ainsi que le sulfate calcique qui s’est produit, et laisse le phosphate calcique, qu’on peut alors soumettre à un examen ultérieur.
2i°. Chlore. On a trouvé le chlore , mais toujours en trèspetite quantité , dans plusieurs combinaisons siliciques , notamment dans le sadalite , V eudialite et le pyrosmalite. Pour découvrir la présence d’une combinaison de chlore dans des combinaisons siliciques décomposables par les acides , on les décompose par l’acide nitrique, en ayant soin néanmoins d’éviter, quand il est possible, toute application de chaleur -, si l’on ne peut se dispenser de re-
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courir à cette dernière , ie mieux est de laisser l’acide nitrique agir sur la poudre du minéral , dans un flacon bouché à l’émeri. Après avoir séparé la liqueur de l’acide silicique par la filtration, on y verse une dissolution de nitrate argentique , qui précipite du chlorure argentique facile h reconnaître. Si ensuite on veut encore aller à la recherche des antres principes constituans , on filtre la liqueur, pour la séparer du chlorure argentique , et on y verse de l’acide hydrochlorique', pour la débarrasser de J’oxide argentique qui aurait pu y être mis eu exc ès, après quoi on procède de la manière ordinaire. Les trois minéraux dont les noms oot été cités précédemment sont décomposables par l’acide nitrique ; cependant le pyrosmali te n’est décomposé par cet acide qu’assez difficilement, et à l’aide d’une légère chaleur.
Si la combinaison silicique résistait à l’action des acides, il faudrait la faire rougir avec du carbonate alcalin. La masse rougieserait ensuite traitée par beau, qui, indépendamment du carbonate alcalin en excès , dissoudrait aussi du chlorure potassique ou du chlorure sodique ; on sursaturerait la dissolution alcaline avec de l’acide nitrique , puis on verserait dans la liqueur une dissolution de nitrate argentique, qui précipiterait du chlorure argentique.
La présence du chlore , dans des combinaisons'siliciques, peut bien être constatée à l’aide du chalumeau, en agissant comme il a été dit p. 2g4; mais il ne faut cependant jamais négliger l’analyse par la voie humide : car elle seule , en pareil cas, peut conduire à un résultat certain.
22°. Soufre. ïl existe dans quelques combinaisons siiiciques , à l’état , soit de sulfure métallique , soit de sulfate. On le trouve sous la première forme dans l 'helvine, qui le contient à l’état de sulfure de manganèse, et l’on peut alors constater fort aisément sa présence par le dégagement de gaz sulfide hydrique qui a lieu lorsqu’on opère la décomposition au moyen de l’acide hydroclilorique. Une par-
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tie au moins du soufre paraît être aussi à Fëtat de sulfure métallique dans Yhaüyne, le nosian et le lazulitc ; car ces minéraux exilaient, quand on les décompose par l’acide hydroclilorique , une odeur de gaz sulfide hydrique, qui est cependant très-faible pendant la décomposition du nosian.
Si du soufre se trouvait à Fétat de sulfure dans une combinaison siiicique qui ne pût pas être décomposée par l’acide hydroclilorique avec dégagement de gaz sulfide hydrique, on ne parviendrait à constater sa présence qu’au moyen de la formation d’acide sulfurique qui aurait lieu en traitant la combinaison par Facide nitrique.
Le soufre s’offre à Fétat d'acide sulfurique dans quelquescombinaisons siliciques. L’haüyne, le nosian et le lazulite contiennent non-seulement du sulfure métallique , mais encore de Facide sulfurique *, car, après avoir décomposé ces minéraux au moyen de Facide hydroclilorique, et filtré la liqueur pour la séparer de Facide siiicique , si l’on verse dans cette dernière une dissolution de chlorure barytique , on obtient un précipité de sulfate barytique. Cependant il est nécessaire de bien laver Facide siiicique , parce cpie ces minéraux contiennent de la chaux qui , après la décomposition par Facide hydroclilorique, forme du sulfate calcique lequel est fort peu soluble dans l’eau.
S’il se trouvait de Facide sulfurique dans des combinaisons siliciques indécomposables par les acides , il faudrait réduire la combinaison en une poudre très* fine , rougir cette poudre avec du carbonate potassique ou sodique ^ et traiter la masse rougie par l’eau: la dissolution contiendrait, avec le carbonate alcalin mis en excès, du sulfate alcalin ; il serait facile d’y constater la présence de Facide sulfurique, en y versant une dissolution de chlorure barytique , après l’avoir sursaturée avec de Facide hydroclilorique.
Dans les combinaisons siliciques qui contiennent du
eaux minérales.
soufre ou de l’acide sulfurique, mais ne renferment pas en meme temps d’oxides métalliques proprement dits , ou du moins n’en renferment que de très-petites quanti tés? la présence du soufre peut être reconnue au chalumeau , en exposant, sur du charbon, le minéral, mêlé avec de la soude, à Faction de la flamme intérieure. On obtient ainsi un globule souvent trouble , qui devient rouge en se refroidissant (p. 162). Ce procédé ne réussit cependant pas quand 011 opère sur de Fhelvine, à cause de la grande quantité de manganèse qu'elle contient. Mais la présence du soufre peut toujours être reconnue au chalumeau dans ces combinaisons, en les traitant sur du charbon avec un excès de soude , projetant la masse rougi e sur une feuille d’argent, et rhume étant un peu, car alors l’argent se colore en brun ou en noir.
De l analyse des eaux minérales
Les sels qui ont été trouvés jusqu’à présent dans les eaux minérales contiennent les bases et acides suivans : bases, potasse , soucie , litliine , ammoniaque , strontiane , chaux , magnésie, alumine , oxide mangcmeux , oxide ferreux ^ oxide zincique et oxide cuivrique ; acides , acide sulfurique , acide sulfureux , acide nitrique , acide carbonique , acide borique , acide phosphorique , acide silicique , et, en outre , chlore , fluor , brome , iode et soufre , unis à un métal des bases qui viennent d’être désignés.
L’analyse qualitative des eaux minérales, ne présente quelques difficultés que parce qu’ordinaircment leurs principes constituans sont en si petite quantité, qu on n’en saurait constater la présence par les moyens ordinaires. Quoique de faibles traces d’une substance dans des eaux minérales ne puissent avoir aucune utilité réelle sous le point de vue médicinal, cependant l’état actuel de la science exige qu’en faisant l’analyse de ccs liquides, on ait égard à tous les principes constituans qui peuvent s’y
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trouver contenus. C’est pourquoi , avant de la commencer, il faut évaporer une assez grande quantité de l’eau minérale, soit seulement pour la concentrer, soit même pour la réduire à siccité, afin que les principes constituans secs qu’elle tient en dissolution restent à l’état sec. Tandis que l’on concentre ainsi les eaux minérales par l’évaporation , on voit fréquemment s’en séparer quelques substances, qu’on doit recueillir sur un filtre et examiner à part. Le liquide clair qui a traversé le filtre, est également examiné à part. On le soumet à autant d’essais distincts qu’on y présume de substances différentes , et lorsqueles circonstances le permettent , on prend à. chaque expérience une nouvelle quantité de l’eau minérale soumise à l’analyse : car non-seulement il est plus difficile de découvrir un grand nombre de principes dans une seule et même portion de celte eau, mais encore ou ne parvient point à y constater la présence de celles dont elle ne contient que de faibles traces. Il est certaines expériences cependant pour lesquelles on emploie l’eau minérale sans préalablement la concentrer; ce qu’on est obligé de faire aussi quand on n’a qu’une petite quantité de cette eau «à sa disposition , ou quand elle est très-riche en principes constituans fixes.
Recherche des hases.
a , ) On prend une partie de l’eau qui n’ait point encore été concentrée par l’évaporation , cm y verse du suifhydrate ammonique , et on laisse au précipité que ce réactif détermine le temps de bien se rassembler. Si l’eau est un peu acide, on commence par la saturer aussi exactement crue possible au moyen de l’ammoniaque. Afin d’éviter l’accès de l’air atmosphérique, on opère la précipitation dans une bouteille qui puisse être bouchée. De cette manière Y oxide ferreux , Y oxide manganeùx , Y oxide zincique et Y oxide cuivrique sont précipités à l'état de sulfures métalliques; d’autres substances, comme de
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l’alumine et du phosphate calcique , s’il s’en trouvait une certaine quantité dissoute dans une eau imprégnée d’acide carbonique, pourraient également être précipitées par ce réactif, mais il vaut bien mieux recourir à une expérience d’un autre genre pour constater leur présence. S’il existait encore d’autres oxides métalliques proprement dits dans l’eau, iis seraient précipités aussi à l’état de sulfures métalliques. Les sulfures précipités ont une couleur noire , meme lorsque la dissolution ne contenait qu’une petite quantité d’oxide ferreux. On décante le liquide clair qui surnage le précipité, et on filtre ensuite ce dernier, sans le laver. Alors on le traite par l’acide liydrocblorique , puis on ajoute un peu d’acide nitrique , et on fait chauffer le tout -, après quoi on précipite l’oxide ferrique par l’ammoniaque, on le fait sécher, et on l’essaie au chalumeau. La liqueur filtrée peut contenir de l’oxide manganeux , de l'oxide zincique, et même dans quelques cas de l’oxide cuivrique. On l’évapore jusqu’à siccité, et l’on traite le résidu sec au chalumeau, pour reconnaître s’il s’y trouve de l’oxide manganiqne (p.53), de l’oxide zincique (p. 5g) et de l’oxide cuivrique ( p. g5 ).
Lorsque la quantité d’oxide ferreux contenue dans l’eau est extrêmement peu considérable, le sulfhydrate ainmoniquene détermine pas de précipité noir dans cette eau *, en pareil cas , on voit seulement apparaître d’abord une coloration verte de la liqueur, qui cependant, au bout d’un assez long espace cle temps, sur tout lorsqu’on a laissé labouteilîe bouchée dans un endroit médiocrement échauffé , donne des traces d’un précipité noir , qu’on peut recueillir sur un filtre et essayer au chalumeau pour voir s’il s’y trouve du fer. Des traces d’oxide ferreux trop faibles pour être sensiblement précipitées par le sulfhydrate ainmonique, se reconnaissent encore à l’aide de quelques gouttes cle teinture de noix de galle quon instille dans l’eau ; mais il faut pour cela que cette dernière , si elle con.
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tient du carbonate ferreux , vienne d’ètre récemment puisée à la source. Celte condition remplie, la teinture de noix de galle fait naître une couleur violette, sinon de suite, du moins au bout de quel crue temps. Si cette teinte n’augmente pas dans l’espace de quelques heures, la quantité de fer tenue en dissolution par l’eau était extrêmement faible. Une couleur violette foncée, ou noire, qui se manifeste avec promptitude , dénote la présence d’une grande quantité d’oxide ferreux.
Lorsque l’eau a été concentrée par l’évaporation , avant d’être précipitée par le sulfhydrate ammonique , l’oxide ferreux s’est trouvé par là converti en oxide ferrique , et s’il n’était combiné qu’avec de Facide carbonique , il s’est séparé à l’état d'hydrate ferrique. On découvre ensuite la présence du fer dans les matières qui sont devenues insolubî es par le fait de l’évaporation. Quand Feau minérale contient du sulfate ou du chlorure ferreux , il ne se sépare qu’une petite quantité d’hydrate ferrique pendant qu’on l’évapore.
b. ) On verse un léger excès d’ammoniaque dans une autre portion de l’eau minérale, et , afin de mettre la liqueur à l’abri du contact de l’air atmosphérique, on laisse le précipité se déposer dans une bouteille bouchée. Ce réactif précipite principalement Y alumine; mais, si l’on opère sur une eau qui vienne d’être puisée à la source et qui n’ait point été concentrée par l’évaporation , il peut aussi précipiter, non-seulement du carbonate calcique , du carbonate strontianique et du carbonate magnésique, lorsqu’une eau très-chargée d’acide carbonique contenait les bases de ces sels à l’état de bicarbonates, mais encore du phosphate calcique , du fluorure calcique , etc., quand ces substances étaient également tenues en dissolution par une eau très-riche en acide carbonique. Si, au contraire, Feau a été suffisamment concentrée et réduite presque à siccité par l’évaporation , ces sels s’en sont presque tous séparés.
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Voit-on ensuite l’ammoniaque dont on sursature l’eau minérale concentrée et claire, y faire naître un précipité , celui-ci, outre de Y alumine, peut contenir aussi delà znàgnésie; cependant la magnésie n’est point précipitée par l’ammoniaque lorsqu’on a eu soin préalablement de rendre l’eau acide en y versant un peu d’acide hydrochlorîque. Outre la magnésie, il peut encore se trouver de Y oxide ferrique dans le précipité d’alumine.
A la liqueur ammoniacale séparée de l’alumine par la filtration on ajoute une dissolution d’oxalate potassique, ce qui produit un précipité quand il existe encore de la chaux dans l’eau concentrée par l’évaporation. La cbaux peut être découverte de cette manière dans les cas même où l’ammoniaque n’avait pas déterminé de précipité. Après avoir séparé la liqueur de Foxalate calcique, on y ajoute une dissolution de pliospbate sodique , qui , si elle contient de la magnésie , y fait naître un précipité, soit surle-champ , soit au bout de quelque temps. Lorsque la magnésie est abondante, il convient, avant d’ajouter l’ammoniaque , de rendre l’eau minérale légèrement acide en y versant un peu d’acide bydrochlorique , ainsi qu’il a déjà été dit plus haut.
Si l’eau minérale contenait de la lilhine , l’addition, d’une dissolution de phosphate sodique pourrait donner lieu à un précipité, lors même qu’il n’y aurait pas de magnésie. Cependant on distingue ce précipité du phosphate ammonico-magnésique à l’aide des moyens qui ont été indiqués p. i3. D’ailleurs la lilhine s’est jusqu’à ce jour présentée en si faible quantité dans les eaux minérales, que, la plupart du temps, le précipité produit par le phosphate sodique est du à de la magnésie. Cependant plus tard encore la présence de la îithine se constate au moyen d’une expérience particulière.
Il serait très-facile, dans cette expérience , de ne pas s’apercevoir de la présence de la stronliane. Cependant
53a traité d’analyse chimique.
elle n’a jusqu’à présent été rencontrée dans les eaux minérales qu’à l’état de bicarbonate strontianique, et alors on la trouve toujours contenue dans le précipité insoluble auquel l’évaporation donne lieu.
c ). On consacre une certaine quantité de Feau minérale à la recherche des cdccdis fixes. En l’absence de la magnésie, cette recherche ne présente pas beaucoup de difficultés. S’il y a une grande quantité d’oxide ferreux dans l’eau minérale , et qu’on opère sur une portion de cette eau qui n’ait point été concentrée par l’évaporation , on y verse une dissolution aqueuse de chlore , puis on fait chauffer le tout, afin de convertir l’oxide ferreux en oxide ferrique, ce qui n’est pas nécessaire quand on emploie de l’eau concentrée par l’évaporation. Ensuite , au moyen d’une dissolution de carbonate ammoniacal-, on précipite l’alumine , l’oxide ferrique et la chaux, s’il s’en trouve; puis on filtre la liqueur, on l’évapore jusqu’à siccité , et l’on fait rougir le résidu. On obtient ainsi les alcalis combinés avec des acides. L’alcali qui se l’encontre ordinairement dans les eaux minérales est la soude ; cependant on y a trouvé aussi delà potasse et delà lithine. On reconnaît la présence de la potasse et de la soude , soit que le résidu rougi ne contienne qu’un seul de ces alcalis, soit que tous deux y existent ensemble, à l’aide de moyens qui ont été indiqués p. Z}55. La présence de la magnésie rend cette recherche plus difficile : on procède alors comme il a été dit p. 455. S’il existe aussi de la lilhine , qu’il y ait ou non de la magnésie en meme temps qu’elle, on suit la marche qui a été tracée p. 485 jusqu’à la p . 4 0 y .
d. ) Une nouvelle quantité d’eau minérale est consacrée à la recherche de Y ammoniaque. On évapore soigneusement le liquide à une très-douce chaleur , et presque jusqu’à siccité ; puis on mêle la masse restante avec de la potasse , afin de constater la présence cle l’ammoniaque , soit par le sens de l’odorat, soit à l’aide d’une baguette en
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verre qu’on a trempée dans l’acide hydrochlorique. Cependant , si la quantité d’ammoniaque était extrêmement faible dans l’eau minérale, il serait plus sur de recourir à la méthode suivante. On prend une quantité assez considérable d’eau minérale, qui peut avoir été préalablement concentrée par l’évaporation, et on y verse un excès de carbonate potassique ou sodique 5 aussitôt que l’effervescence due à un dégagement de gaz carbonique qui se manifeste lorsque l’eau était un peu acide ou contenait des sels aluminiques , magnésiques , ferreux , etc., a cessé, on introduit le tout dans une cornue, et on le distille dans un récipient contenant un peu d’acide hydrochlorique. On peut changer le récipient lorsque la moitié de la liqueur, ou un peu plus , a passé. Le produit de la distillation est alors évaporé jusqu’à siccité, à une très-douce chaleur, et, de cette manière, après que l’acide hydrochiorique en excès s’est dissipé, on obtient du chlorure ammonique , qui se sublime sans laisser de résidu , et dans lequel 011 petit constater la présence de l’ammoniaque par les moyens ordinaires.
c. ) Le précipité insoluble qui se forme pendant l’évaporation de beau minérale, consiste , lorsque celle-ci contenait beaucoup d’acide carbonique libre, en oxide ferrique , oxide manganique , carbonate calcique , carbonate stronlianique , phosphate calcique , fluorure calcique , etc., substances dont les dernières étaient tenues en dissolution dans l’eau par l’acide carbonique libre, ou principalement par les bicarbonates alcalins qui s’y trouvaient. On met ce précipité dans un vase en platine, et on le dissout dans de l’acide bydrocblorîque étendu, ce qui donnelieuà une effervescence due à un dégagement de gaz acide carbonique. Il peut rester un peu d’oxide manganique, qui exigerait un acide plus fortpour se dissoudre, et qu’on peut en conséquence examiner à part. Après que tout le gaz acide carbonique s’est dégagé , ce qui n’a lieu qu’autant qu’on
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laisse la dissolution acide en repos pendant près de vingtquatre heures, dans le vase en platine, on introduitcette liqueur dans un flacon susceptible d’être bouché, et l’on y ajoute de l’ammoniaque. Si ce réactif donne lieu à un précipité, celui-ci peut être dû à du phosphate calcique, à du fluorure calcique, etc. On l’examine ainsi qu’il sera dit plus loin , p. 538 , en g , dans l’article consacré à la recherches des acides. La liqueur filtrée contient la chaux qui s’était déposée, combinée avec de l’acide carbonique, pendant l’évaporation de l’eau minérale. Elle peut contenir aussi un peu de strontiane, dont la présence est difficile à reconnaître, car Berzelius ne l’a trouvée qu’en quantité extrêmement faible dans quelques eaux minérales, Le mieux pour y parvenir, consiste à évaporer la dissolution jusqu'à siccité , et à verser de l’acide nitrique en excès sur le résidu sec , afin de redissoudre le carbonate calcique qui s’était formé pendant l’évaporation. On détruit ensuite le sel ammonique par Faction de la chaleur, et l’on dissout le nitrate calcique qui reste dans de l’alcool absolu. S’il se trouve de la strontiane, elle demeure sous la forme d’un faible résidu blanc , qu’on doit laver avec de l’alcool absolu. Ce qui prouve le mieux , suivant Berzelius , que ce résidu est du nitrate strontianique, c’est qu’après avoir été rougi avec de l’acide hydrochlorique , il donne un sel cristallisé en rayons , qui ne tombe point en déliquescence , et que ce sel se dissout dans une dissolution saturée de sulfate calcique, qui devient fort trouble, parce qu’il se forme du sulfate strontianique, dont la solubilité est fort inférieure à celle du sulfate calcique.
Recherche des acides.
n.) On prend une certaine quantité de l’eau minérale, qu’on rend légèrement acide en y versant de l’acide hydrochlorique , après quoi on y ajoute une dissolution de chlorure bary tique; si elle contient de Y acide suljurique s
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ce réactif donne lieu à un précipité, qui est insoluble dans tons les acides étendus.
b.) Dans une autre portion de l’eau minérale, on verse un peu d’acide nitrique, puis une dissolution de nitrate argentique , afin de voir s’il s’y trouve quelque combinaison de chlore. Si l’eau minérale contient du suîfide hydrique ou un sulfuré alcalin soluble, il faut préalablement y ajouter une dissolution de sulfate cuivrique , qui précipite le soufre du sulfide hydrique et du sulfure alcalin, à l’état de sulfure de cuivre, lequel est bien déposé au bout de quelque temps : on le réunit sur un filtre. On verse ensuite dans la liqueur filtrée, d’abord un peu d’acide nitrique, puis une dissolution de nitrate argentique, ce qui en précipite du chlorure argentique, lorsqu’elle contient une combinaison de chlore. Cependant le nitrate argentique pourrait aussi précipiter de l’iodure ou du bromure argentique, si l’eau minérale contenait une combinaison d'iode , ou une combinaison clc brome. Mais, jusqu’à présent, ces deux substances n’ont été trouvées qu’en assez petite quantité dans les eaux minérales, de sorte que, quand la dissolution de ni traie argentique fait naître un précipité, on peut être certain d’après cela qu’il existe une combinaison de chlore. La présence des combinaisons d’iode et de brome exige, pour être constatée, des expériences à part, dont il sera question plus loin.
c.) On prend une certaine quantité d’eau minérale récemment puisée à la source et non concentrée par l’évaporation , et l’on y verse de l'eau de chaux , qui donne lieu à un précipité quand elle contient de Y acide carbonique . D’ailleurs la présence d’une grande quantité d’acide carbonique se reconnaît déjà très-facilement aux seuls caractères extérieurs de l’eauminéraie, qui est alors très-effervescente , sans cependant exhaler Fodeur désagréable du sulfide hydrique. Quand on fait tomber quelques gouttes d’eau de chaux dans une eau minérale qui contient beau-
coup d’acide carbonique libre, le trouble qu’elles font naître disparaît par l’agitation ou par l’addition d’une nouvelle quantité d’eau minérale, ce qui n’arrive pas lorsque celle-ci tient seulement en dissolution des bicarbonates alcalins ou terreux. Lorsque la magnésie est abondante, un excès d’eau de chaux en précipite aussi une certaine quantité.
d. ) On évapore une portion d’eau minérale à une douce chaleur, et on la réduit à siccité , sans chauffer fortement le résidu sec. Si l’évaporation détermine un précipité insoluble, on ajoute de l’eau à la masse, quand elle est presque sèche, on filtre la liqueur, pour la séparer des parties insolubles , et on l’évapore de nouveau jusqu’à siccité , à une douce température. Le résidu sec est employé à la recherche de plusieurs acides.
On en consacre une portion à examiner s’il s’y trouve de Y acide nitrique . Pour cela, on mêle la masse sèche avec du charbon en poudre , et on chauffe le mélange , ou bien aussi on emploie les méthodes qui ont été indiquées p. 180 , pour reconnaître la présence des nitrates. Les nitrates sont rares dans les eaux minérales proprement dites; on les trouve principalement dans les eaux de puits des grandes villes.
On recherche Y acide borique dans une autre portion delà masse sèche , au moyen de l’acide sulfurique et de l’alcool , en suivant la marche qui a été tracée p. 209. Les borates n’ont été trouvés jusqu’à ce jour que dans les eaux de quelques lacs de la Toscane et du Thibet.
e. ) Une partie de l’eau minérale est consacrée à la recherche de Y acide silicique , qui existe dans toutes ces eaux. On l’évapore à siccité , sans séparer un précipité auquel l’évaporation peut quelquefois donner lieu. La masse fortement évaporée est humectée avec de l’acide hydrochlorique , et laissée en contact avec cet acide pendant un quart d’heure environ. On verse ensuite de l’eau sur le
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tout : l’acide silieique reste sans se dissoudre. Alors on le traite encore au chalumeau , comme il a été dit p. 220 , pour bien constater sa présence.
f. ) Il ne faut guères chercher Y acide phosphorique et le, fluor que dans le précipité insoluble qui résulte de l’évaporation del’eau minérale. L’un et l’autre, à l’état de phosphate et de fluor lire calciques, n’existent jamais qu’en trèspetites quantités dans les eaux minérales, et on ne les trouve que dans celles qui contiennent de l’acide carbonate libre et du bicarbonate alcalin , à la faveur desquels ils sont tenus en dissolution. On met le précipité insoluble dans l’eau dans un vase en platine, on l’y traite par de l’aeide hydrochlorique , et lorsque le gaz acide carbonique du carbonate calcique contenu en même temps dans ce précipité est totalement dégagé , on met la dissolution acide qu’on a obtenue dans une bouteille susceptible d’être bouchée , et on l’y sursature avec de l'ammoniaque. On donne au précipité qui résulte de là le temps de se bien réunir dans la bouteille bouchée, et l’on décante la liqueur claire qui le surnage; puis on le rassemble sur un filtre, et, après l’avoir mis dans un creuset de platine, on verse dessus de l’acide sulfurique concentré. On couvre alors le creuset avec une plaque de verre enduite de cire dans laquelle ont été gravés des caractères d’écriture, et on le chauffe doucement ; s’il existe du fluorure calcique, le verre se trouve attaqué. La masse acide qui reste dans le creuset de platine est enfin traitée par une très-grande quantité d’eau bouillante, afin de dissoudre le sulfate calcique qui s’est formé. On verse la dissolution dans une bouteille qui puisse être bouchée, et on y ajoute un excès d’ammoniaque , ce qui précipite du phosphate calcique , accompagné parfois aussi de phosphate aluminique et d'oxide ferrique. La quantité de ce précipité est ordinairement si peu considérable , qu’on est obligé de se contenter d’y constater la présence de l’acide phosphorique par
le moyen du chalumeau , en suivant la marche qui a été
indiquée p. 200.
g.) Une portion de la masse sèche obtenue par l'évaporation de l’eau minérale est consacrée à la recherche d’une combinaison cfiocle . Comme ce corps , lorsqu’il existe réellement dans beau minérale, ne s’y trouve qu’en quantité extrêmement petite, la meilleure manière de s’y prendre pour constater sa présence est la suivante. On met la masse sèche dans un flacon susceptible d’être clos avec un bouchon de verre, et l’on verse dessus de l’acide sulfurique concentré qu’on a étendu d’une égale quantité d’eau , en ayant soin de 11e point en laisser couler le long du goulot. Le flacon doit être assez grand pour que l’effervescence qui résulte de là ne puisse soulever la masse que jusqu’à la moitié à peu près de sa hauteur. On fixe ensuite , entre le bouchon et le col du flacon , un papier humide, fortement saupoudré d’amidon en poudre, et assez long pour pendre jusqu’à la surface de la masse décomposée par l’acide sulfurique, sans cependant pouvoir être touché par elle, lorsque l’acide qu’on verse dessus la fait boursoufler. Pourpeu qu’il existe la moindre trace d’une combinaison d’iode, on voit l’amidon prendre une couleur bleue ou violette. Si , au lieu d’acide sulfurique, on prenait de l’acide nitrique pour sursaturer la masse sèche, il pourrait arriver, lorsque la combinaison d’iode existante dans l’eau minérale est en quantité extrêmement faible , qu’il se dégageât du chlorure d’iode, parce que la masse sèche contient toujours des combinaisons de chlore; dans ce cas l’amidon ne serait point coloré en bleu. S'il y beaucoup de carbonates dans la masse sèche , il faut commencer par les décomposer à l’aide d’un acide , et de préférence avec de l’acide acétique , après quoi ou évapore de nouveau la dissolution jusqu’à siccité ; ou bien on ajoute à l’eau une dissolution de chlorure ou d’acétate calcique, afin de précipiter l’acide carbonique à l’état de
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carbonate calcique, puis on évapore la liqueur filtrée jus^ qu’à siccité , et on traite la masse sèclie de la manière qui vient d’être décrite.
lu ) Une portion de l’eau minérale sert à chercher le brome , que les chimistes modernes ont trouvé dans un très-grand nombre de ces eaux. La manière ordinaire de constater la présence du brome est celle qu’a fait connaître l’auteur même de la découverte de ce corps. On procède de la manière suivante On concentre l’eau minérale par l’évaporation, puis on la verse dans une bouteille susceptible d’être bouchée. On la fait ensuite traverser par un courant de chlore gazeux, ou bien on y ajoute de l’eau de chlore, qui lui donne une couleur jaune rougeâtre , lorscpie la quantité de brome qu’elle contient n’est pas trop peu considérable. On verse alors une couche d’éther à la surface de la liqueur , et on secoue la bouteille , afin que les liquides se mêlent } puis on la laisse reposer , pour favoriser la séparation de ceux-ci. Au bout de quelque temps on sépare l’éther coloré par le brome du liquide décoloré , et on l’agite avec une certaine quan^tité d’une dissolution concentrée de potasse. L’éther perd par là son odeur , et il se produit une quantité proportionnelle de bromure et de bromate potassiques. Après avoir fait rougir ces sels , on y peut constater la présence du brome par les moyens qui ont été indiqués p. 296.
z.) La présence àeY acide suif areux dans des eaux minérales peut déjà être reconnue à l’odeur de ce corps , lorsqu’il y existe à l’état de liberté. Quand il est combiné avec une base , on le découvre à l’aide de la réaction qu’il exerce sur la dissolution de suîfide hydrique, après une addition d’acide hydrochlorique ou d’acide sulfurique (P. 167).
k. ) La présence du soujre se reconnaît dans les eaux minérales, à l’odeur de sulfide hydrique qu’elles exhalent. Cette odeur, par des motifs qui ont été développés p. 32 ï,
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est plus forte quand le soufre se trouve disons à l’état de sulfide hydrique dans les eaux minérales , et plus faible quand il y existe à l’état de sulfure métallique soluble. Dans l’un et l’autre cas l’eau minérale produit un précipité de sulfures métalliques dans les dissolutions des oxides métalliques qui ont été énumérés p. i . Ce qu’on doit prendre de préférence pour cette épreuve, c’est la dissolution d’un sel plombique ou argentique , parce qu’elle donne des réactions plus sensibles que celles des dissolulutions d’autres oxides, avec de petites traces de sulfide hydrique ou de sulfure métallique dissous. Ordinairement il suffit déjà de connaître la composition d’une eau minérale , pour savoir si elle contient du sulfide hydrique ou un sulfure métallique. Ainsi , par exemple, les eaux qui rougissent le papier de tournesol doivent ne contenir que du sulfide hydrique , et celles qui le colorent en bleu , un sulfure alcalin; cependant il peut se faire aussi que ces dernières contiennent en même temps du sulfide hydrique qui , combiné avec le sulfure , produit un sulfhydrate.
Indépendamment de l’acide carbonique , du sulfide hydrique et de l acide sulfureux, les eaux minérales tiennent souvent encore en dissolution d’autres substances gazeuses, savoir du gaz oxigène et du gaz nitrogène. Cependant ces deux gaz y sont, la plupart du temps, en moins grande quantité que dans les eaux de source ordinaires. Tous deux peuvent en être expulsés par une ébullition prolongée.
Outre les principes constituans qui viennent d’être passés en revue, les eaux minérales contiennent très-fréquemment encore des matières organiques , qui sont cause qu’elles finissent par se colorer en jaune lorsqu’on les évapore, et que les sels qu’elles laissent deviennent noirâtres par l’action de la chaleur.
MÉLANGES GAZEUX
XII. De la marche a- suivre pour l’anàlyse des gàz
Ou exécute l’analyse qualitative d’un mélange gazeux, soit en isolant les uns des autres tous les gaz que ce mélange contient, soit en séparant ensemble plusieurs de ceux qui le constituent. Pour arriver à ce but, on emploie différons réactifs qui 11e produisent des corps liquides ou solides qu’en se combinant avec certaines espèces de gaz, tandis qu’ils n’exercent aucune 'action sur les autres. Comme 011 a souvent recours «à la meme méthode pour l’analyse quantitative des mélanges gazeux , dont il sera parlé au long dans le second volume de cet ouvrage , j’insisterai moins sur la marche à suivre dans les analyses qualitatives des gaz, que je ne l’ai fait en décrivant les analyses qualitatives d’autres substances.
Les expériences qu’on est obligé de faire pour l’analyse qualitative d'un mélange gazeux, s’exécutent la plupart du temps dans des tubes de verre qui sont soudés à l’une de leurs extrémités, et qui ont autant de largeur, mais une fois autant de longueur à peu près que les verres dont on se sert dans les analyses qualitatives par la voie liumide, et dont la fig. 5, pl. 1, donne la figure .réduite. Le diamètre de ces tabes doit cependant n’ètre pas trop considérable, afin qu’on puisse en boucher l’extrémité béante avec le pouce, lorsqu’il s’agit de secouer le gaz avec des dissolvans liquides. Le mélange gazeux qu’on se propose d’examiner est conservé, sur du mercure, dans une grande cloche, d'où l’orwen fait passer dans les éprouvettes les petites quantités nécessaires «à chaque expérience. Pour que de l’air ne puisse pas se mêler avec le gaz pendant qu’on le transvase ainsi , on emplit l’éprouvette de mercure , et on la place à côté de la cloche, l’ouverture en bas, dans une cuve à mercure. Cette cuve doit avoir assez de capacité pour que la cloche [misse y être couché dans le sens de sa longueur et cependant demeurer couverte par le mercure. On
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penche alors la cloche , en la rapprochant de la situation horizontale, jusqu’à ce que le gaz en sorte, et l’on dispose l’éprouvette remplie de mercure de telle manière que les bulles de ce gaz puissent y monter. Souvent on est obligé, surtout en voyage, de substituer beau au mercure, pour recevoir les gaz : les résultats n’en sont pas moins suffisamment exacts dans la plupart des analyses qualitatives, mais il n’en est plus de même quand il s’agit d’analyses quantitatives. Cependant si le mélange gazeux eontenaitdes gaz susceptibles de se dissoudre dans l’eau avec une facilité extrême, on ne pourrait se dispenser alors d’employer la cure à mercure, même pour de simples analyses qualitatives.
Les gaz qui peuvent se présenter dans des analyses qualitatives sont les suivans : Gaz oxigène , gaz hydrogène , gaz carbure dihydrique, gaz carbure tétrahydrique , gaz phosphure peut ahydrique , gaz phosphore trihydrique , gaz arsenieux trihydrique , gaz oxide carbonique , gaz oxide nitrique , gaz oxide nitreux , gaz nitrogène , gaz chloride hydrique , gaz bromide hydrique, gaz iodide hydrique , gai fïuoride silicique , gaz fluoride borique , gaz cyanule hydrique , gaz ammoniaque , gaz acide carbonique, gaz acide sulfureux , gaz chlore , gns cyanogène , gaz sulfide hydrique , gaz sélénide hydrique cl gaz lelluride hydrique .
11 est assez facile de reconnaître la nature d’un gaz, quand il ne se trouve pas mêlé avec d’autres. On commence l’examen du mélange gazeux par l’agiter avec une dissolution concentrée de potasse, qui absorbe aisément certains gaz, tandis que d’autres ne sont point absorbés par elle d’une manière appréciable.
A cette dernière catégorie appartiennent le gaz oxigène , le gaz hydrogène , 1 e gaz carbure dihydrique , le gaz carbure tétrahydrique , le gaz phosphure trihydrique , le gzuz arséniure trihydrique , le gnz oxide carbonique , le gn-z oxide nitrique , le £«3 oxide nitreux , et le en 3 nitrogène . Ces gas se reconnaissent ensuite à quelques
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unes des plus importantes propriétés par lesquelles chacun d’eux est distingué des autres.
Le gaz consiste en gaz oxigène lorsqu’il ne prend pas feu à l’approche d’un corps enflammé, mais entretient avec beaucoup de vivacité la combustion des corps qui brûlent, qu’une allumette simplement en ignition s’allume à l’instant même où on l’y plonge , et que des vapeurs rutilantes se forment aussitôt qu’on le mêle avec du gaz oxide nitrique incolore.
Si le gaz est de V hydrogène , il brûle avec une faible flamme bleuâtre , après qu’on y a mis le feu; il n’a point d’odeur, ou du moins n’en exhale qu'une très-légère ; quand on l’a mêlé sur l’eau avec un égal volume de chlore gazeux, l’eau de chaux l’absorbe peu à peu à la lumière du jour, sans se troubler , ni devenir laiteuse; si on l’agite avec une dissolution de nitrate argentique , il n’est point absorbé, et ne produit pas de précipité noir dans cette liqueur.
Le gaz est-il du carbure dihydrique , il brûle avec une flamme très-brillante lorsqu’on y met le feu, et, après avoir été mêlé sur l’eau avec du chlore gazeux, il est absorbé, tandis qu’on voit apparaître de petites gouttes d’huile, et que l’eau acquiert une odeur éthérée , mais que l’eau de chaux ajoutée en excès ne se trouble point. 11 n’est pas non plus absorbé par une dissolution de nitrate argentique.
Si le gaz est du carbure tétrahydrique , il brûle avec une faible flamme bleue, après qu’on y a mis le feu : lorsqu’on le mêle sur l’eau avec du chlore gazeux, il se décompose, non pas, il est vrai, dans l’obscurité, mais bien à la lumière, et l’eau de chaux qu’on ajoute ensuite en excès, l’absorbe en se troublant; une dissolution de nitrate argentique ne l’absorbe pas , et il n’est point absorbé non plus quand on le chauffe avec du potassium sur du mercure.
Le gaz phosphure penta hydrique , auquel on met le feu, brûle avec une flamme très-brillante , répandant une
fumée blanche qui rougit le papier de tournesol humide, caractère propre aie distinguer d’un grand nombre d’autres gaz*, il a en outre une odeur extrêmement désagréable et toute particulière 5 quand on l’agite avec une dissolution de nitrate argent! que , il est absorbé et donne lieu h un précipité noir, qui est de l’argent.
Le gaz pho s pliure trïhy civique prend feu de lui-même par le seul fait de son contact avec l’air atmosphérique, et il brûlé avec une flamme très-éclatante , répandant une fumée blanche qui rougit le papier de tournesol humide. Il se distingue en outre des autres gaz par son odeur désagréable et caractéristique, ainsi que par la propriété qu’il a , lorsqu’on l’agite avec une dissolution de nitrate argeutiqne, d’être absorbé , en produisant un précipité noir, qui est de l’argent. Cependant comme ce gaz contient toujours du gaz hydrogène libre, en quantité tantôt plus et tantôt moins considérable, son absorption par la dissolution de nitrate argen tique n’est point complète.
Le gaz arséniure trihydrique brûle quand on y met le feu, et produit, lorsqu’on l’enflamme dans une éprouvette renversée, un dépôt brun-noir , dont les moindres parcelles suffisent pour qu’on reconnaisse , en les chauffaut, qu’elles sont de l’arsenic. Il diffère encore des autres gaz par son odeur désagréable particulière, et par la propriété qu’il a , quand on l’agite avec une dissolution de nitrate argentique , d’être absorbé , en donnant lieu à un précipité noir , qui est de l’argent.
Le gaz oxide carbonique , auquel on met le feu , brûle avec une flamme bleue ; il n’a pas d’odeur appréciable; mêlé soit avec une dissolution de nitrate argentique, soit avec du chlore gazeux, sur l’eau, il se comporte de la même manière que le gaz carbure tétrahydrique , dont il ne diffère que parce que du potassium , avec lequel on le chauffe, sur du mercure, l’absorbe.
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Le gaz oxide nitrique est incolore; cependant, mis en contact avec l’air atmosphérique ou avec du gaz oxigène , il forme des vapeurs rutilantes, ce qui le distingue d’autres gaz. Une dissolution de sulfate ferreux ou d’un autre sel ferreux l’absorbe , et par là se colore en noir. INul autre gaz ne partage avec lui cette dernière propriété.
Le gaz oxide nitreux n’est point combustible ; cependantil enflamme, comme le gaz oxigène, une allumette qui n’est qu’en ignition. On le distingue du gaz oxigène, parce qu’il ne produit pas de vapeurs rutilantes quand on le mêle avec du gaz oxide nitrique II n’est point absorbé par une dissolution de nitrate argentique.
gaz nilro gène n’est point combustible , et ne peut pas non plus entretenir la combustion des corps qui brûlent : il n’a point d’odeur, et il n’éprouve aucune action de la part ni du chlore gazeux, ni de la dissolution de nitrateargentique, ni d’aucun autre réactif ; ce qui le distingue des autres gaz.
Les gaz qu’une dissolution de potasse absorbe aisément sont les suivans ; gaz cldoride hydrique , gaz bromide hydrique, gaz iodidc hydrique, gaz fluoride silicique , gaz fl uoride borique, gaz cyanide hydrique , ammoniaque , gaz acide carbonique , gaz acide sulfureux , gaz chlore , gaz cyanogène , gaz suif de hydrique , gaz sélénide hydrique et gaz telluride hydrique. Ces gazsontplus faciles à distinguer les uns des autres que ceux dontil vient d’être question. Les sept premiers se dissolvent en très-grande quantité dans une faible proportion d’eau, et ils sont aussi solubles dans cette dernière que dans une dissolution de potasse. Comme les sept derniers , sans être absolument insolubles dans l’eau, n’y sont cependant pas à beaucoup près aussi solubles que les autres , on peut déjà les distinguer par là de ceux-ci. Lorsque les sept premiers se trouvent mêlés avec d’autres gaz, on les reconnaît aisément, après les avoir fait absorber par une petite quantité d’eau , aux propriétés dont jouit la dissolution ; mais comme il a été
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déjà traité fort au long de ces dissolutions dans la première partie du volume , je puis me dispenser d’énumérer les caractères par lesquels les gaz qui les produisent diffèrent les uns des autres.
Les sept derniers gaz, qui jouissent d'une moindre solubilité dans l’eau, sont très-faciîesà reconnaître et à distinguer les uns des autres , quand ils se trouvent mêlés avec d’autres gaz. Parmi eux, le gaz acide carbonique, le gaz acide sulfureux etlegaz chlore ne brûlent point au contact de l’air atmosphérique : tandis que le gaz cyanogène , le gaz sulfîde hydrique, le gaz sélénide hydrique et le gaz telluride hydrique brûlent quand on les enflamme à l’air. Il suffit déjà des moindres parcelles de ces quatre derniers pour les reconnaître également à l’odeur qu’ils exhalent, en particulier le gaz cyanogène et le gaz sulfîde hydrique , qui jouissent d’une odeur très-prononcée , mais fort différente pour tous deux. Au reste, les propriétés dontiladéjà été parlé p. 554 ? p. 3i8, p. 346 etp. 348, sontsuffisantespour faire distinguer sûrement ces quatre gaz l’un de l’autre. Quant aux trois qui ne sont pas combustibles, le gaz chlore et le gaz acide sulfureux diffèrent, parleur odeur lorteetspéciale, dugazacide carbonique, qui est inodore, et qui, agité avec de l’eau de chaux , est absorbé par ce liquide, dans] lequel il fait naître un précipité blanc susceptible d’être redissous par presque tous les acides solubles.
Comme les divers gaz se reconnaissent sans peine lorsqu’ils sont exempts de gaz étrangers, de même aussi il n’est pas , dans la plupart des cas , très-difficile de les reconnaître quand il se trouvent mêlés avec d’autres gaz. Celle distinction ne présente des difficultés que dans certains cas dont je parlerai plus loin , et alors il n’est , à proprement parler, possible d’y arriver qu’au moyen d’une analyse quantitative. Un très-grand nombre de gaz ayant la propriété de se décomposer mutuellement, il n’est pas possible que tous ceux qui ont été nommés p. 54^ ? existent en même temps dans un mélange gazeux.
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Après avoir recueilli sur du mercure le mélange gazeux dont 011 se propose de faire l’examen , on commence par l’agiter avec une dissolution concentrée de potasse. Si cette dernière n’absorbe rien , le mélange est composé des gaz qui ont été énumérés p. 5/^2, si, au contraire, tout est absorbé, le mélange se compose de ceux qui sont indiqués p. 5 45 ; si enfin une partie seulement se trouve absorbée , il entre dans le mélange des gaz de l’une et de l’autre espèces.
Analyse du gaz qui nest point ahs orbe par une dissolution de potasse.
On examined’abordsiunepartie dugazqui est resté après le traitement par la dissolution de potasse, brûle ou non , à l’air atmosphérique, lorsqu’on y met le feu. Dans le premier cas, il se compose de gaz combustibles, non solubles dans une dissolution dépotasse, par conséquentde gaz hydrogène, de gaz carbure hydrique, de gaz phosphure hydrique , de gaz arséniure hydrique, ou de gaz oxide carbonique ; ou bien il contient l’un de ces gaz ou quelques-uns d’entre eux au moins en quantité prédominante. Si ceci n’a pas lieu , mais que le gaz entretienne la combustion d’un corps en ignition qu’011 y plonge , il contient du gaz oxigène ou du gaz oxide nitreux. Si le gaz , quand 011 y met le feu , produit une détonation plus ou moins forte, il contient, avec du gaz oxigène, un ou quelques uns de ceux dans la composition desquels entre l’hydrogène 5 et si ce dernier est du gaz carbure dihydrique, on entend une détonation très-violente. Lorsque le mélange gazeux n’est point combustible à l’air , et qu’il n’entretient pas non plus la combustion des corps en ignition, il se compose, soit en totalité, soit principalement, de gaz nitrogène, ou aussi de gaz oxide nitrique.
Une partie du mélange gazeux qui n’a point été absorbé par la dissolution de potasse , est agitée avec une dissolution de nitrate argentique. Si cette dissolution l’absorbe
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en totalité ou partiellement, avec formation d’un précipité noir, le gaz absorbé était composé ou des deux gaz pbospbures hydriques , ou de gaz arséniure tri -hydrique ; il est facile, d’après ce qui a été dit précédemment (p.544) sur ce sujet, de reconnaître quel est celui de ces trois gaz qui se trouve contenu dans le mélange. En pareil cas, la portion non absorbée par la dissolution argentique ne consiste ordinairement qu’en gaz hydrogène.
Si le mélange est inflammable au contact de l’air atmosphérique , et que la dissolution de nitrate argentique ne l’absorbe point, on y ajoute du gaz chlore, tandis qu’on le tient sur l’eau. Quand il contient du gaz carbure dihydrique , celui-ci se reconnaît alors facilement aux gouttes d’huile qui apparaissent et à l’odeur éthérée que prend l’eau qui emprisonne le gaz. Si le gaz mêlé avec du chlore gazeux, après être resté exposé à la lumière, est absorbé par un excès d’eau de chaux, dans laquelle il fait naître un trouble laiteux , il peut contenir, ou du gaz carbure tétrahydrique , ou du gaz oxide carbonique : on a de la peine, dans des analyses qualitatives, à déterminer lequel de ces deux gaz il contient , ou s’il les renferme tous les deux à la fois; le seul moyen d’y parvenir consiste à chauffer le mélange gazeux sec sur du mercure, après y avoir introduit un morceau de potassium; le gaz oxide carbonique se trouve ainsi absorbé, tandis que le gaz carbure hydrique n’éprouve aucun changement (p. 543). Lorsque, indépendamment de ce gaz, il existe encore du gaz hydrogène libre, on ne peut point en constater la présence dans les analyses qualitatives.
Si le gaz susceptible de brûler à l’air se trouve bien absorbé, au bout d’un laps de temps plus ou moins long , quand on l’a mêlé sur l’eau avec du chlore gazeux , mais qu’il 11e se produise pas de précipité blanc dans l’eau de chaux qu’on ajoute en excès, ce gaz n’est autre chose que de l’hydrogène.
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Lorsque le mélange ne brûle point au contact de Pair, niais détone quand on l’enflamme , on y fait passer du gaz oxide nitrique. Si par là il se produit des vapeurs rutilantes, et qu’une absorption ait lieu sur l’eau, c’est un signe de la présence du gaz oxigène. Celle du gaz oxide nitrique se reconnaît de même aisément, en introduisant du gaz oxigène ou de l’air atmosphérique dans le mélange. Cependant le gaz oxide nitrique peut encore être reconnu à son absorption par une dissolution ferreuse et à la couleur noire qu’il communique à cette dernière.
S’il reste quel que chose après que le mélange gazeux a été successivement traité parla dissolution de nitrate argentique , par le chlore gazeux, puis par le gaz oxigène ou par le gaz oxide nitrique , ce ne peut être que du gaz oxide nitreux ou du gaz ni trogène. Dans le premier cas, le gazentretientla combustion, et dans le second, il ne l’entretient pas. Cependant si les deux gaz existent mêlés ensemble, on peut les séparer l’un de l’autre et les reconnaître, en ajoutant au mélange le quart environ de son volume d’alcool, et agitant le tout pendant long-temps ; le gaz oxide nitreux seul est absorbé , et le gaz nitrogène reste.
Analyse du gaz absorbé par la dissolution de potasse .
L’analyse qualitative de la dissolution de ces gaz, dont l’énumération a été donnée pag. 545 , pourrait à la rigueur être faite de la manière indiquée aux chapitres septième et dixième de cette seconde Partie; car, à l’exception de l’ammoniaque, les dissolutions de ces gaz dans l’eau produisent , avec la potasse , des combinaisons dont les parties constituantes acides peuvent être trouvées d’après les méthodes qui ont été décrites dans ces deux chapitres. Cependant il y a quelques cas où l’on parvient plus aisément à reconnaître certains gaz dans le mélange gazeux lui-même en le traitant par divers réactifs.
Si, avant de mettre le mélange gazeux en contact avec la
dissolution de potasse, on le traitepar une très-petite quantité d’eau , celle-ci dissout particulièrement certains gaz en grande proportion, tandis que d’autres, énumérés, p. 545 , ne sont dissous par elle qu’en quantitémoins considérable.
Après donc avoir traité le mélange gazeux par très-peu d’eau, on prend une partie du gaz qui n’a point été absorbé, et on l’agite avec de l’eau de chaux, qui l’absorbe en totalité. Si cette eau de chaux devient trouble et laiteuse, c’est une preuve de la présence deY acide carbonique , qu’en général on reconnaît aisément à ce caractère, lorsqu’il se trouve mêlé avec d’autres gaz , y en eût-il même parmi ceux-ci qui ne fussent point absorbés par une dissolution de potasse.
On agite une portion du gaz avec une dissolution d’acétate plombique. Si celle-ci est précipitée en noir, et que le gaz soit absorbé en totalité ou en partie, on conclut de là qu’il existe du gaz suïfide hydrique , dont au reste la moindre quantité se décèle déjà par l’odeur qu’il exhale, et dont une quantité plus considérable peut se reconnaître aussi à la propriété dont jouit ce gaz de brûler au contact de l’air en donnant une flamme bleue et répandant l’odeur de l’acide sulfureux. Les gaz sélènide hydrique et tellurîde hydrique se comportent de même, mais ne partagent pas avec lui cette dernière propriété.
Quand le gaz détruit la couleur de la teinture de tournesol bleue, et en fait prendre une jaune à la liqueur, de même que quand il est absorbé en totalité ou en partie par le mercure, il contient du gaz chlore.
Si le gaz a l’odeur connue du soufre qui brûle, s’il est absorbé par le suroxide plombeux ou par le suroxide plombique , de même que par le borax , c’est du gaz acide sulfureux.
Pour reconnaître si le mélange contient du gaz cyanogène , on le fait absorber par une dissolution de potasse, et l’on ajoute ensuite à cette dissolution une dissolution
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de sulfate ferreux contenant en même temps une petite quantité d’oxide ferrique ; puis Pon y verse encore un peu d’acide sulfurique étendu ou d’acide hydrochlorique, de manière à la rendre acide. S’il se produit alors un précipité bleu, le mélange contient du gaz cyanogène. Il est bon, avant de faire ces expériences, d’introduire dans le gaz de l’oxide mercurique ronge, destiné, s’il s’y trouvait des vapeurs de cyanide hydrique , à les absorber, parce que cette dernière substance pourrait donner lieu dans la suite à des phénomènes ayant de l’analogie avec ceux qui sont produits par le gaz cyanogène. Le gaz cyanogène n’est point absorbé par l’oxide mercurique.
Les gaz solubles en grande proportion dans une petite quantité d’eau, qui ont été énumérés pag. 545, sont faciles à reconnaître, même lorsqu’ils se trouvent mêlés avec beaucoup d’autres.
Quand , au moment de son absorption par l’eau, le gaz dépose des flocons gélatineux qu’il est facile de reconnaître pour de l’acide silicique, on conclut de là qu’il contient du gaz fluoride silicique. Si l’on mêle la dissolution du gaz dans une petite quantité d’eau avec de l’alcool, etqu’après avoir mis le feu à ce dernier , on le voie brûler en donnant une flamme verte, c’est une preuve que le gaz contient du Jluoride borique. Si la dissolution du gaz dans une petite quantité d’eau, ou mieux encore sa dissolution dans une dissolution de potasse, qu’on mêle avec de l’acide nitrique et une dissolution d’amidon, colore cette dernière en bleu, ce phénomène annonce la présence du gaz iodide hydrique , qui, du reste , est décomposé par le mercure, et quesagrandesolubilité dans l’eau ne permet pas de recueil" lir sur ce liquide. Si on ajoute au gaz , ou à sa dissolution dans l’eau, du chlore gazeux ou une dissolution aqueuse de chlore, qu’il se produise ainsi une coloration en brun, et qu’ensuite la dissolution se décolore quand on l’agite
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avec de l’éther, qui s’empare de sa couleur, c’est là un indice certain de la présence du gaz bromide hydrique. Si la dissolution du gaz dans l’eau est précipitée en blanc par une dissolution de nitrate argentique, que le précipité soit insoluble dans l’acide nitrique étendu , mais soluble dans l’ammoniaque , et qu’en outre on se soit convaincu de l’absence du gaz bromide hydrique , le gaz contient du chloride hydrique , dont l’existence est difficile à constater en présence du bromide hydrique : il faudrait alors procéder avec la dissolution aqueuse du gaz ainsi qu’il a été dit p. Si la dissolution du gaz dans une dissolution de potasse se comporte de même que celle du gaz cyanogène dans ce réactif, mais que cependant le gaz soit absorbé en totalité ou en partie par l’oxide mercurique rouge , on peut être assuré qu’il contenait du gaz cyanide hydrique . Enfin, s’il se forme des nuages blancs dans le gaz lorsqu’on y introduit soit de l’acide hydrochlorique liquide concentré , soit du gaz chloride hyd ri que , et que ce phénomène soit accompagné d’une condensation, le gaz contient de l’ ammoniaque , qui, d’ailleurs, ne saurait coexister avec les gaz acides, et dont il suffit déjà d’une petite quantité pour la reconnaître à son odeur particulière.
XIII. De LA MARCHE A SUIVRE DANS LES ESSAIS PAR LE CHA¬ LUMEAU.
Comme je l’ai déj à fait remarquer plusieurs fois, on ne saurait se passer du chalumeau , dans les analyses qualitatives , celles surtout qui s’appliquent à des substances très-composées, parce qu’avec son secours on parvient , d’une manière plus facile et plus sûre qu’il n’est possible de le faire par la voie humide , à reconnaître certains corps, et principalement plusieurs oxidesmétalliques, dont on n’a que de très-petites quantités à sa disposition. Cependant il ne serait pas prudent de s’en rapporter au clia-
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lumeau seul clans l’analyse qualitative d’une substance. C’est tout au plus ce qu’on pourrait faire si cette dernière ne renfermait que peu de principes. Lorsque les matériaux dont elle est formée sont nombreux , le chimiste qui n’aurait recours qu’au chalumeau s’exposerait à en omettre quelques uns , même des plus importans , parce que beaucoup de substances ne produisent pas de phénomènes trèssensibles lorsqu’on les traite ainsi par la voie sèche, tandis que plusieurs donnent des réactions assez fortes pour ne pas permettre d’apercevoir celles des autres.
Cependant , lorsque l’analyse qualitative par la voie humide exige de grands préparatifs , ou que même on ne saurait l’exécuter, comme il arrive par exemple lorsqu’on se trouve en voyage, c’est une précieuse ressource que de savoir manier habilement le chalumeau. Cet instrument est aussi d’une grande utilité lorsqu’en analysant certains corps , notamment ceux qui sont destinés à quelques usages techniques , on n’a d’autre but que d’y constater la présence ou l’absence de substances qu’on parvient facilement à reconnaître avec son secours. Ces divers motifs réunis me font un devoir de tracer la marche qu’on doit suivre pour découvrir dans une combinaison des principes constituans dont l’existence peut être constatée cl’une manière certaine à l’aide de ce moyen.
Je supposerai le lecteur au courant de la construction du chalumeau , de sa forme et des parties qui entrent dans sa composition, des instrumens dont on fait usage dans les essais pour lesquels on y a recours, et des précautions qu’on doit prendre soit dans l’insufflation , soit pendant tout le cours des expériences. Tous ces points ont été développés d’une manière complète dans le Traité du chalumeau , par Berzelius , ouvrage auquel je dois par conséquent renvoyer pour ce qui les concerne.
Les premiers essais auxquels on doit se livrer ne sont faits que sur des quantités très-petites de la substance
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soumise à l’examen ; c’est seulement après ces essais qu’on dissout les substances dans les flux.
I. La substance est chauffée dans un petit ma tras de verre, ou dans un tube de verre soudé à l’une de ses extrémités. On n’emploie d’abord que la flamme d’une petite lampe à esprit-de-vin, pour accomplir cette opération dont le but est , comme je l’ai dit p. 4^o, de faire reconnaître si la substance contient des principes volatils , ou si, parmi les matières qui entrent dans sa composition , il s’en trouve quelques unes de celles qu’on appelle organiques. Plus tard, on augmente la chaleur en soufflant la flamme de l’esprit-de-viu avec le chalumeau. Les substances qui , dans cet essai , peuvent être volatilisées, sans subir de décomposition, ou après avoir été décomposées , sont principalement les suivantes.
Eau. Elle peut être contenue dans la substance qu’on examine, soit à titre de partie constituante essentielle, soit seulement comme eau de décrépitation. Quand on a un peu d habitude , i! est facile déjuger , d’après la quantité d’eau qui se dépose dans la partie froide du tube de verre , si elle fait partie essentielle de la substance , ou si l’on ne doit voir en elle quede beau hygroscopique. On examine aussi si le liquide ainsi obtenu se comporte comme de l’eau pure enversle papier de tournesol , ou s’il réagità la manière soit des acides , soit des alcalis. S’il exerce une réaction alcaline, celle-ci ne peut provenir quedel’ammoniaque, dont on reconnaît la présence aux nuages blancs qui apparaissent sur le liquide quand on en approche une baguette de verre qui a été trempée dans l’acide hydrochlorique.
rides volatils gazeux ou liquides. Les sursels des acides qui , à l’état de pureté ou à l’état aqueux , sont volatils , perdent , quand on les chauffe dans un petit matras de verre au chalumeau , par le moyen de la flamme de la lampe à esprit-de-vin , leur excès d’acide, qui alors rougit avec force un papier de tournesol humide préalable-
essais Au chalumeau. 555
ment introduit dans le col du inatras. Parmi les sels neutres de ces acides volatils , il n’y en a que quelques uns qui se décomposent lorsqu’on les chauffe dans le petit matras de verre. Tel est surtout le cas d’un grand nombre de nitrates neutres, qui remplissent alors le matras d’une vapeur rutilante d’acide nitreux. Cependant il est plus sûr de traiter les nitrates par le bisulfate potassique , de la manière qui sera indiquée plus loin, parce que, lorsqu’on agit ainsi sur eux , tous donnent la réaction dont il vient d’être parlé. Les acides des hyposulfates et des hyp sulfite s se décomposent aussi, quand on chauffe ces sels dans le petit matras de verre, et on peut les reconnaître «à l’acide sulfureux qui se dégage ( p. i65 et p. 17 1 ). Il y a également un petit nombre de circonstances dans lesquelles l’acide hydrofluorique peut être expulsé des combinaisons du fluor par la seule influence de la chaleur : c’est lorsque la combinaison contient en même temps un peu d’eau (P- 3i 1 ).
Soufre et quelques sulfures métalliques . Du soufre peut se sublimer de la substance qu’on examine , lorsqu’il s’en trouve à l’état de simple mélange avec cette dernière, ou quand celle-ci contient des sulfures métalliques susceptibles d’abandonner une partie de leur soufre lorsqu’on les chauffe à l’abri du contact de l’air. Dans ces cas , le soufre se sublime sous la forme de gouttes , qui , tant qu’elles sont chaudes, ont une couleur rouge-brune, mais qui prennent, en se refroidissant , la teinte jaune que chacun connaît au soufre. Les sulfures métalliques qui, traités de cette manière , se réduisent, par la perte d’une partie de leur soufre , à un degré moins élevé de sulfuration, ont été énumérés pag. 345. Mais il en est encore plusieurs autres qui peuvent perdre une certaine quantité de leur soufre, laquelle se dépose dans la portion la plus froide du tube de verre , parce qu’en les chauffant dans ce dernier , on ne saurait les garantir absolument du contact
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de l’air , et que Foxigène atmosphérique expulse une petite quantité du soufre qu’ils contiennent. Le nombre des sulfures métalliques qui se subliment sans subir aucune décomposition est fort peu considérable ; cette série ne comprend que le sulfure de mercure , qui prend une couleur rouge quand on le broie, et les sulfures d'arsenic dont une personne inexpérimentée pourrait aisément prendre quelques uns pour du soufre $ cependant on y reconnaît la présence de l’arsenic, à l’aide des moyens qui ont été indiqués pag. 282.
Sélénium et quelques sèlèniures métalliques . Du sélénium peut se sublimer dans les memes circonstances que le soufre, soit parce qu’il y en a de mélangé avec la substance, soit parce que celle-ci renferme des séléniures métalliques qui contiennent beaucoup de sélénium. 11 se rassemble sous la forme d’un sublimé noir, qui donne une poudre d’un rouge foncé, et qu’on peut reconnaître aux caractères indiqués pag. 365. Parmi les séléniures métalliques, ceux de mercure et d’arsenic sont volatilisables*, cependant le dernier se décompose un peu dans le cours de l’opération.
Métaux volatils. Ce sont principalement Yarsenic , le mercure , le cadmium , et le tellure , qui tous ont l’éclat métallique et une couleur noire ou grise. U arsenic se sublime, tant lorsqu’il fait partie essentielle de la substance qu’on examine, que quand celle-ci se compose de quelques arséniures métalliques contenant une grande quantité d’arsenic , et susceptibles de se convertir par Faction de la chaleur en arséniures d’un degré moins élevé, ou dans lesquels l’arsenic n’est enchaîné que par de faibles affinités. Parmi les premiers se rangent les alliages de l’arsenic avec le nickel (nickel arsenical ), le cobalt ( cobalt gris) , le fer , etc. , qui contiennent la plus forte proportion d’arsenic -, parmi les autres, on compte les alliages d’arsenic avec l’antimoine. Quelques arsenites donnent aussi
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de l’arsenic métallique quand on les chauffe à l’abri du contact de l’air. Il est très-facile de reconnaître d’une manière certaine les quantités meme les plus faibles d’arsenic métallique sublimé (p. 5^5). Le mercure se sublime de
la plupart de sescombinaisons, et il est plus aisédele recounaître qu’aucun autre métal. Si la quanti té en est peu considérable, il nese forme souvent qu'un sublimé gris, mais dans lequel on fait apparaître des globules mercuriels bien sensibles en y touchant avec une baguette de verre. Le cadmium peut être sublimé de quelques uns de ses alliages, et alors on le reconnaît à plusieurs de ses propriétés et surtout à ce qu’il se convertit en oxide cadmique brun-jaune, quand on le chauffe à l’air (p. 3^4 )• Le tellure est plus difficile à volatiliser : chauffé dans un petit matras en verre, il ne se sublime qu’à une forte chaleur poussée jusqu’au rouge obscur, et il se dépose dans les parties les moins chaudes du vase, sous la forme de gouttelettes métalliques, qui ressemblent à celles du mercure, mais qui sont solides.
Oxides et acides solides 'volatils. De ce nombre sont : Yoxide antimonique , qui commence par fondre en un liquide jaune, avant de se sublimer sous la forme d’aiguilles cristallines brillantes ; Yoxide tellurique , qui se comporte à peu près de même que le précédent, qui cependant est bien plus difficile que lui à volatiliser , et qui ne donne pas de sublimé cristallin (p. 107); Y acide cirsenieux , qui se sublime très-aisément ; Y acide arsènicjue , qui, à une forte chaleur, se convertit en acide arsénieux et en oxigène, et donne ensuite le même sublimé que l’acide arsénieux; Y acide osmique , qui, lorsqu’on le chauffe, se sublime sous la forme dégouttes blanches , en dégageant une odeur forte et piquante (p. 264 )•
Oxiselset sels haloïdes volatils. A la première catégorie appartiennent principalement la plupart des jc/a ammoniques , qui, tantôt se volatilisent d’une manière complète , et tantôt, lorsque leur acide est fixe, ne se volatilisent
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qu’en partie (p. 1 6). On peut assez aisément reconnaître les sels ammonicrues et les distinguer d’autres sels, en les mêlant avec de la soude, ajoutant de l’eau au mélange, pour le réduire en pâte, et faisant chauffer légèrement celle-ci sur une feuille de platine; une vive odeur ammoniacale se dégage ainsi.
Parmi les sels haîoïdes on distingue particulièrement : le chlorure mercurique , qui, aune très-faible chaleur, commence par fondre, et ensuite se sublime; le chlorure mercureux , qui se sublime , sans entrer d’abord en fusion , et dont le sublimé a une teinte jaunâtre tant qu’il est chaud, mais possède une couleur blanche après le refroidissement complet. Les deux chlorures de mercure , comme en général toutes les combinaisons de ce métal , donnent un sublimé de globules mercuriels , lorsqu’on les mêle avec de la soude , et qu’on les chauffe ensuite dans un petit matras de verre. Les combinaisons du brome et de Y iode avec le mercure se comportent à peu près de même que celle du chlore ; il y a seulement cette différence que Piodure mercurique , dont la couleur est rouge, donne un sublimé jaune , qui cependant rougit quand on le raie.
Quoique l’on ne puisse pas découvrir de principes volatils dans une substance qu’on se propose d’analyser, il n’en est pas moins nécessaire fréquemment de la chauffer dans un petit matras de verre , à la flamme d’une lampe à esprit-de-vin, lorsqu’elle décrépite avec force, parce que la décrépitation pourrait troubler les opérations ultérieures auxquelles on devra soumettre cette substance.
Dans certains cas , après l’avoir ainsi chauffée, onia traite par quelques réactifs sans la retirer du petit matras de verre. C’est ce qui arrive , comme on peut en juger d’après les détails donnés précédemment, lorsqu’on soupçonne que la substance contient une combinaison de mercure. On la mêle alors avec un excès de soude bien sèche, on la chauffe d’abord â la seule flamme de la lampe
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à esprit-de-vin , et ensuite on augmente la chaleur en soufflant avec le chalumeau dans la flamme. Si la substance contient une combinaison de mercure, on voit alors se produire un enduit gris de mercure sublimé. Il arrive quelquefois que cet enduit ne peut pas être reconnu sur-le-champ pour de mercure métallique 5 on est alors obligé d’en réunir un peu les parcelles avec une baguette de verre ou de bois , ce qui fait apparaître des globules mercuriels. Lorsque la combinaison contenait de l’eau, ou quand on n’a pas employé de la soude très- sèche, en même temps que le mercure , il se volatilise aussi de l’eau, qui se condense sous la forme de gouttelettes dans la partie la moins chaude du col du matras , et qui coule ensuite sous celle de larges gouttes chaudes , pouvant souvent causer la rupture du matras. Il est donc à propos de chauffer la soude dans un petit creuset, immédiatement avant l’expérience, afin de la purger d’eau 5 on doit également tenir le matras aussi horizontalement que possible. Si la substance qu’on analyse consiste en une combinaison mercurielle très-volatile, comme par exemple en une combinaison de mercure avec du chlore ou du brome , il peut arriver, surtout quand on conduit mal la chaleur, que la plus grande partie ou la presque totalité de cette substance se volatilise avant que la soude ait eu le temps d’exercer sur elle son action décomposante, de sorte qu’on n’obtient que peu ou presque point de mercure sublimé. Dans ce cas, il vaut mieux employer une soude cpii ne soit pas tout-à-fait exempte d’eau, et 11e pas chaufferie mélange avec lenteur dans le petit matras, mais, s’il est possible , lui appliquer subitement une forte chaleur 5 cependant, même alors, il y a toujours une portion de la combinaison qui se sublime sans avoir été décomposée. On ne peut obvier à cet inconvénient qu’en humectant avec de l’eau le mélange contenu dans le petit matras, et le laissant reposer quelques instans avant de
le chauffer ; mais , en agissant ainsi , il est difficile d’éviter que le malras se brise pendant qu’on le chauffe.
Le seul réactif, autre que la soude, qu’on emploie encore dans ces expériences, est le bicarbonate potassique. On s’en sert pour reconnaître les acides contenus dans des sels, quand ils ont été séparés de leurs bases, par la fusion de ces derniers avec lui. On y a recours surtout afin de constater la présence de l’acide nitrique dans tous les nitrates. Ceux-ci ayant été mêlés avec du bicarbonate potassique, on introduit le mélange dans un petit matras de verre, cton le chauffe à la flamme d’une lampe à esprit-devin, sans le secours du chalumeau, ce qui donne lieu à un dégagement d’une épaisse vapeur rutilante d’acide nitreux. Le même moyen est employé pour chasser des combinaisons du fluor l’acide liydrofluorique , qu’on reconnaît à ce qu’il attaque et dépolît le col du matras. Les combinaisons d'iode , chauffées de même avec du bicarbonate potassique, donnent des vapeurs violettes d’iode, etunsublimé noir d’iode se dépose dans la portion la moins chaude du col, en même temps que de l’acide sulfureux se dégage. Les combinaisons du brome , traitées de la même manière, exhalent également du brome gazeux, mais presque toujours en si petite quantité, que ce n’est point là un moyen certain pour reconnaître la présence du brome dans des combinaisons.
Lorsqu’il s’agit de découvrir au chalumeau la présence del’ncû/c? suljurique dans des sulfates ayant un oxide métallique pour base, on commence par dépouiller le sel de l’eau qu’il peut contenir , on le mêle avec du charbon pulvérisé, on introduit ie mélange dans un petit matras de verre, et on le chauffe à la flamme du chalumeau, ce qui donne lieu au dégagement d’une forte odeur d’acide sulfureux (p. 16-2).
II. Après que la substance qu’on examine a été traitée dans un petit matras de verre, on la fait chauffer dans un tube de verre ouvert aux deux bouts, d’abord à la seule
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flamme d’une lampe à esprit-de-vin, puis à la même flamme soufflée sur le tube avec le chalumeau , ce qui donne plus de chaleur. Le but de celte opération estde voir si, en chauffant ainsi la substance sans interdire l’accès à l’air atmos phérique, il se forme des corps volatils. En l’exécutant, on est maître d’augmenter ou de diminuer le courant d’air qui traverse le tube. Si, pendant qu’on chauffe le corps , on tient ce tube dans une situation tout-à-fait horizontale, le courant d’air se réduit à peu de chose 5 mais il devient d’autant plus considérable que la direction du tube s’écarte davantage du plan de l’horizon.
Les corps volatils qui se forment tandis qu’on fait rougir les substances soumises à l’analyse en permettant le libre accès de l’air atmosphérique, tantôt s’échappent sous la forme de gaz, ejui peuvent être reconnus à leur odeur, tantôt se déposent, sous celle d’un sublimé, dans la partie froide du tube, et à une distance plus ou moins considérable de la substance, suivant leur plus ou moins de volatilité.
1. Substances gazeuses reconnaissables à leur odeur , qui se dégagent pendant le grillage. Ici se range Yacide sulfureux , qui se forme quand la substance contient des sulfures métalliques (p. 3/[3 ). La moindre quantité qui se produit de cet acide est reconnaissable à son odeur, lorsqu’après avoir fait rougir la substance dans le tube de verre tenu presque horizontalement , on porte immédiatement ensuite l’extrémité supérieure du tube sous le nez, en ayant soin de le tenir aussi rapproché que possible de la perpendiculaire. Un papier de fernambouc humide qu’on introduit dans la partie supérieure du tube , est décoloré aussi par l’acide sulfureux. Presque tous les sulfures métalliques dégagent de l’acide sulfureux quand on les traite de cette manière. Quelques uns donnent, en outre, un sublimé de soufre -, c’est ce qui arrive surtout à ceux auxquels la chaleur fait déjà perdre une portion de
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leur soufre dans le petit matras de verre 5 cependant ce phénomène est dépendant aussi du plus ou moins d’inclinaison qu’on donne au tube en faisant rougir la substance. Quelques sulfures métalliques fournissent d’autres sublimés encore, dont il sera parlé plus loin. Le sulfure de zinc et le sulfure de molybdène qu’on trouve dans la nature sont ceux qui donnent le plus difficilement de l’acide sulfureux par le grillage. Quand des combinaisons de sulfures et d’arséniures métalliques ont été traitées dans le petit matras de verre , et qu’elles ont perdu par là de l’arsenic sublimé , elles peuvent encore , lorsqu’on les grille dans un tube ouvert aux deux bouts, exhaler une odeur d’acide sulfureux : c’est ce qui arrive, par exemple, à la pyrite arsénicale.
La présence du sélénium dans des séléniures métallique s peut également être reconnue à l’odeur qui se dégage pendant le grillage de ces derniers dans le tube 5 cependant on n’obtient point alors un sublimé de sélénium, surtout lorsque le tube 11’est pas tenu fort incliné.
Quelques arséniures métalliques donnent une odeur d'arsenic , quand on les grille dans le tube. Ce phénomène n’est offert néanmoins que par ceux qui , indépendamment d’un sublimé d’acide arsénieux, en donnent un aussi d’arsenic, lorsqu’on 11’incline pas trop le tube. Si, pendant qu’on grille les arséniures métalliques dans le tube , il ne se forme que de l’acide arsénieux , on n’aperçoit point l’odeur de l’arsenic.
2. Substances qui se subliment par le grillage dans le tube. Si le sublimé est blanc , il consiste ordinairement en oxides a qui , tantôt existent tout formés déjà dans la substance qu’on examine, et tantôt se forment par l’oxidation des métaux. Ici se rangent surtout les suivans :
Acide arsénieux. 11 se forme pendant le grillage des arséniures métalliques, et se dépose dans la partie la plus froide du tube, sous la forme d’un sublimé blanc, qui
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parait cristallin quand on l’examine à la loupe. La moindre parcelle de cet acide sublimé est ensuite traitée comme il a été dit p. 2^5 , pour déterminer si elle contient de l’arsenic. L’acide arsénieux se produit plus facilement par le grillage de certains arséniures métalliques, que par celui de quelques autres , et sa formation exige souvent que l’on tienne pendant long-temps la substance rouge, en dirigeant sur elle la flamme du chalumeau ; tel est , par exemple, le cas du cobalt gris. Certains arséniures métalliques, peu nombreux , donnent, quand on les grille dans un tube de verre ouvert aux deux bouts , non-seulement de l’acide arsénieux, mais encore de l’arsenic métallique. Soumis au même traitement, les sulfures d’arsenic ou les corps qui en contiennent, outre de l’acide arsénieux, fournissent ordinairement encore du sulfide byparsénieux , ou aussi du sulfide arsénieux, même quand on a soin de tenir le tube très-incliné en les faisant rougir. De l’acide arsénieux peut également être dégagé , par le grillage dans un tube ouvert, de substances qui contiennent un grand excès, soit de cet acide, soit d’acide arsénique, ou qui sont principalement composées de ces deux acides.
Oxide anlimonique . Il se sublime quand on grille de l’antimoine, des antimoniures métalliques, du sulfure d’antimoine et des combinaisons contenant du sulfure d’antimoine, demêmeaussi que quand on chauffe dans un tube ouvert de l’oxide anlimonique ou des substances qui en contiennent. Le sublimé ainsi produit est blanc ; une faible chaleur suffit pour le transporter d’un lieu à un autre , caractère au moyen duquel surtout on le reconnaît ( p. i5y). Dans beaucoup de cas cependant , la fumée à laquelle donne lieu le grillage, dans le tube, de substances qui contiennent de 1 antimoine, n’est pas uniquement due à de l’oxide antimonique, mais contient en même temps de l’acide antimonieux, qui n’est point volatil à la vérité , mais qui , lorsque la calcination a lieu au
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contact de l’air , se forme aux dépens de l’oxide anlimonique, pendant la volatilisation de ce dernier, et se dépose également dans le tube , sous la forme d’un sublimé, au dessus de la substance mise en expérience. Un pareil sublimé , qui consiste en oxide anlimonique et en acide antimonieux , ne peut donc être volatilisé qu’en partie lorsqu’on le chauffe. Il se produit surtout par le grillage du sulfure d’antimoine, des substances contenant du sulfure d’antimoine , et de quelques antimoniures métalliques , principalement lorsque les métaux combinés avec l’antimoine s’oxident avec facilité. Quand les substances qui contiennent du sulfure d’antimoine renferment aussi du plomb ( cas dans lequel se trouve , par exemple, le bournonite), le grillage dans un tube de verre donne un sublimé blanc , qui est en partie volatil , en partie non volatil , et qui se compose d’oxide antimonique et d’antimonite plombique.
Oxide tellurique . Ce sublimé se forme quand on grille le tellure et lestellurures métalliques , de même que quand on chauffe dans un tube ouvert l’oxide tellurique et quelques unes de ses conbinaisons. L’oxide tellurique qui se volaliiise forme une fumée blanche , moins volatile que celle de l’oxide antimonique , dont par conséquent on parvient sans peine à le distinguer, parce qu’on ne peut pas le faire passer d’un endroit à un autre , en le chauffant , et que le chaleur le fond en gouttelettes incolores (p. 1 5 ^7 ). Lorsque les teîlurures métalliques contiennent du plomb , il se forme bien un sublimé d’oxidé tellurique cà une certaine distance du corps sur lequel on agit \ mais, plus près de ce corps, il s’en produit un autre dû à une combinaison d’oxide tellurique et d’oxide plombique, qui ne fond pas en gouttelettes.
Le chlorure plombique se volatilise à peu près de même que l’oxide tellurique , au contact de l’air, et , comme ce dernier aussi , il se résout en gouttes lorsqu’on le chauffe.
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Oxide bismuthique. îl se forme pendant l’oxidation dans le tube du sulfure de bismuth et des alliages du bismuth avec d’autres métaux ; mais on n’en obtient presque pas par oxidaîion du bismuth meme. Le sublimé , quand on le chauffe , fond en gouttes , qui ne sont point incolores, mais brunes et jaunâtres, caractère à l’aide duquel on le distingue du sublimé d’oxide tellurique. Une substance qui contient du bismuth s’entoure aussi , quand on la fait rougir dans le tube , d’oxide bismuthique fondu, ayant une couleur jaune foncée, qui devient plus claire par le refroidissement. Ce phénomène fait aisément distinguer le bismuth de plusieurs autres métaux ; mais il est plus difficile de le distinguer par là du plomb , dont les combinaisons , traitées de la meme manière dans un tube ouvert, s’enveloppent également d’un oxide fondu jaune , dont cependant la couleur, après le refroidissement, est plus pâle encore que celle de l’oxide bismuthique fondu. Au reste, une méthode qui sera décrite plus loin permet de distinguer avec facilité ces deux métaux l’un de l’autre
dans leurs combinaisons.
Des métaux autres que l’arsenic , le tellure , l’antimoine et le bismuth , donnent un sublimé blanc , lorsqu’on chauffe certaines de leurs combinaisons dans le tube ouvert. Parmi ces combinaisons métalliques , on compte : le sulfure plombique et le sèlèniure plombique , dont on obtient des sublimés blancs, de sulfate et de sélénite piombiques , qui deviennent gris quand on les chauffe , et qui peuvent être fondus ; j’ai déjà eu plusieurs fois occasion de faire observer que les combinaisons du plomb avec des métaux ou autres substances, chauffées dans le tube, donnent des sublimés, lorsque ces métaux produisent, par l’effet de l’oxidation, des acides ou des oxides métalliques volatils; le sulfure stannique , qui donne une épaisse fumée blanche d’oxide stannique, non susceptible d’être volatilisée par l’action de la chaleur ; Y acide molybdique , qui , chauffé
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dans un lube ouvert , se volatilise en partie sous la forme d’un sublimé blanc pulvérulent , en partie sous celle de cristaux brillans et faiblement jaunâtres , tandis que du sulfure de molybdène , traité de la même manière , ne donne pas de sublimé , mais seulement de l’acide sulfureux.
Il ne se forme pas, par Toxidation dans un tube ouvert, de sublimés ayant une couleur autre que la blanclie j mais
des substances colorées qu’on peut déjà sublimer en les chauffant à l’abri du contact de l’air dans le petit matras, se volatilisent plus aisément encore dans le tube ouvert. La plupart des combinaisons du mercure donnent un sublimé de mercure , lorsqu’on les chauffe dans ce tube 5 si l’on traite ainsi le sulfure mercurique , une partie se volatilise sans avoir subi de décomposition , et une autre partie donne également du mercure métallique , qui , étant plus volatil que le sulfure , va se déposer à une plus grande distance du point sur lequel porte l’action de la chaleur. Les chlorures de mercure se subliment dans le tube ouvert sans éprouver de décomposition.
J’ai indiqué p. 009 comment on peut reconnaître les fluorures métalliques en les chauffant , clans un tube ouvert, avec ou sans sel de phosphore.
III. Après avoir essayé la substance dans le petit matras et dans un tube de verre , on en prend une autre portion , qu’on chauffe seule à la flamme du chalumeau. Le but qu’on se propose en agissant ainsi est non-seulement de reconnaître si la substance est fusible, mais encore d’observer leschangemens , de couleur que quelques unes subissent ou communiquent à la flamme , et enfin de constater ceux qu’elles éprouvent de la part tant du feu d’oxidation que du feu de réduction. Suivant l’intention qui préside à cette expérience, 011 chauffe la substance ou sur du charbon , ou entre les serres de pinces en platine , ou sur un fil de platine.
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î . Pour essayer la fusibilité des substances à la flamme du chalumeau , on les met sur du charbon, quand elles consistent soit en métaux, soit en oxides métalliques faciles à réduire , ou en général lorsqu’elles contiennent des corps susceptibles d’attaquer à chaud le platine $ ensuite on dirige sur ellesle point le plus chaud de la flamme. Cependant si la substance est composée de principes constituais qui ne puissent pas attaquer à chaud le platine , on en prend un petit fragment, lorsqu’elle forme une masse solide , et on l’expose au point le plus chaud de la flamme en le tenant entre les serres de pinces en platine. Ce dernier procédé est applicable surtout aux substances contenant de l’acide silicique, ou à d’autres minéraux qui sont formés à peu près des mêmes principes, mais en proportions relatives très-différentes , et que fort souvent alors 011 parvient surtout à distinguer les uns des autres par leurs différons degrés de fusibilité à la flamme du chalumeau. Si la substance qu’on veut essayer est sous la forme de petits grains , on en met un grain sur du charbon , et l’on dirige la flamme dessus. Quant aux substances pulvérulentes , on les pétrit avec de la salive , et on en chauffe un peu sur du charbon , à la flamme du chalumeau ; mais alors, si la substance en poudre est infusible , ou peu fusible , on a souvent de la peine à empêcher qu’elle soit eu traînée par le courant d’air que l’on établit en soufflant.
La plupart des métaux fondent à la flamme du chalumeau, et tous ensuite , si l’on excepte ceux qu’on appelle nobles , sont oxidés par la flamme extérieure. Parmi les métaux nobles , l’or et Y argent fondent au chalumeau , sans éprouver le moindre changement : le platine , 17/7dium , le palladium , le rhodium et Y osmium sont infusibles; cependant l'osmium se convertit, à la flamme extérieure, en acide osmique , qui se volatilise. Parmi les autres métaux , dont les oxides sont réductibles par la flamme
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intérieure , principalement avec le secours de la soude , le molybdène, le tungstène, le nickel, le cobalt et 1 e fer sont infusibles. Dans le nombre de ceux qui n’ont point été nommés, il s’en trouve bien encore plusieurs qui sont infusibles , mais ceux-là ne peuvent point être obtenus à l’état métallique au moyen du chalumeau.
Les sulfure s métalliques fondent pour la plupart quand on les traite au chalumeau , sur du charbon, et cet effet a souvent lieu lors même que les oxides des métaux ne sont point fusibles. Mais beaucoup d’entre eux s’oxident très-promptement dans le cours de l’opération , exhalent l’odeur de l’acicle sulfureux, de même que quand on les chauffe dans un tube ouvert, et se convertissent en oxides métalliques.
Parmi les oxides métalliques purs, la plupart sont infusibles. Cependant plusieurs passent à un plus haut degré d’oxidation dans la flamme extérieure, et à un degré moins élevé , ou même souvent h l’état métallique , dans la flamme intérieure. Les oxides infusibles sont : la baryte et la strontiane y dont les hydrates et les carbonates sont fusibles, mais se convertissent en terres pures quand on les chauffe sur du charbon, et forment ensuite des masses infusibles ; la chaux, qui devient très-lumineuse c[uand onia chauffe, la magnésie , Y alumine, la glucine, 1 yttria, la zircone , qui devient fortement lumineuse par l’action de la chaleur , Y acide siliciqae , Y acide tungstique ,
Y oxide chromique , Y acide antimonieux , qui cependant se réduit dans la flamme intérieure à l’état d’oxide antimonique volatil , Y acide tantalique , Yacide titani que , Y oxide uraneux , Y oxide uronique , que la flamme du chalumeau réduit à l’état d’oxide uraneux,
Y oxide céreux , que l’action de la chaleur convertit en oxide cériquc, Yoxide cèrique, Y oxide man ganique , qui abandonne une portion de son oxigène quand en le chauffe avec force, Yoxide zincique, qui se réduit à la flamme
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intérieure et devient par là volatil, Y oxide cadmique , que la flamme intérieure réduit et volatilise également ,
Y oxide ferrique , qui perd une partie de son oxigène dans la flamme intérieure, Y oxide niccoliquef oxide cobaltique, et Y oxide stannique , qui peut être réduit dans la flamme intérieure. Les oxides, peu nombreux , dont les noms suivent , sont au contraire, dans l’état de pureté, fusibles à la flamme du chalumeau: Y oxide antimonique , qui se volatilise aisément après la fusion , Y oxide bismuthique ,
Y oxide plombique , qui, ainsi que le précédent, se réduit à l’état métallique, et Y oxide cuivrique.
La recherche de la fusibilité est une chose fort importante lorsqu’il s’agit des combinaisons siliciques existantes dans la nature , et d’autres minéraux encore : car il n’y a que ce caractère, mis en évidence au moyen du chalumeau, qui uisse faire distinguer ceux précisément dans la composition desquels il entre surtout des terres, et qui ne contiennent pas de quantitésnotablesd’oxidesmétalliques proprement dits. Pour essayer la fusibilité des minéraux, le mieux est d’en saisir un fragment entre les serres de pinces en platine , et de le faire chauffer ainsi à la flamme du chalumeau. Parmi les minéraux que l’on rencontre le plus fréquemment , les suivans sont infusibles dans cette dernière : quartz , corindon , spin elle , pléonaste , gahnite , olivine , cériie , zircon , cyanite , leuciie , talc , gehlenite , anihophyllite , staurotide , allophane , cymophane , gado - Unité , qui, lorsqu’on la chauffe, brille tout à coup comme si elle prenait feu 5 rutile , /er titanique , lantalite , turquoise , chondrodite , topaze. Au nombre de ceux qui sont très-peu fusibles, ou qui ne se fondent que sur les bords , on distingue surtout les suivans : feldspath , albite , pét alite y labradorite , anorthile , spath en table , écume de mer , pierre de lard , serpentine , épi dote , qui se boursoufle à la première impression de la chaleur, dichroïte , émeraude . euclase , qui se boursoufle d’abord à
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la clialeur , tilanite 9 sodalite , schéelin calcaire , spath pesant, célestine , gypse , ap alite , spath fluor. Les suivans sont fusibles : zéolites^ dont la plupart se boursouflent à la première action de la chaleur , le spodumène , qui se boursoufle également , le mejonite , qui écume avant de fondre, Yéléolite , la nèphèline , les amphiboles , dont la plupart bouillent pendant qu’elles sont fondues , les pyroxènes , dont ceux qui contiennent beaucoup de magnésie fondent plus difficilement, l’^ocraffi, qui fond en se boursouflant*, le grenat , Y orthite , qui fond en bouillonnant , le schéelin ferruginè , le boracite , le datolite , le hotryolile , la tourmaline et Yaxinite , qui fondent en se boursouflant , Y amblygonile , le lazulite , l’/zÆüy/ze , le nosian , Y eudialyle et le pyrosmalite .
À l’égard des se/s proprement dits et des sc/s haloïdes solubles dans beau , la plupart entrent bien en fusion quand on les expose à la flamme du chalumeau , sur du charbon, mais souvent ils sont décomposés par ce dernier, sur lequel ils laissent leur base , quand celle-ci est infusible à l’état de pureté. Les sels alcalins , après avoir été fondus, sont absorbés par le charbon , ou forment des globules.
Parmi les sels insolubles, plusieurs fondent en globules, qui cristallisent par le refroidissement. Le phosphate plombique est celui de tous qui présente au plus haut degré ce phénomène , à l’aide duquel on peut aisément le reconnaître ( p. 195).
2. Les changemens de couleur que les substances subissent par V action delà chaleur tiennent, laplupart du temps, à ce que celles-ci sont décomposées et forment alors des corps autrement colorés. Cependant il est quelques subs tances qui, sans éprouver aucun changement dans leur composition , prennent à la chaleur une couleur différente de celle qu’elles ont à la température ordinaire; elles perdent ensuite peu à peu la teinte qu’elles ont acquise ainsi , et,
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après le refroidissement complet, elles ont la même couleur qu’avant d’avoir été chauffées. C’est là un moyen certain pour reconnaître certaines substances, parmi lesquelles on distingue surtout les suivantes : Y oxide zincique et Y acide titanique , qui sont blancs à la température ordinaire , et d’un jaune citrin à une température plus élevée , phénomène qu’on observe dans un très-grand nombre d’autres substances de couleur blanche, mais qui seulement n’est dans aucune aussi prononcé que dans ces deux-là 5 le suroxide piombeux et Y oxide mercu rique , qui, à la température ordinaire, sont rouges, mais ont une couleur noire à une température plus élevée, insuffisante cependant pour les décomposer. Il est beaucoup de substances dont la couleur habituelle devient plus foncée quand on les chauffe *, tels sont Y oxide plombiquc et Y oxide bismuthique.
3. Les couleurs que certaines substances communiquent à la jlamme du chalumeau peuvent souvent servir à faire reconnaître ces corps. Il a déjà été dit p. 6 , p. c), p. 12 , et p. 4^5, combien ce caractère a de valeur pour indiquer la présence d 'alcalis dans des sels. On voit aussi la flamme du chalumeau se colorer quand on la dirige sur des substances qui contiennent de la strontiane ( p. 24 ) et de la chaux ( p.28 ) , de même que sur des phosphates imbibés d’acide sulfurique ( p. 201 ) et sur des borates traités de la manière qui a été décrite p. 210. La flamme du chalumeau se colore également lorsqu’on y a recours pour chauffer certaines substances avec des réactifs.
4. Les décompositions que quelques substances éprouvent de la part tant de la flamme extérieure que de la flamme intérieure , consistent principalement en ce qu’elles s’oxident dans la première, tandis que les corps oxides se réduisent dans la seconde. Les changemens qui sont produits par la flamme extérieure ressemblent, la plu-
part du temps, à ceux que les corps éprouvent quand on les cliauffe dans le tube de verre ouvert à ses deux extrémités. Cependant il arrive souvent qu’on oxide des substances dans la flamme extérieure sur du charbon , afin de pouvoir les trader d’une manière plus efficace par les réactifs après quelles ont subi ce genre de décomposition. Ainsi, par exemple, on grille les sulfures et les arsèniures métalliques sur du charbon, à la flamme extérieure, afin de séparer le soufre et l’arsenic , à l’état d’acides sulfureux et arsénieux , des oxides qui sont produits : phénomène qui a lieu plus complètement pour les sulfures que pour les arsèniures métalliques. La réduction que certaines substances subissent dans la flamme intérieure s’opère presque toujours mieux et plus facilement lorsqu’on mêle la substance avec de la soude, et qu’ensuite on la chauffe sur du charbon à la flamme du chalumeau. La manière dont les diverses substances se comportent dans cette expérience sera indiquée plus loin.
IV. Après qu’on a traité les substances dans le petit matras et le tube de verre ouvert aux deux bouts, après qu’on les a exposées seules à l’action de la chaleur, on les traite par les réactifs. Cette nouvelle opération s’exécute la plupart du temps sur du charbon; cependant elle a lieu quelquefois aussi sur un fil de platine, et dans un très-petit nombre de cas on l’accomplit sur une feuille de platine. Les trois principaux réactifs par lesquels on traite les substances qu’il s’agit d’essayer , sont la soude ( carbonate sodique dépouillé d’eau) , le sel de phosphore (phosphate ammonico-magnésique ) , et le borax. Il y a un petit nombre de circonstances dans lesquelles on emploie d’autres réactifs encore.
i. Traitement des substances par la soude . Quelques substances donnent un globule quand on les fond avec de la soude sur du charbon , et c'est là un phénomène qui les caractérise fort bien. D’autres ne peuvent être fondues
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avec delà sonde, dan la flamme extérieure, que sur un fil de platine, et c’est là particulièrement le cas de celles qui jouent le rôle d’acide envers la soude. Beaucoup d’oxides qu’on traite avec de la soude , par la flamme intérieure, sur du cliarbon, se réduisent bien plus aisément que lorsqu’on les chauffe seuls à la flamme intérieure, et on les reconnaît aisément par là lorsqu’ils se convertissent de cette manière en métaux. Enfin il est plusieurs substances sur lesquelles la soude n’exerce pas la moindre action , qu’elle ne réduit pas sur le charbon, et avec lesquelles elle ne fond point non plus sur un fil de platine : ce sont principalement les terres et quelques oxides métalliques proprement dits, en petit nombre.
a ). Il n’y a que très-peu de substances qui puissent être fondues en un globule avec de la soude , sur le charbon. , La seule qui donne un globule limpide et incolore par la soude est V acide silicique , pour qui cette circonstance est très-caractéristique , ainsi que j’en ai déjà fait la remarque p. 11 arrive souvent aussi aux combinaisons siliciques de fondre avec la soude en un globule , mais celui-ci est rarement limpide. Plus la proportion d’acide silicique est considérable et celle des bases faible dans une combinaison , moins aussi on ajoute de soude , et plus la fusion de la substance s’opère avec facilité. Outre l’acide silicique , V acide titanique possède également d’une manière spéciale la propriété de pouvoir être fondu avec la soude sur du charbon \ mais le verre est opaque et d’un blanc gris ( p. 234). Les autres substances , ou ne sont point attaquées par la soucie , et restent sur le charbon, tandis que la soude est absorbée par ce dernier, ou passent avec la soude clans le charbon et sont réduites.
b ). Les substances qu on peut fondre avec de la soude , sur un fil de platine , à la flamme extérieure du chalumeau , sont : Y acide silicique, V acide nioiybdiqne , Y acide lungsiique , Y acide antimoniaux , X oxide chromique ,
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Y oxide tellurique , Y acide titanique et les oxides du manganèse. Ces derniers ne se dissolvent, il est vrai, qu’en faible proportion dans la soude, mais il n’en faut non plus que la moindre parcelle pour communiquer à ce réactif une couleur verte, à l’aide de laquelle on peut aisément reconnaître le manganèse ( p. 54); cependant la coloration s’aperçoit mieux sur la feuille que sur le fil de platine. A cette même catégorie appartiennent encore Yoxide cobaliique , qui néanmoins ne se dissout non plus qu’en petite quantité , Yoxide plombique , et Yoxide cuivrique.
c. ) Substances que la soude réduit sur le charbon ci la flamme intérieure du chalumeau. Quelques uns de ces oxides se réduisent ainsi en métal , qui peut être volatilisé en partie ou en totalité , quand on continue à le chauffer avec la flamme intérieure, s’oxide de nouveau pendant la volatilisation , et produit une couche d’oxide sur le charbon , à une plus ou moins grande distance de l’endroit où l’on chauffe la substance mêlée avec de la soude. D’autres oxides réductibles , dont les métaux ne sont pas volatilisables, se réduisent sans qu’il se forme d’enduit semblable; on peut ensuite obtenir le métal réduit , en pulvérisant la portion du charbon sur laquelle s’est opérée la réduction et en enlevant le charbon par la lévigation ; ce métal est alors facile à reconnaître. Il arrive souvent , comme j’en ai déjà fait la remarque, que des oxides se réduisent à l’état métallique , sur du charbon , par faction seule de la flamme intérieure du chalumeau ; mais , même dans ce cas, la réduction s’ opère d’une manière plus facile et plus sûre lorsqu’on a joute de la soude à l’oxide. Du reste , la plupart des oxides réductibles ne se réduisent qu’avec le secours de la soude. Presque toutes les combinaisons des oxides réductibles peuvent également être réduites au chalumeau. quand on les a mêlées avec de la soude : effet qui a lieu rarement par faction de la flamme intérieure seule,
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même lorsque l’oxide contenu dans la combinaison est très-facile à réduire par cette dernière toutes les fois qu’il se trouve à l’état de pureté. Les combinaisons des métaux des oxides réductibles avec du soufre, du sélénium, du chlore , du brome et de l’iode , se réduisent aussi à l’état métallique quand on les traite avec de la soude sur du charbon , ce qui n’a pas lieu sans soude et par la seule action de la flamme du chalumeau. Cependant il est bon quelquefois de griller les sulfures et séléniures métalliques sur du charbon , à la flamme extérieure , avant de les réduire par le mo3'en de la soude. Les arséniures métalliques surtout exigent qu’on les grille avec soin , afin que leurs métaux, débarrassés de l’arsenic et oxidés, puissent être ensuite réduits par la soude.
Oxides ou combinaisons d'oxides qui peuvent être réduits , au moyen de la soude , sur du charbon , par la flamme intérieure du chalumeau , mais dont les métaux sont volatils , et déposent par cela même un enduit sur le charbon. Ici se rangent les oxides suivans : les oxides de Y antimoine ; le métal réduit est cassant, il fume beaucoup après qu’on l’a chauffé long-temps , et donne un enduit blanc; Y oxide tellurique , qui donne un enduit blanc, et colore en bleu la flamme du chalumeau ; Y oxide zincique , qui, sans qu’il se forme de zinc métallique, donne un enduit dont la teinte est jaunâtre tant qu’il conserve de la chaleur, mais devient blanche par le refroidissement : la pointe de la flamme extérieure , dirigée sur cet enduit , n’y produit aucun changement, mais celle de la flamme intérieure lefait disparaître; Y oxide cadjnique, qui, sans fournir de métal, donne un enduit brun rouge , de la couleur duquel on ne peut bien juger qu’après le refroidissement;
Y oxide bismuthique , que l’on réduit aisément en grains métalliques, qui sont cassans en se brisent en éclats sous le marteau ; si l’on continue à souffler , il se forme un enduit jaune foncé sur le charbon; l’ oxide plombiqiie , qu’il
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est également facile de réduire en grains métalliques, et qui, lorsque Ton continue à souffler, couvre le charbon d’un enduit ayant de 3a ressemblance avec celui du bismuth : cependant le plomb réduit peut être distingué du bismuth, par la propriété qu’ont les grains de s’aplatir sous le marteau et de n être pas cassans.
Oxides et combinaisons d? oxides qui peuvent être réduits au moyen de la soude , sur du charbon , par la flamme intérieure du chalumeau , mais dont les métaux ne sont point 'volatils , et ne déposent par conséquent pas d'enduit sur le charbon. Ici se rangent Y acide molybdique , Y acide tungslique ; les oxides du fer , Y oxide cobaltîque , Y oxide niccolique , Y oxide stannique , Y oxide cuivrique , Y oxide argentique et les oxides des métaux appelés nobles, qui cependant sont déjà réductibles par l’action de la chaleur seule.
Lorsque plusieurs oxides réductibles sont contenus dans une substance qu’on veut analyser, on obtient souvent des alliages; cependant quelquefois aussi les métaux réduits s’obtiennent isolés les uns des autres. C’est ce qui a lieu particulièrement lorsque de l’oxicle cuivrique et de l’oxide ferrique sont contenus dans une substance.
Le traitement au moyen de la soude , sur du charbon , peut aussi faire découvrir sans nulle équivocjue les moindres traces même à1 arsenic dans des arsènites et des arséniates , qui sont réduits par là à l’état d’arsenic métallique, dont les plus petites quantités se reconnaissent à l’odeur qu’elles exhalent (p. 269 et 276). O11 peut aussi, par le même procédé , découvrir le soufre dans des sulfures métalliques et des sulfates, et le sélénium dans des séléniures métalliques , des séléniates et des sélénites, non pas il est vrai à l’aide de la soude seule , mais en se servant d’un verre de soude et d’acide silicique (p. 162, 174,545,547).
à. ) Substances qui ne sont attaquées par la soude ni sur un fil cle platine f ni sur du charbon. Ce sont princi-
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paiement les suivantes : les oxides de ïurane et du cérium , Y acide tantalique , la zircone , la thorine , Y yttria , la glucine? Y alumine, la magnésie , la chaux, la slrontiane , la baryte et les alcalis ; ces derniers sont absorbés par le cbarbon sur lequel on les chauffe. On peut, à l’aide de la soude, distinguer les sels alcalins des sels terreux, en les fon« dant sur du cbarbon avec ce réactif; les sels terreux restent sur le charbon , tandis que les sels alcalins sont absorbés par celui-ci.
2. Traitement des substances par le sel de phosphore • Le sel de phosphore se convertit par la fusion en bipliosphate sodique , qui , au moyen de son excès d’acide , dissout presque toutes les substances. 11 n’y a guère que Yacide silicique seul qui soit insoluble , par la fusion , dans 3e sel de phosphore , ou qui du moins ne s’y dissolve qu’en très-petite quantité: caractère auquel , comme je Tai déjà dit p. 225, on peut très-bien le reconnaître dans ses combinaisons. C’est ordinairement sur du charbon qu’on traite les substances par le sel de phosphore ; on se sert plus rarement pour cela d’un fil de platine, et l’on fait agir sur elles tant la flamme extérieure que la flamme intérieure. Dans beaucoup de cas , les deux flammes produisent des phénomènes différons , surtout lorsqu’on soumet à l’action du chalumeau des oxides métalliques qui peuvent être aisément convertis en des degrés supérieurs ou inférieurs d’oxidalion. La flamme extérieure oxide les substances , et fait passer les oxides inférieurs à un degré d’oxidation plus élevé : la flamme intérieure, au contraire, convertit les degrés supérieurs d’oxidation en degrés inférieurs, ou les réduit à l’état métallique. Lorsqu’on traite les substances avec du sel de phosphore dans la flamme intérieure, et qu’on cesse de souffler , il faut que le globule soit refroidi avec beaucoup de promptitude. La meilleure manière d’y parvenir est de diriger un courant d’air froid sur lui, au moyen du chalumeau. Quand le refroidissement a lieu peu
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à peu, il arrive souvent que la substance s’oxide un peu de nouveau. Les réactions qui sont déterminées par le feu de réduction peuvent très-souvent être produites d’une manière plus facile que par une longue insufflation avec la flamme intérieure du chalumeau, en ajoutant au globule fondu encore chaud un très-petit morceau d’étain métallique, et chauffant ensuite le globule pendant un court instant. Les oxides difficiles à réduire, et qui ne peuvent point être convertis en un autre degré d’oxidation , donnent ordinairement lieu aux mêmes phénomènes dans les deux flammes.
La plupart des oxides donnent, avec le sel dephosphore, des globules incolores lorsqu’ils se dissolvent dans ce réactif. Mais lorsqu’on en emploie une grande quantité, il arrive souvent que le globule est d’un blanc d’émail après le refroidissement. Cependant beaucoup d’oxides métalliques donnent un globule coloré, même après avoir été fondus avec le sel de phosphore , qui , pour ceux-là surtout, est un réactif excellent. La couleur du globule varie fort souvent, selon qu’il a été traité dans la flamme extérieure ou dans la flamme intérieure. Lorsqu’une grande quantité d’une substance semblable a été dissoute par le sel de phosphore, la couleur du globule est fréquemment si foncée qu’on a beaucoup de peine à en juger-, il faut alors, avec l’une des branches des pinces, aplatir le globule tandis qu’il est encore chaud et avant qu’il se soit figé.
Il est extrêmement difficile d’imposer des dénominations exactes aux couleurs des globules teints par un oxide métallique. Ces couleurs dépendent souvent du plus ou moins de substance qui est tenue en dissolution , et trèsfréquemment aussi elles varient suivant que le globule est encore chaud ou déjà tout-à-fait refroidi.
ci . ) Couleurs des globules de sel de phosphore qui ont été traités dans la flamme extérieure du chalumeau.
Des verres incolores sont fournis par la baryte , la
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strontiane , la chaux , la magnésie , la glucine , Y yttria , la thorine , la zircone , qui toutes cependant , lorsqu’on en a mis une trop grande quantité, donnent une teinte laiteuse au verre , après le refroidissement \ par Y alumine et par Y acide molybdique , dont cependant le globule tire souvent sur le verdâtre , et n’est parfaitement incolore que quand il a été fondu sur un fil de platine , et après son refroidissement; par Y acide tungstique et Y acide an timonieux , qui donnent cependant un verre tirant sur le jaunâtre \ par Y oxide tellurique , Y acide tantalique , I’æcide titanique , Y oxide zinciqae , Y oxide cadmique et Yoxide plomhique , dont les trois derniers , quand ils ont été mis en grande quantité , donnent des globules qui sont d’un blanc laiteux après le refroidissement 5 enfin par Yoxide stannique .
Des verres verts sont donnés par Yoxide ckromique , Yoxide uronique et Y oxide cuivrique.
Des verres jaunes , par Yoxide argentique et Yoxide bismuthique ; le verre produit par ce dernier est presque incolore après le refroidissement.
Des verres rouges , par Yoxide cérique , Y oxide ferrie que et Yoxide niccolique y mais la couleur diminue beaucoup par le refroidissement.
Des verres bleus , par Yoxide cobaltique.
Des verres violets , par Yoxide manganique .
b. ) Couleurs des globules de sel de phosphore qui ont été traités dans la flamme intérieure du chalumeau.
Des verres incolores sont fournis par la baryte , la strontiane, la chaux, la magnésie, la glucine , Y yttria , la thorine , la zircone, Y alumine , Y acide tantalique , Yoxide zincique , Yoxide cadmique , Yoxide stannique (qui tous en donnent de pareils dans la flamme extérieure ) , Yoxide cérique et Yoxide manganique.
Des verres verts , par Y acide molybdique , Yoxide chromique, Yoxide ur unique et Yoxide ferrique.
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Des verres rouges , par Y acide i u ngs l iq uefe rrifère , Y aeide antimonieux fer ri fer e , Y acide tit unique ferrifère et Yoxide nie colique \ ce dernier fournit un verre dont la couleur s’affaiblit par le refroidissement.
Des verres bruns ou d'un brun rouge , par Yoxide cuivrique.
Des verres bleus , ^rY acide tungsiique et Y oxide cobaltique.
Des verres violets , par Y acide titanique.
Des verres gris , par Yoxide tellurique , Yoxide bismuthique , Yoxide plombiqiie et Yoxide argentique , tous parce que le métal a été réduit.
3. Traitement des substances par le borax. Presque toutes les substances sont dissoutes par la fusion avec du borax : quelques unes cependant sont plus solubles que d’autres dans ce réactif. La meilleure manière de traiter les substances par le borax consiste à se servir d’un fil de platine , surtout si l’on veut bien juger de la couleur des verres. Du moins n’est-il pas possible, sur le charbon , d’obtenir un globule bien formé, en aussi peu de temps que quand on opère avec du sel de phosphore, parce que le borax commence par s’étaler sur le charbon, et qu’il a besoin d’une fusion prolongée pour produire un globule avec la substance qu’on essaie. Les oxides métalliques se dissolvent bien la plupart du temps dans le borax , avec les mêmes couleurs que dans le sel de phosphore } cependant il y a plusieurs exceptions, qui précisément servent à faire reconnaître certaines substances. Lorsqu’on traite les corps par le borax , la flamme extérieure et la flamme intérieure donnent lieu aux mêmes différences que quand on opère avec du sel de phosphore. Les dissolutions de quelques substances dans le borax ont la propriété de donner des verres qui sont limpides avant comme après 1 e r e fr o i d i ssem en t , me me 1 o r s qu’ i 1 s c o n ti e un en t une g r an de quantité de ces substances \ niais, au flamber, c’est-à-dire
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en dirigeant dessus la flamme extérieure du chalumeau d’une manière inégale et intermittente, ils deviennent opaques et semblables à des émaux. Ce phénomène est caractéristique pour quelques substances. Il a lieu beaucoup plus rarement pour les dissolutions de ces mêmes substances dans le sel de phosphore. La plupart des oxides donnent des globules incolores avec le borax, comme avec le sel de phosphore.
a. j Couleurs des globules de borax qui ont été traités dans la flamme extérieure du chalumeau.
Des verres incolores sont donnés par la baryte , la strontiane , la chaux , la magnésie , la glucine , Y yttria , la zircone , Y acide tantalique , Y acide tit unique , Y oxide zïncique , Y oxide cadmique , Y oxide argentique ( dont les dissolutions dans le borax, lorsqu’elles contiennent beaucoup d’oxide , deviennent troubles au flamber ) , Y alumine, la thorine , Y acide silicique , Y oxide tellurique , Y oxide bismuthique, Y acide antimoniaux, Y acide tungstique , Y acide molybdique et Y oxide stannique.
Des verres verts , par Y oxide çhromique et Y oxide cui¬
vrique.
Des verres jaunes , par Y oxide uranique et Y oxide plomhiqite , dont le verre devient presque incolore en se refroidissant.
Des verres rouges , par Y oxide cérique , dont le verre peut être rendu trouble par le flamber; Y oxide ferrique et Y oxide niccolique , dont les verres deviennent tous plus clairs et souvent même incolores par le refroidissement.
Des verres bleus , par Y oxide cohaltique .
Des verres violets , par Y oxide manganique.
b .) Couleurs des globules de borax qui ont été traités dans la flamme intérieure du chalumeau.
Des verres incolores sont fournis par la baryte , la strontiane, la chaux , la magnésie , la glucine , Y yttria , la zircone , Y acide tantalique , Y oxide zincique , Tari Je
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cadmique , X alumine , la thorine , Y acide silicique , Yoxide stannique ( qui tous eu donnent de semblables dans là flamme extérieure), X oxide cérique et X oxide manganique ,
Des verres verts , par X oxide chromique , X oxide ur unique et X oxide ferrique .
Des verres jaunes , par l’aci Je tungstique.
Des verres bruns oii d'un brun rouge, par X acide mofybdique et Xoxide cuivrique.
Des verres bleus , par Yoxide cobaltique.
Des verres violets , par X acide titanique , dont le verre peut être rendu trouble par le flamber.
Des verres gris, par X acide antimonieux , Xoxide tellurique, Xoxide niccolique , Xoxide bismuthique et l 'oxide argentique , tous parce que le métal a été réduit.
De cet aperçu il résulte que les oxides qui forment des verres colorés avec le sel de phosphore et avec le borax ne peuvent point être confondus les uns avec les autres ; car il n’y en a pas deux qui donnent les mêmes couleurs avec ces deux réactifs , et à la flamme tant extérieure qu’intérieure du chalumeau. Lorsqu’il existe deux ou même plusieurs de ces oxides dans la substance dont on veut faire l’analyse, leur présence peut être reconnue la plupart du temps en soumettant celle-ci, par le moyen des deux réactifs, le sel de phosphore et le borax , aux quatre épreuves dont il vient d’être fait mention.
4. Il n’y a qu’un petit nombre de cas dans lesquels on emploie d’autres réactifs que ceux dont il a été parié précédemment , et ceux-là ne servent que pour aller à la recherche de certaines substances. Tels sont X acide borique et le fil de fer , pour découvrir X acide phosphorique (p. 200) } la dissolution de nitrate cobaltique , pour reconnaître la magnésie ( p. 55 ), X alumine ( p. 57 ) , et aussi Xoxide zincique ( p. 5g ) ; Xoxide niccolique , pour trouyer la potasse ( p. 5 ) j Xoxide cuivrique, pour dé-
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couvrir les comhinaisojis de chlore , de brome et d'iode ( p. 294 , p. 298 , et p. 5o4 ) \ enfin le spath y7nor pulvérisé , qui est très'convenable pour faire distinguer le sulfate bary tique , le sulfate slrontianique et le sulfate calcique d'autres substances : en effet ces trois sels sont les seuls corps avec lesquels il fonde en un globule incolore ? qui devient d’un blanc laiteux par le refroidissement. Le gypse peut également très-bien servir pour faire découvrir le spath fluor .
fin du premier volume.
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Acide antimonieux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 24°» — Manière dont il se comporte au chalumeau, 240 et 5y5. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 240 et 0^1. — Manière dontil se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 241. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478 et 480.
Acide antimonique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 237. — Manière dont il se comporte au chalumeau , 238 et 5^5. Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 289. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib . — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478 et 480.
Acide arsénieux. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 272. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 27 5, 557, 56a et 57G. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 278, — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques; inarche à suivre dans l’analyse des substances qui ont été empoisonnées par l’acide arsénieux, 279. — Marche à suivre pour constater sa présence dans d> s combinaisons composées, 47§et48r.
Acide arsénique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 2 65. — • Manière dont il se comporte au chalumeau, 269, 5 5 7 et 676. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 270. — Manière dontil se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 432 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles , 435, 44o, et 443 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 446 , 4^9* 478 et 481; - dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 4^3, 468, 472 et 475.
Acioe borique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 209.- — Manière dont il se comporte au chalumeau,
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210. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, ib* — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 43 a; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 44°; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 409 et 494; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles , 468 et 472 ; — dans des combinaisons silicifères, 620; — dans des eaux minérales, 536.
Acide bromique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 189 et 190. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 191, — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 488 et 491.
Acide carbonique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 211. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 214. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 43 1 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 4^9; — - dans des combinaisons composées qni sont solubles , 4^9 > 4^8 et 491 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles , 467 ; — dans des combinaisons silicifères , 52 3; — dans des eaux minérales, 535 ; — dans des gaz composés , 55o.
Acide chloreux. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 187 et 188. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 188.
Acide chlorique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs , 18 5. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 187. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 488 et 491*
Acide chromique. Manière dont il se comporte, dans des dissolutions, avec les réactifs, 255. — Manière dont il se comporte au chalumeau , 257. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, — •
Manière dont il se comporte à l’égard des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 477, 479 et 487.
Acide cyaneux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 36o.
Acide cyanique. Manière dont il se comporte avec les réactifs , 36 1.
Acide cyanurique. 362.
Acide fudminique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 36i.
Acide hydriodique. Voyez Iodide hydrique.
Acide hydrobromique. Voyez Bromide hydrique.
Acide hydrochloriqué. Voyez Chdoride hydrique.
Acide hydrocyanique. Voyez Cyanide hydrique.
Acide hydrofluoborique. Voyez Fluoride borique.
Acide hydrofluorique. Voyez Fduoride hydrique.
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Acide hydrofluosilicique. Voyez Fluoride silicique.
Acide hydrohypersulfocyanique , 353.
Acide hydrosulfocyanique. Voyez Sulfocyanide hydrique.
Acide hydrosulfurique. Voyez Sulfide hydrique.
Acide hydrotellurique. Voyez Telluride hydrique.
Acide hypophosphoreux. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 2o5. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 207. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 494*
Acide hyfosulfureux. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 169. — Manière dont ses combinaisons se comportent au chalumeau, 171. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 48 8 et 49°*
Acide hyposulfurioue. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, i63. — Manière dont ses combinaisons se comportent au chalumeau, i65. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, ibid. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 479 > 483 et 49°»
Acide iodique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs , 191. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 192. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 494*
Acide manganique. Manière dont cet acide se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles , 259; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 260. — Manière dont les manganates se comportent au chalumeau, 261. — Indication des principaux réactifs qui servent à découvrir l’acide manganique , ib. — Manière dont cet acide se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées qui sont solubles , 489.
Acide juolybdique. Manière dont cet acide se comporte avec les réactifs, dans ses dissolutions, 242. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 2 45 et 576. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 2 45. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 47 8 et 480.
Acide nitreux. Manière dont cet acide et scs combinaisons se comportent avec les réactifs, 181. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i83. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 488 et 490.
Acide nitrique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 177. — Manière dont les nitrates se comportent au cha»
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lumeau, 555 et 56o, — Indication des principaux réactifs qui Servent à découvrir l’acide nitrique, 181. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 433 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 440; — dans des combinaisons composées qui sont solubles , 461 , 488 et 49° ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 468 ; — • dans des eaux minérales, 536.
Acide osmique. Manière dont cet acide se comporte avec les réactifs, i33 et 262 ; — au chalumeau, 264 et 557 • — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 264. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 481.
Acide oxalique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 21 5. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 219. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 488 et 491*
Acide oxichdorique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 184.
Acide raosrHOREUx. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 202. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 2o5. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 494.
Acide PHOsrnoiuQUE. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 192. — Manière dont il se comporte au chalumeau , 200. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 202. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles , 432 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 441 et 44^; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 460 et 494» — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 468, 472 et 47 5 ; — dans des combinaisons silicifères, 52 1; — dans des eaux minérales, 53y.
Acide sélénieux. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 174* — Manière dont les sélénites se comportent au chalumeau , 177. — - Indication des principaux réactifs qui servent à découvrir l’acide sélénieux, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478 et 481.
Acioe sélénique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 172. — Manière dont les séléniates se comportent au chalumeau, 174* — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 16. — Marche à suivre pour constater sa prés nce dans de* combinaisons composées, 477, 481 et 4q5»
TÀBLÊ ALPHABÉTIQUE. 5^9
Acide silicique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 220; — au chalumeau, 225, 568 , Ï6g et 5 77. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 226. Marche à suivre pour constater sa presence dans des combinaisons composées , 478 et 4g4 ; — dans des combinaisons silicifèr s, 497 j — dans des eaux minérales, 536.
Acide suijfureux. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 166; — au chalumeau, 168. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 16. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 479» 4^8 et 489 ; — dans des eaux minérales, 539 ; — dans des gaz composés, 55o.
Acide sulfurique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs , 1^9; — au chalumeau, 162 et 56o. — - Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i63. — Manière dont ils se comportent dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 16. — Marche à suivre pour constater leur présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 481; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 441 et 44 8 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles , 46 1 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, [467, 472 et 474» — dans des combinaisons silicifères, 526 ; — dans des eaux minérales , 534-
Acide tahtalique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs; 227; — -an chalumeau, 228, 577, 579 et 58i. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 228. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 477. — dans des combinaisons silicifères , 520.
Acide titanique. Manière dont cet acide et ses combinaisons se comportent avec les réactifs, 229; — au chalumeau, 234» 573, 53r et 582. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 200. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 286. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478 et 495; — dans des substances silicifères, 5 18.
Acide tungstique. Manière dont cet acide se comporte avec les réactifs, dans des dissolutions, 25 1. — Manière dont il se comporte an chalumeau, 253, 576, 579, 58o et 58r. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 253. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478.
Acide vanadique. Manière dont cet acide se comporte avec les réactifs ; 247; — - au chalnmean, 25o.
Acide vanadeux, Voyez Oxide va sadique.
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Alumine. Manière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combi- #ons qui sont solubles, 34 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 36. — Manière dont elle se comporte au chalumeau, — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, ib. — Manière dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — • Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 429» — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 437 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 45i et 483 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 465, — dans des combinaisons silicifères, 499 J — ' dans des eaux minérales, 53o.
Aluminium. Propriétés de ce métal, 40 1.
Ammoniaque. Manière dont elle se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 14 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 16. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, 17. — Manière dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , ib. • — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 43o; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 4^9 i' — • dans des combinaisons composées qui sont solubles, 458 et 484; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 466; — dans des eaux minérales, 532 ; — dans des gaz composés, 552.
Analyse. Règles générales à observer dans les analyses qualitatives , 419*
Antimoine. Propriétés de ce métal, 879.
Appareils. Indication de ceux dont on se sert dans les analyses, 4°6.
Argent. Propriétés de ce métal, 3go.
Arsenic. Propriétés de ce métal, 3 7 4 •
ArsÊniure hydrique. Manière dont ce gaz se comporte avec les réactifs , 544* — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 548.
Baryte. Manière dont elle se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 17; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 20. — Manière dont elle se comporte au chalumeau , ib. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, ai. — Manière dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 4^o; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 437 , 438, 43g, et 444 J — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 453 et 4^4» — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 465 et 4 7 4 » — dans des combinaisons silicifères, 5o8.
Baryum. Propriétés de ce métal , 4o3.
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Bismuth. Propriétés de ce métal , 392.
Bore. Propriétés de ce corps, 372.
Brome. Propriétés de ce corps, 36g.
Bromide hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 296. — < Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 298. < — « Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés , 552.
Bromures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs , 296 ; — au chalumeau, 298 et 56o. — • Indication des principaux réactifs qui servent à les découvrir, 298. • — Marche à suivre pour constater leu.i présence dans des combinaisons composées, 489 et 492 ; — dans des eaux minérales , 53g.
Cadmium. Propriétés de ce métal , 394»
Calcium. Propriétés de ce métal , 4o3.
Carbone, Propriétés de ce corps, 370.
Carbures bydriques. Manière dont ces gaz se comportent avec les réactifs, 372 , et 543. — Marche à suivre pour constater leur présence dans des gaz composés , 548.
Cérium. Propriétés de ce métal , 400.
Chalumeau. Marche à suivre dans les essais au chalumeau, 556, — Traitement des substances dans un matras de verre , 558 ; — dans un tube de verre, 56r; — à la flamme seule, 566; — avec divers réactifs , 572 ;
— avec la soude , 572; — avec le sel de phosphore, 577 ; — avec le borax, 58o; — avec quelques autres réactifs , 582.
Chaux. Manière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles , 26; — dans des combinaisons qui sont insolubles ,27. — Manière dont elle se comporte au chalumeau , 28 et 577 ;
— Manière dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 29.— Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, 28. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 43o; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 4^7, 438 et 443 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 4^3 et 484» — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 4^5 et 474» — dans des combinaisons silicîfères, 5oo; — dans des eaux minérales, 53o.
Chlore. Propriétés de ce corps, 368. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés , 55 o.
Chloride hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 290. — * Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 295. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons solubles, 433 ; — dans des gaz composés, S62.
Chlorures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs , 290; — au chalumeau , 294» — Indication des principaux réactifs qui
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servent à les découvrir, 2p5. — - Marche à suivre pour constater leur présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 433; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 44° et 443 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, /\6i , 489 et 492 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 468 , 472 et 474 ; — dans des combinaisons silicifères , 5a4; — dans des eaux minérales, 535.
Chrome. Propriétés de ce métal, 375.
Cobalt. Propriétés de ce métal, 3g5.
Cuivre. Propriétés de ce métal , 3g 1*
Cÿanide hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 34g* — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 552.
Cyanogène. Manière dont il se comporte avec les réactifs 354. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés , 55o.
Cyanures ferrico-mÉtalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs, 357.
Cyanures ferroso 'métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs, 354»
Cyanures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs,
Eau. Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons , 420 et 554; — dans des combinaisons silicifères, 497*
Etain. Propriétés de ce métal, 33 1.
Fer. Propriétés de ce métal , 397.
Fluoborures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs, 3i6. — Marche à suivre pour constater leur présence dans des combinaisons composées, 489 et4g3.
Fluor. Propriétés de ce corps, 370.
Fluoride borique. Manière dont il sc comporte avec les réactifs, 3i5. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 55r.
Fi.uoride hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 3o4. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 317.
Fluoride silicique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 3ia. — • Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 55i.
Fluorures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactif* , 3o5 ; — au chalumeau, 3o9 et 56 o. — Indication des principaux réactifs qui servent à les découvrir, 3n. — Marche à suivre pour constater leur présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 482 ; . — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 44°; — dans des combinaisons composées qui sont solubles , 4C0 , 489 et 4 9 3 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 4^8 et 472; — dans des combinaisons silicifères , 5a 3 ; — dans des eaux minérales, 53y.
Fluosilîciures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réac-
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tifs, 3 12. — Marche à suivre pour constater leur présence dans des combinaisons composées, 489 et 4q3.
Gi.uctne. Manière dont elle se comporte avec les réactifs dans des cornbH liaisons solubles, 38; — dans des combinaisons insolubles, 4°* — Manière dont elle se comporte au chalumeau, ib. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir , ib. — Manière dont elle se comporte avec des combinaisons qui contiennent des substances organiques* ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées qui sont solubles, 483 ; — dans des combinaisons silicifères, 5o8.
Glucium. Propriétés de ce métal, 401.
Hydrogène. Propriétés de ce corps, 363. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 548.
Iode. Propriétés de ce corps, 370.
Iodide hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 299. — • Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 3o4« — * Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 55 1.
Iodures metaultques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs, 299; — au chalumeau, 3o4 et 56o. — Indication des principaux réactifs qui servent à les découvrir, 3o4. — Marche à suivre pour constater leur présence dans des combinaisons composées, 489 et 492 ; — dans des eaux minérales, 538,
Iridium. Propriétés de ce métal, 384-
Lithine. Manière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 10; — dans des combinaisons qui sont insolubles, i3. — Manière dont elle se comporte au chalumeau, 12 et 5 77. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, i3.
• — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 484» - — dans des combinaisons silicifères, 5oi , 5o3 et 507; — dans des eaux minérales, 5o4-
Lithium. Propriétés de ce métal , 4o3.
Magnésie. Manière dont elle se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 29; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 82. — Manière dont elle se comporte au chalumeau, 33 et 577. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, ib. — Manière dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 34* — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 429; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 438 et 489; — - dans des combinaisons composées qui sont solubles, 453 , 4^4 et 4 $4? — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 465 et 466; — dans des combinaisons silicifères , 5o4 ; — dons des eaux minérales, 53 1.
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Magnésium. Propriétés de ce métal, 402*
Manganèse. Propriétés de ee métal, 399.
Mercure. Propriétés de ce métal ,389.
Molybdène. Propriétés de ce métal, 3y5.
Nickel. Propriétés de ce métal , 3g4*
Nitrogène. Propriétés de ce corps, 363. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 549»
Or. Propriétés de ce métal, 38a.
Osmium. Propriétés de ce métal, 383.
Oxigène. Propriétés de ce corps, 362. — - Marche à suivre pour constater se présence dans des gaz composés , 549.
Oxide antimonique. Manière dont il se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 142; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 143. — Manière dont il se comporte au chalumeau, l44> 557, 563, 569 et 57 5. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i44> — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 427 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435; — dans des combinaisons composées qui sont solubles ,446 , 447» 448 et 480 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles , 463.
Oxide argentique. Manière dont il se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 98; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 101. — Manière dont il se comporte au chalumeau , loi , 479 et 582. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, loi. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 426; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 449 , 4^° et 43i> — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 464*
Oxide aureux. Manière dont cet oxide et le chlorure aureux se comportent avec les réactifs, i34-
Oxide aurique. Manière dont cet oxide et le chlorure aurique se comportent avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 184* — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i3S. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 427 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 4 3 5 5 — dans des combinaisons composées qui sont solubles , 447 et 480; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 463.
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Oxide bismuthique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 80; — dans des combinaisons qui sont insolubles , 82. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 82, 565 , 5y6, 58o, et 582. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir , 82. ■ — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques,^. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 4^6; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435;
— dans des combinaisons composées qui sont solubles, 44$ ■> 4^0 et 481 ;
— dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 4^4*
OxTde cadmique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 73; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 74* — Manière dont il se comporte au chalumeau, 74» 569 et 5 7 5. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 7 5. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, y5. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 427; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 448» 45o et 481; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 4^4» — dans ^es combinaisons silicifères, 5iO.
Oxide cakboxique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 544. — - Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 548.
Oxide cékeux. Manière dont il se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 45; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 46. — Manière dont il se comporte an chalumeau, 46, 5 79 et 58 r. — Indication des principaux; réactifs qui servent à le découvrir, /Jî — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche a suivre pour constater' sa présence dans des combinaisons composées qui sont solubles, 483 ; — dans des combinaisons silicifères, 5 il.
Oxide cérique. Manière dont ils se comporte avec les réactifs, 47. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 4q5.
Oxide chromique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles , i53 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, i54. — Manière dont il se comporte au chalumeau, i55, 568, 529 et 582. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i55. — Manière dont, il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organirjues, ib. Marche a suivie pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 483 , 484 4q 5 ; dans des combinaisons silicifères , 5 16,
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Oxide coba.ltiQüe. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans de<5 combinaisons qui sont solubles, 6l ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 62. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 63, 576, 579 et 58l. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 63. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 428; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 436; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 45 1 , 462 et 482;
— dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 464 et 466.
Oxide cuivreux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 87; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 89. — Manière dont il se comporte au chalumeau. 89.
Oxide cuivrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles , 90 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 92 — Manière dont il se comporte au chalumeau, q3, 576, 579 et 582. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, g3. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques; analyse des substances qui ont été empoisonnées par lui, 98. — Manière de constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 426; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 449» 4^° et 48* ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 464» — dans des combinaisons silicifères , 5x4; ■ — dans des eaux minérales, 52g.
Oxide ferreux. Manière dont il se comporte avec les réactifs dans des combinaisons qui sont solubles , 67 , — dans des combinaisons qui sont insolubles, 69. — Manière dont il se comporte au chalumeau , 69,
— Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 69.
— Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 70. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles , 428 ;
— dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 436; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 4^1 et 4^2 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 464 ; — dans des combinaisons silicifères , 497*
Oxide ferrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles , 70; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 71. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 72 , 576 , 579 et 582. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 72. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 72. ■— Marche à suivre pour con-
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stater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 427 î — dans des combinaisons simples qui sont insolubles , 435 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 45 1 et 482; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 4^4 5 — dans des combinaisons silicifères, 499- 4
Oxide xrîdeux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, ia5.
Os ide iridique. Manière dont cet oxide elle chlorure iridique se comportent avec les réactifs, 126. — Indication des principaux réactifs qni servent à le découvrir, i3o. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 480.
Oxide makganeux. Manière dont il se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 5o ; - — dans des combinaisons qui sont insolubles, 53. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 53, 574, 5jg et 58r. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 54* — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 54. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples'qui sont solubles, 42(3; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 437; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 45 1 et 452 ;
• — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 465, 466; — — dans des combinaisons silicifères , 002 ; — dans des eaux minérales,
Oxide maxganique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 55. — Marche à suivie pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 495.
Oxide mercuretjx. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 102 ; — dans des combinaisons qni sont, insolubles, io3. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 104. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 104. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 426; — dans des combinaisons simples qni sont insolubles, 435; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 449 et 43i, — dans des combinaisons composées qui sont insolubles,
Oxide mrrcuriqüe. Manière dont il sa comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles , io5 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 107. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 107. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 107. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques ; analyse des substances qui ont été empoisonnées par des préparations mercurielles, 407* — Marche à suivre pour constater la présence de l’oxide merenrique dans des combinaisons simples qui
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sont solubles, 4- '-*7? — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 449 et 481 ;
— dans des combinaisons composées qni sont insolubles, 464.
Oxide molybdeux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des dissolutions, i45; — au chalumeau, 146. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir ; ib . — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478 et 480.
Oxide molybdique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des dissolutions, 147; — au chalumeau, 148, — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 148. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478 et 480.
Oxide niccolique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons solubles, 64; — dans des combinaisons insolubles, 66» — Manière dont il se comporte au chalumeau, 576, 5yg et 58 1. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 66. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , 66. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 428 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles , 436; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 45 1, 4^2 et 482; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 464 ", — dans des combinaisons silicifères , 5 12.
Oxide nitreux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 184 et 545. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 5/(9*
Oxide nitrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 1 83 et 545. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés, 54g.
— Manière dont ses combinaisons se comportent avec les réactifs, i83. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 488.
Oxide osmieux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, i3i.
Oxide osmique. Manière dont cet oxide et le chlorure osmique se comportent avec les réactifs , i3a. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i33 — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 482.
Oxide paleadeux. Manière dont cet oxide et le chlorure palladeux se comportent avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles , 119;
— dans des combinaisons qui sont insolubles, 121. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, ib. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 482.
Oxide palcadique. Manière dont cet oxide et le chlorure palladiqus se comportent avec les réactifs , 121 .
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Oxide platiNEUX. Manière dont cet oxide et le chlorure platineux se comportent avec les réactifs, dans des dissolutions, 112. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 114. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib.
Oxide platinique. Manière dont cet oxide et le chlorure platineux se comportent avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles , 1 15 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 117. — Manière dont il se comporte au chalumeau, — Indication des principaux réactifs qui seryent à le découvrir , ib. — Manière dont il se comporte dans des dissolutions qui contiennent des substances organiques, 118. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées qni sont solubles, 478 et 480.
Oxide plombique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles , ; — dans des combinaisons qui sont
insolubles, 77. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 78. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 78. — Manière dont ilse comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques ; analyse des substances qui ont été empoisonnées par lui, 78. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles , 4 27; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 448 , /\5o et 481 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles , 4^4; — dans des combinaisons silicifères, 5i3.
Àctde rhodeux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 122.
Acide rhodique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 123, — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 124. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées ,481»
Oxide staxneux. Manière dont il se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 187 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, i38. — Manière dont il se comporte au chalumeau, i38. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i3g. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 427; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 435 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 44^, 447 et 480; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles , 4^3.
Acide stannique. Manière dont il se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles , 139; — dans des combinaisons qni sont insolubles, 141. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 141 et
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57 6. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 141. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 142. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles , 427 ; • — dans des combinaisons simples qui sont insolubles , 435 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 447» 448 et 481; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 463 et 495 ; — dans des combinaisons silicifères, 5l5.
Oxide susirideux. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 125.
Oxide susiRiDrQUE. Manière dont il se comporte avec les réactifs, i3o.
Oxide susosmieux. Manière dont il se comporte avec les réactifs,i3i .
Oxide susosmique. Voyez Acide osmique.
Oxide telrurique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, i56; — dans des combinaisons qui sont insplubles, 157. — Manière dont il se comporte au chalumeau, i57 , 5,07 , 564 et 575. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, i58. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 478 et 480.
Oxide xungstique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, i5i; — au chalumeau, i52.
Oxide uraneux. Manière dont iï se comporte avec les réactifs, 83 ; — au chalumeau, 84. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, ib. —Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées qui sont solubles,
Oxide uraxique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 85; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 86. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 86, 579 et 58l. • — -Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 86. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées qui sont solubles, 482 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles , 5i4«
Oxide VAXAorouE. Manière dont il se comporte dans les réactifs, 149*
Oxide zixcique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 07 ; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 59. — Manière dont il se comporte au chalumeau, 5g, By5 et 579. — Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 5q. — Manière dont il se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 60. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles.
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429 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 487 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 45i , 482 et 482 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 464 466 » —
dans des combinaisons silieifères , 5i2 ; dans des eaux minérales,
Palladium. Propriétés de ce métal , 887.
Phosphore. Propriétés de ce corps , 366.
Phosphures hydriques. Manière dont ces gaz se comportent avec les réac» tifs, 543 et 544* — Marche à suivie pour constater leur présence dans des gaz composés, 548.
Phosphures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs,
Platine. Propriétés de ce métal, 882*
Pr •omb. Propriétés de ce métal , 398.
Potasse. Manière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 2; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 6. — Manière dont elle se comporte au chalumeau, 5 et 577. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, 7. - — Manière dentelle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiqaes, 7. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 43 1 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles , 489 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, 4 5 4 et 4&5; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 466; — dans des combinaisons silieifères, 5oi, 5o4 et 5 07 ; — dans des eaux minérales, 532.
Potassium. Propriétés de ce métal, 4°4*
Réactifs. Indication de ceux dont on se sert dans les analyses, 4°6.
Rhodium. Propriétés de ce métal, 388.
Selénide hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs , 346. — « Marche à suivre pour constater sa présence dam des gaz composés, 55o.
Sélénisels. 848.
Sélénium. Propriétés de ce métal, 365.
Séléniures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs, 347; — au chalumeau, 847, 5 56, 562 et 576. — Indication des principaux réactifs qui servent à les découvrir, 347*
Silicium. Propriétés de ce métal, 373.
Sodium. Propriétés de ce métal , 408.
Soude. Monière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles; 7, — dans des combinaisons qui sont insolubles, 8. — Ma nière dont elle se comporte au chalumeau , 9 et 077. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, 9. Manière
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dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, io. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 4.3 1 ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles , 466 i — dans des combinaisons composées qui sont solubles, é55 et 485 ; — dans des combinaisons composées qui sont insolubles , 466 ; — dans des combinaisons silicifères , 5o3, 5o4, et 507 ; — dans des eaux minérales.
Soufré. Propriétés de ce corps, 364.
Sous-oxide de vanadium. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 49.
Strontiane. Manière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 12; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 24* — Manière dont elle se comporte an chalumeau, 24 , 071 et 577. — Indication des principaux, réactifs qui servent à la découvrir, 2 5. — Manière dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 43o; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 438, et 442 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles ; 453 et 484» — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 453 et 4 74* — dans des eaux minérales, 533.
Strontium. Propriétés de ce métal, 4o3.
Sulf idk hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 3i8; — avec les solutions des divers oxides métalliques, 340. — - Indication des principaux réactifs qui servent à le découvrir, 346. — Manière dont il se comporte à l’égard des substances organiques , ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des eaux minérales, 54o ; — dans des gaz composés , 55o.
Sulfocyanide hydrique. Manière dont ii se comporte avec les réactifs ,
Sulfocyanures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs , ib.
Sulfosels. Manière dont ils se comportent avec les réactifs , 33o.
Sulfures métalliques. Manière dont ils se comportent avec les réactifs, 3'2o; — ati chalumeau, 343, 555 , 56i et 5y5. — Indication des principaux réactifs qui servent à les découvrir, 346. — Marche à suivre pour constater leur présence dans des combinaisons simples qui sont solubles, 43 I ; — dans des combinaisons simples qui sont insolubles, 489 ; — dans des combinaisons composées qui sont solubles, /t58, 479 > 4$9 et 494»
• — dans des combinaisons composées qui sont insolubles, 4^7 > 4^8, et 472 ; — dans des combinaisons silicifères, 52 5; — dans des eaux minérales, 5 3 9.
Suroxide de cobalt. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 64*
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— Marche à. suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées ,
Sup. oxide de manganèse. Manière dont il se comporte avec les réactifs; 56. ■ — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 49^-
Suroxide de nickel. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 66.— Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées, 49^.
Suroxide plombeux. Manière dont il se comporte avec les réactifs , 79. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons com« posées , 49^*
Suroxide plombique. Manière dont il se comporte avec les réactifs , 80. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées , 490.
Tantale. Propriétés de ce métal, 374.
Tellure. Propriétés de ce métal, 374.
Telluride hydrique. Manière dont il se comporte avec les réactifs, 348.
• — Marche à suivre pour constater sa présence dans des gaz composés,
Tellurures métalliques. Manière doni ils se comportent avec les réactifs, 349; — - au chalumeau, 349 et 564.
Thorine. Manière dont elle se comporte avec les réactifs , dans des combinaisons qui sont solubles, 4l. — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, 42* — Marche à suivre pour constater sa pré» sence dans des combinaisons composées qui sont solubles, 4^3 ; — - dans des combinaisons silicifères, 509.
Titane. Propriétés de ce métal, 38o.
Tungstène. Propriétés de ce métal, 3 7 S .
Urane. Propriétés de ce métal, 391.
Vanadium. Propriétés de ce métal, 376.
Yttria, Manière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 43; — dans des combinaisons qui sont insolubles, 44* — Manière dont elle se comporte au chalumeau, 44 et 577. . — Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, 44* — Manière dont elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, 44. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées qui sont solubles , 483; — dans des combinaisons silicifères , 5lo.
Yttrium. Propriétés de ce métal, /\Ol.
Zinc Propriétés de ce métal, 3g6.
Zircone. Manière dont elle se comporte avec les réactifs, dans des combinaisons qui sont solubles, 47 J dans des combinaisons qui sont insolu-
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blés, 49. — Manière dont elle se comporte au chalumeau, 49 et Indication des principaux réactifs qui servent à la découvrir, 49. — — Manière dout elle se comporte dans des combinaisons qui contiennent des substances organiques, ib. — Marche à suivre pour constater sa présence dans des combinaisons composées qui sont solubles, 4^3; — dans des combinaisons silicifères , 5n.
Zirconium. Propriétés de ce métal, 099.
Sources et licence
Texte : https://archive.org/details/b29327283_0001. Domaine public ; numérisation mise à disposition par Internet Archive. Mise en forme : liregratuitement.com. Tout ce que nous ajoutons reste libre.
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