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PRÉFACE

Ce livre est la rédaction d ’une partie du cours 
d ’électrochim ie et d’électrom étallurgie, que nous 
professons depuis quelques années à l ’École d ’Elec- 
tricité et de Mécanique Industrielles de Paris et à 
l’Ecole Bréguet.

Nous avons donné ici une place prépondérante 
aux théories scientifiques fondam entales et aux direc
tives générales d ’application industrielle, faisant 
ainsi passer au second plan l ’étude spéciale des 
diverses fabrications. Nous estim ons en effet que 
l ’enseignem ent technique doit apporter autre chose 
qu’un amas de faits particuliers et que son rôle capi
tal est de fournir aux étudiants des méthodes leur 
perm ettan t de résoudre dans les meilleures conditions 
les problèmes scientifiques et pratiques qui dans 
l’industrie se posent couram m ent à l’ingénieur.

A . L evasseur.
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PREMIÈRE PARTIE

Rappel de quelques connaissances générales  

particulièrem ent im portantes  

pour la lecture ou l’utilisation de l’Ouvrage.

1
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C H A PIT R E  PREM IER

T H E R M O D Y N A M I Q U E

1. P rincipe  de l’éq u iv a l e n c e . — Considérons un sys
tème éprouvant une variation telle que son état final 
soit identique à son état initial. Supposons en outre 
que les seuls échanges se produisant entre ce système 
et le milieu ambiant soient des échanges de travail et 
de chaleur. Désignons par B le travail reçu ou fourni 
par le système pendant cette transformation et par q la 
chaleur échangée avec le milieu ambiant. L’expérience 
montre que le rapport est invariable quels que soient 
le système et la transformation considérés pourvu que 
cette transformation satisfasse aux conditions énoncées 
ci-dessus.

Posons : — =  -i3
J est appelé Y é q u iv a le n t  m é c a n iq u e  d e  la  c h a le u r .

D’après les déterminations les plus récentes, on a :
______________T rava il e n  jo u le s______________ ___ , ^
C h aleu r c o rr esp o n d a n te  en  p e tite s  c a lo r ie s

c’est-à-dire que une petite calorie équivaut à4 ,l9  joules.

2 .  D éfinition  de l’é n e r g ie . — L’énergie ne peut être 
définie rationnellement que par sa variation.
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l ’éle ctr och im ie  et  l ’électrom étallurgie

Le principe de l’équivalence nous donnait

<1
c’est-à-dire T q — G =  O (1)

aux conditions expresses qu’il n’y ait entre le système 
et le milieu ambiant que des échanges de travail et de 
chaleur et que l’état final du système soit identique à 
son état initial.

Lorsque l’état linal du système est différent de son 
état initial, l’expérience montre qu’on a en général :

J q — G ^  o.
Posons alors : .Tç — G =  AU (2)

AU sera par définition la v a r ia t io n  d e  l 'é n e r g ie  in 

te r n e  ou simplement la v a r ia t io n  d 'é n e r g ie  d u  s y s tè m e  

pendant la transformation considérée.

3. P r in c ip e  de l a  conservation  d e  l’ é n e r g i e . — Con
sidérons un système complètement isolé du milieu am
biant et éprouvant une certaine transformation.

Puisqu’il n’y a ni échange de chaleur, ni échange de 
travail avec le milieu ambiant, on peut écrire :

q —  0 et G =  0.

La relation (2) donne alors :
AU =  0

et en intégrant, il vient :
U =  Cl°.

Donc, quelles que soient les transformations éprou
vées par un système complètement isolé, l’énergie pos
sédée par ce système reste constante.
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THERMODYNAMIQUE S

4. P rin c ip e  de  l’état in itia i , et  de l ’état f in a l . —  
Considérons un système passant d’un état initial A à 
un état final B par un certain chemin AM,B. Désignons 
par qx et le travail et la cha
leur échangés avec le milieu 
ambiant et par A4U la variation 
d’énergie du système. On a :

=  AU (3)
Fig. i

Ramenons le système de l’état 
final B à l’état initial A par un autre chemin BM'A. 
Soient q', 6 ' et A'U les grandeurs correspondantes.

On a ici : J q' — G' =  A'U (4)

Additionnons membre à membre les relations (3) et 
(4) ; il vient :

•1 (<7i H- <?’) — (̂ T +  t?’) =  AjU +  A'U.

Or le chemin AM4BM'A constitue un cycle fermé et 
l’état final est identique à l’état initial. Le principe de 
l’équivalence impose alors, d’après la relation (2) :

J  ( ï t  +  «*) -  (6* +  ©') =  0 

ce qui entraîne : AU +  A'U =  0

o u  AjU =  —  A'U (5)

Faisons passer maintenant le système de l’état A à 
l’état B par un chemin différent AM.B.

Soit A2U la variation d’énergie correspondante. On 
démontrerait comme précédemment que l’on a :

A2U =  —  A'U (6)

La comparaison des relations (3) et (6) donne immé
diatement :

(’)AjU =  AaU
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6 l’éle c tr o c h im ie  et  l’éleotrom étallurgie

Or nous n’avons fail aucune hypothèse sur les che
mins AM,B et AM>B. L’égalité (7) exprime donc un fait 
général, ce qui revient à dire que la variation d’énergie 
d’un système dépend exclusivement de l’état initial et 
de l’état final de ce système, ou encore que cette varia
tion d’énergie est complètement indépendante des états 
intermédiaires.

5 . C on séq uen ce  analytique  du p r in c ip e  p r é c é d e n t . —  

On sait que pour qu’une intégrale prise le long d’une 
courbe soit indépendante du chemin suivi, il faut et il 
suffit que la quantité intégrée soit une différentielle 
totale exacte. Il résulte donc de ce qui précède que si 
l’on désigne par c?U la variation élémentaire d’énergie 
d’un système, d[J est une différentielle totale exacte.

6. La quantité  de  chaleur  échangée  d é p e n d  en g é n é - 

. ral du chem in  s u iv i . — Considérons un système éprou
vant une certaine variation 
telle que l’état final B soit dif
férent de l’état initial A. Nous 
avons vu que l’on avait :

iq  — 5 =  AU.

Désignons par p la pression 
extérieure à un instant quel
conque et par v le volume cor

respondant occupé parle système. Soient en outre vl et 
v, son volume initial et son volume final.

On a alors :

Dans le diagramme de Clapeyron ci-contre, ce travail

Fig. 2.
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i'll &RMODYNAMIQ U E 7

est représenté par l’aire AMBVjVjA et il est clair que 
cette aire dépend essentiellement du chemin suivi AMB. 

Considérons alors la relation précédente :
J  q  —  G  =  A U .

Dans celte relation J est constant, AU est indépen
dant du chemin suivi et nous venons de voir que G 
dépend de ce chemin; donc q en dépend forcément 
aussi.

/■ t.

7. Cas pa rticu lie rs  dans lesq u e ls  la chaleur  échan

gée EST INDÉPENDANTE du ch em in  s u iv i .

Il y aura exception à ce qui précède dans le cas 
les forces extérieures agissant sur le système admet
tent un potentiel, par exemple lorsque la transforma
tion a lieu à pression constante, car alors le travail G 
est indépendant du chemin suivi. La quantité de cha
leur échangée ne dépendra que de l’état initial et de 
l’état final du système.

De même, cette quantité de chaleur sera indépen
dante des états intermédiaires pour les transformations 
dans lesquelles le travail extérieur est nul. En effet la 
relation :

iq —  t  =  AU

se réduit alors à :
J q =  AU

3q devenant égal à la variation d’énergie possédera 
par suite la propriété de celle-ci de ne dépendre que 
des étals initial et final.

Les exceptions précédentes prennent, on le sait, une 
grande importance en thermochimie.

8. C onséquence  analytique  du N° fi. — La quantité
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8 l’électr och im ie  et  l’électrom étallurgie

élémentaire de chaleur échangée d q  n’est pas une diffé
rentielle totale exacte.

9 . T ransformations r é v e r s ib l e s . — On appelle trans
formation réversible une transformatiori qui peut être 
considérée comme constituée par une suite d’étals 
d’équilibre.

Cette définition paraît impliquer contradiction et il 
est clair qu’une transformation rigoureusement réver
sible ne pourrait pas se produire. Mais imaginons que 
sur le système en équilibre ainsi considéré vienne agir 
une certaine cause additionnelle qui produise la trans
formation. Cette transformation sera réversible à la 
limite lorsque la cause additionnelle deviendra infini
ment petite, l’effort moteur et l’effort résistant étant 
alors égaux. Les transformations réversibles sont donc 
des transformations idéales qui ne seront jamais rigou
reusement réalisables.

1 0 .  P rincipe  de C arnot . —  Représentons par T la 
température absolue. L’énoncé général du principe de 
Carnot est :

P o u r  to u t  c y c le  f e r m é  e t  c o n s ti tu é  u n iq u e m e n t  p u r  

d es t r a n s f o r m a tio n s  r é v e r s ib le s ,  o n  a  :

= »  m

c e l te  in té g r a le  é ta n t  p r is e  le lo n g  d e  la  c o u rb e  r e p r é s e n 

ta t i v e  d e s  tr a n s f o r m a tio n s .

Les énoncés élémentaires du principe de Carnot 
peuvent être considérés comme des corollaires du prin
cipe général ci-dessus. Il suffirait en effet d’appliquer 
la [relation (8) au cycle fermé et réversible constitué
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THERMODYNAMIQUE 9

par deux adiabatiques et deux isolhermiques pour 
retrouver le principe de Carnot sous sa forme usuelle.

On sait que du principe de Carnot dérive ce fail que 
le rendement d’une transformation quelconque de· cha
leur en travail est toujours inférieur à l’unité. On peut 
dire encore avec Clausius que « de la chaleur ne peut 
être transformée en travail que si de la chaleur à une 
certaine température devient de la chaleur à une autre 
température » et c’est bien là ce que le principe de 
Carnot exprime sous une forme précise. 11 résulte de ce 
qui précède que la chaleur peut être considérée comme 
une forme inférieure de l’énergie puisque sa transfor
mation complète en travail est impossible. Toutes les 
formes de l’énergie tendent d’ailleurs à se transformer 
en chaleur et par suite, dans tout système isolé qui évo
lue, la possibilité de faire du travail diminue constam
ment bien que l’énergie de ce système reste constante. 
C’est ce qu’on appelle la dégradation de l’énergie.

11. E n t r o p ie . —  En partant du fait que l’intégrale 
curviligne

prise le long d’un cycle fermé et entièrement réversible 
est nulle, c’est-à-dire en partant du principe même de 
Carnot, on peut démontrer facilement que pour toute 
transformation réversible, la quantité :

dq
~T

est une différentielle totale exacte.

Posons alors : =  rfS.

La fonction S est appelée Tentropie du système. Pour
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10 l ’ÉLECTROCHIMIE ET l’ÉLECTROMÉTALLURGIE

chaque état d’un système donné, l’entropie a une valeur 
déterminée.

Cette fonction possède la remarquable propriété sui
vante : toutes les fois qu’un système isolé se transforme, 
son entropie augmente.

Remarque. — Nous avons vu précédemment (au n° 8)
que la quantité dq n’était pas en général une dilféren-

1 .iielle totale exacte. On voit donc que — joue ici le rôle 
de facteur intégrant.

12. U tilisation  des  p r in c ip e s  d e  thermodynamique  orr 
p r é c è d e n t . —  Pour utiliser les principes de thermo
dynamique que nous venons d’exposer, on peut employer 
trois méthodes différentes.

La plus simple de ces méthodes consistera à faire 
parcourir au système considéré un cycle fermé et à 
écrire que d’après le principe de l’équivalence on a :

Sq =  S.

En outre, dans le cas où le cycle décrit est entière
ment réversible, on pourra encore écrire que d’après le 
principe de Carnot on a :

La seconde méthode est ordinairement d'une appli
cation plus compliquée, mais elle présente un grand 
caractère de généralité. Elle consiste à exprimer analy
tiquement que les variations élémentaires d’énergie et 
d’entropie </U et e?S sont des différentielles totales 
exactes.

Supposons par exemple que l’état d’un système soit
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fonction de deux variables indépendantes x  et y. For
mons l’expression de la variation élémentaire d’énergie. 
Cette expression sera de la forme :

dU =  F {x,  y )  d x  -j- cp [x,  y ) d y .

Exprimons que cfU est une différentielle totale exacte. 
On a :

d F    â<p

d y  d x

On procéderait de la même façon pour l’entropie. „ Q
Enfin, la troisième méthode consiste à considérèr 

certaines fonctions ordinairement appelées potentiels 
thermodynamiques, qui dépendent à la fois de l’énergie 
et de l’entropie et dont les propriétés générales ont été 
déterminées une fois pour toutes.

En même temps que ces fonctions, nous définirons 
les notions importantes de chaleur compensée et de 
chaleur non compensée.

13. P o t e n t ie l s  th erm od yn am iqu es . — Il est utile de 
préciser d’abord certains points pour mieux fixer les 
idées :

Ici ta désignera spécialement le travail extérieur 
accompli par le système et q la chaleur que ce système 
absorbe et qui est fournie parle milieu ambiant. D’autre 
part nous poserons :

AU =  Ua — U,.

La formule (2) s’écrira alors :
J q — 5 =  U, — U, (9)

Enfin — et cette dernière observation est essentielle 
— nous supposerons jusqu’à la fin du présent para-
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graphe que toutes les transformations étudiées sont iso- 
..thermiques.

Cela établi, considérons l’une de ces transformations. 
-On a T =  Cle et par suite on peut écrire :

Supposons que cette transformation ne constitue pas 
un cycle fermé et qu’elle soit réversible. En désignant 
par S, et S2 les valeurs initiale et finale de l’entropie du 
système étudié, on a ici :

■et en remplaçant dans cette égalité J  ̂  par sa valeur 
trouvée plus haut, il vient :

•ou

Mais lorsque la transformation considérée n’est pas 
réversible, la relation précédente n’est plus satisfaite et 
Ton a toujours :

1 < T (S, -  S,).
Posons alors : q =  T (S2 — SJ — q' (10)

q' étant une quantité essentiellement positive qui 
«’annule quand la transformation est réversible.

La quantité de chaleur T (S2— S,) est appelée chaleur 
■<compensée et q' chaleur non compensée.

La grandeur JT (S2 — SJ est dite travail compensé et 
ia  grandeur J q', travail non compensé.

Dans la formule (9) remplaçons q par sa valeur donnée 
par (10). On a :

J [T (S* -  SJ -  q'} -  G =  V , — Uj
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13-THERMODYNAMIQÜE 

ou (L't — JTSJ — (U, — JTS2) =  6 +  iq' (11)

La fonction : § =  U — JTS

est appelée énergie utilisable, énergie libre ou potentiel 
thermodynamique interne du système.

La relation (H) peut s’écrire :

2 &  “ 1“  ^ ç ' ·

Or Jq1 est positif et s’annule quand la transformation* 
devient réversible. Donc :

1° Dans toute transformation non réversible, le travail 
extérieur est inférieur à la diminution du potentiel ther
modynamique interne ;

2° Dans toute transformation réversible, le travail 
extérieur est égal à la diminution du potentiel tbermo- 
dvnamique interne.

Ce dernier résultat peut encore s’exprimer comme if 
suit :

Physiquement, le potentiel thermodynamique interne 
représente la quantité maximum de travail que peut 
fournir le système lorsqu’il évolue de façon réversible.

Lorsque les forces extérieures agissant sur le système 
considéré admettent un potentiel1 Q, on appelle ■poten
tiel thermodynamique total ou simplement potentiel 
thermodynamique la fonction :

<j> =  r i +  a .

Dans toute transformation isolhermique réversible, 
le potentiel thermodynamique reste constant.

Si la transformation n’est pas réversible, le potentiel

i. Dans doux cas particuliérement im portants, transformation sous 
pression constante et transformation à volume constant, on est cer
tain que les forces extérieures adm ettent un potentiel. Dans le pre
mier cas, on a : Q =  p v  -|- Cl° et dans le second cas Q =  G1*.
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thermodynamique diminue et sa variation est égale au 
travail non compensé changé de signe.

Tout ce qui précède nous permet d’énoncer la règle 
suivante :

Pour qu’une modification isothermique d’un système 
soit possible, il faut que la chaleur non compensée soit 
nulle (réversibilité) ou positive (irréversibilité), ou 
encore que le potentiel thermodynamique du système 
reste constant (réversibilité) ou diminue (irréversibilité).

Enfin, on peut affirmer qu’un système est dans un 
état d’équilibre stable lorsque son potentiel thermody
namique est minimum.
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CHAP I T RE  II

P H Y S I C O C H I M I E

14. P o i d s  m o l é c u l a i r e s  e t  a t o m i q u e s . — On sait 
que l’étude des phénomènes physiques et chimiques a 
conduit à admettre que la matière n'était continue qu’en 
apparence et qu’elle.était en réalité constituée par des 
particules très petites appelées molécules, chaque molé
cule étant elle-même formée, sauf de rares exceptions, 
par plusieurs parties plus petites nommées atomes.

On sait qu’un certain nombre de méthodes physiques 
(dont nous allons étudier quelques-unes) permettent de 
comparer approximativement les poids des molécules 
des différents corps. Des analyses chimiques permettent 
ensuite de comparer avec plus de précision les poids des 
atomes de ces corps. Actuellement, tous les poids ato
miques et moléculaires sont rapportés au poids atomique 
de l’oxygène qui est pris par convention égal à 16. Le 
poids atomique exact de l’hydrogène est alors 1,008.

15. H ypoth èse  d ’A vogaddo. — Àvogadro a émis l'hy
pothèse que sous la même pression et à la même tem
pérature, des volumes égaux de différents gaz renferment 
tous le même nombre de molécules.

Rappelons qu’on déduit de là que le poids moléculaire 
d’un corps est égal au produit de sa densité de vapeur 
par le nombre constant 29.
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Les valeurs ainsi obtenues ne sont qu’approxima
tives.

Volume de la molécule-gramme. — Mous avons vu 
que les poids moléculaires étaient des nombres abstraits 
servant simplement de termes de comparaison, mais 
n’exprimant aucun poids réel. Pour la commodité des 
calculs, on convient d’appeler molécule-gramme d’un 
corps, son poids moléculaire représentant des grammes. 
La molécule-gramme n’a donc aucune réalité phy
sique. Mais il est clair que les molécules-grammes 
des différents corps contiennent toutes le même nombre 
de molécules réelles.

Gela posé, il résulte de l’hypothèse d’Avogadro que 
les molécules-grammes des différents gaz placés dans 
les mêmes conditions de température et de pression, 
occupent toutes le même volume. L’expérience montre 
que ce volume est approximativement égal à 22,4 litres 
à la température de 0° et sous la pression de 76 centi
mètres de mercure.

Ainsi, 2 grammes d’hydrogène, 32 grammes d’oxy
gène, 74 grammes de chlore, 44 grammes d’anhydride 
carbonique, occupent tous à 0“ et sous la pression de 
1 atmosphère, un volume qui est sensiblement égal à 
22,4 litres.

16. Lois d e  R a o u l t  e t  d e  V a n ’t  H o f f . —  Les densilés 
de vapeur sont loin d’être les seules grandeurs physi
ques qui soient liées aux poids moléculaires des corps. 
Certaines propriétés des dissolutions dépendent égale
ment des poids moléculaires des substances dissoutes, 
et des lois très remarquables furent découvertes à ce 
sujet par Raoult et par Van’t Hoff. Les lois de Raoult
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PHYSICOCHIMIE 17

sont relatives à la cryoscopie, à la lonométrie et à l’ébul- 
lioscopie et celle de Yan’t Hoff est relative à la pression 
osmotique.

■17. C r y o s c o p i e . — Lorsqu’on dissout une substance 
dans un liquide, le point de congélation de ce liquide 
s’abaisse.

Désignons par :
M le poids moléculaire de la substance dissoute.
p le poids qu’on a fait dissoudre de cette substance.
P le poids du dissolvant.
A l’abaissement de son point de congélation (cet 

abaissement étant la différence entre la température de 
la congélation avant la dissolution et la température de 
la congélation après la dissolution).

A une constante spéciale au dissolvant.
Entre ces différentes grandeurs, on a la relation :

Cette loi ne s’applique qu’aux dissolutions modérément 
concentrées et surtout qui ne conduisent pas l’élec
tricité.

Remarque I. — En règle générale, les cristaux qui se 
forment au moment de la congélation ne sont constitués 
que par le dissolvant. Il doit d’ailleurs en être ainsi 
pour que la loi ci-dessus soit applicable et si les cris
taux formés au début de la congélation étaient consti
tués non seulement par le dissolvant mais aussi par la 
substance dissoutes cette loi serait en défaut. Cela aura 
lieu si le dissolvant et le corps dissous possèdent des 
propriétés chimiques Lrès voisines et tout particulière-

2
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ment s’ils sont isomorphes. Le corps dissous et le dis
solvant forment alors dans les cristaux une solution 
solide.

Remarque II. — Il résulte de la relation précédente 
que rabaissement du point de congélation est le même 
toutes les fois qu’on dissout une molécule-gramine d’une 
substance quelconque dans un poids déterminé du 
même dissolvant (à condition bien entendu que les dis
solutions ainsi obtenues satisfassent aux conditions 
énoncées ci-dessus.)

En effet dans la relation (12) faisons : 
p  —  M.

Cette formule devient alors :

et l’on voit que A a bien la même valeur quelle que 
soit la substance dissoute.

Remarque III. — La constante A est souvent nommée
constante, cryoscopique. Quelquefois, ce sont les cons- 

A Atantes ou y que l’on appelle ainsi. Enfin, toutes 
ces constantes reçoivent encore le nom A’abaissement 
moléculaire. Afin de permettre d’éviter les erreurs 
auxquelles ces différentes conventions peuvent donner 
lieu dans l’emploi des tables, nous donnons ci-dessous 
la valeur de la constante A de la formule (12) dans le 
cas de l’eau. Cette constante se trouvant dans toutes 
les tables pourra par suite servir de point de repère 
pour les constantes cryoscopiques des autres liquides, 
qu’il y aura lieu suivant les cas de prendre telles 
quelles ou de multiplier par 100 ou par 1.000.
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Pour l'eau, on a :
A =  1860.

18. E b u llio sc o pie . — Lorsqu’on dissout une subs
tance dans un liquide, le point d’ébullition de ce liquide
s’élève.

Désignons par :
M, p et P les mêmes quantités que précédemment.
A l’élévation du point d’ébullition du dissolvant.
B une constante spéciale à ce dissolvant.
Entre ces différentes grandeurs, on a la relation :

Cette loi ne s’applique qu’aux dissolutions modéré
ment concentrées et surtout qui ne conduisent pas 
l'électricité.

Remarque I. — Pour que la loi de l’ébullioscopie 
soit exactement applicable, il est indispensable que la 
tension de vapeur du corps dissous soit négligeable à 
la température à laquelle on opère.

Remarque II. — On verrait comme à la remarque II 
du n° 18 que l’élévation du point d’ébullition est le 
même toutes les fois qu’on dissout une molécule- 
gramme d’une substance quelconque dans un poids 
déterminé du môme dissolvant.

Remarque III — Pour l’eau, B =  §20.

19. T o n o m é t r ie . — Lorsqu’on dissout une substance 
dans un liquide, la force élastique maximum de la 
vapeur de ce liquide diminue.
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Désignons par :
M, p et P les mêmes quantités que précédemmenl. 
/ l a  force élastique maximum de la vapeur du liquide 

avant la dissolution.
/ '  la force élastique maximum de la vapeur de ce 

liquide après la dissolution.
C une constante spéciale au dissolvant.
Entre ces diflérentes grandeurs, on a la relation :

Cette loi ne s’applique qu’aux dissolutions modérément 
concentrées et surtout qui ne conduisent pas l'électricité.

Remarque I. — Pour que la loi de la tonométrie soit 
exactement applicable, il est indispensable que la 
tension de vapeur du corps dissous soit négligeable à la 
température à laquelle on opère.

f  — fRemarque II. — Le rapport est ordinairement 
appelé abaissement relatif de la force élastique maximum. 
On verrait comme à la remarque II du n° 18 que cet 
abaissement relatif est le même toutes les fois qu’on 
dissout une molécule-gramme d’une substance quel
conque dans un poids déterminé du même dissolvant.

Remarque III. — Pour l’eau, C =  18,5.

20. P ression  osm o tiqu e .

A Paroi semi-perméable — On appelle paroi semi- 
perméable une paroi qui peut être traversée par le 
liquide dissolvant d’une solution mais qui arrêtelecorps 
dissous.

On peut obtenir une très bonne paroi seini-perméable
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de la façon suivante : On prend un vase de porcelaine 
poreuse qu’on remplit d’une solution de sulfate de 
cuivre. Puis, on plonge ce vase dans une solution de 
ferrocyanure de potassium. Les deux solutions pénè
trent dans la porcelaine poreuse l’une par la paroi 
interne, l’autre par la paroi externe et il se forme dans 
les pores de cette porcelaine un précipité gélatineux de 
ferrocyanure de cuivre. La paroi pourra alors être tra
versée par l’eau d’une dissolution, mais arrêtera la subs
tance dissoute. Le vase ainsi obtenu 1 est ordinairement 
appelé cellule de Pfeffer.

B. Fait fondamental et définition de la pression osmo
tique.— Plaçons une solution dans la cellule de Pfeffer et 
mettons l’intérieur de cette 
cellule en communication 
avec un manomètre. Puis 
plongeons la cellule dans 
de l’eau pure. On constate 
alors que la pression indi
quée par le manomètre s’é
lève progressivement jus
qu’à une certaine valeur 
maximum. Cette pression linale est par définition la 
pression osmotique.

L’ensemble de l’appareil constitue un osmomètre.
On peut admettre que la pression osmotique résulte 

de l’attraction exercée par le corps dissous sur le liquide 
dissolvant.

C. Loi de Van’t  Hoff. — Les pressions osmotiques 
sont régies par la loi très remarquable que voici :

1. Ce vase doit être so igneusem ent lavé après sa préparation.
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La pression osmotique d’une solution est égale à la 
pression quexercerait la substance dissoute si à la tenu- 
pérature de iexpérience cette substance était gazeuse et 
occupait le même volume que la solution.

Cette loi ne s’applique qu’aux solulions modérément 
concentrées et surtout qui ne conduisent pas l’électricité.

De la loi de Yan’t IIolT dérivent les corollaires sui
vants :

i° A une même'température, la pression osmotique 
est la même pour toutes les solutions contenant le même 
nombre de molécules de substance dissoute dans l’unité 
de volume.

On voit que ce corollaire ne fait qu’appliquer aux dis
solutions et sous une forme à peine diirérente le prin
cipe qu’Avogadro avait proposé pour les gaz (n° 15).

2° La pression osmotique est proportionnelle à la con
centration de la dissolution.

Ce corollaire n ’est que l’application de la loi de 
Mariotle aux dissolutions.

3° La pression osmotique augmente avec la tempéra
ture et elle est proportionnelle au binôme de dilatation 
1 a.t. (t représentant la température et a le coefficient 
de dilatation des gaz).

On reconnaît ici la loi de Gay-Lussac.
4° Lorsqu’une dissolution contient dans 22,4 litres de 

liquide une molécule-gramme de substance dissoute et 
que la température centigrade est 0°, la pression osmo
tique de cette dissolution est égale à 1 atmosphère.

C’est une application évidente de ce qui a été dit au 
sujet des gaz pour le volume de la molécule-gramme.

D. Formule. — Considérons deux dissolutions, l’une 
à la température de t° et contenant un poids quelconque,
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a grammes, de substance dissoute par litre, l’autre à 
la température de 0°et contenant une molécule-gramme 
(M grammes) de substance dissoute dans 22,4 1.

Désignons par H la pression osmotique de la première 
dissolution. La pression osmotique de la seconde est 
d’après ce qui précède égale à 1 atmosphère ou 76 cen
timètres de mercure. Écrivons que les pressions osmo
tiques sont proportionnelles aux concentrations et aux 
binômes de dilatation. On a :

a
II 1 I -|-al
76“ ~  M X  TT-

22,4

ce qu’on peut écrire :

76 M x  i
22.4 ol

i
Or — -t- t  =  273 -|- t =  T, température absolue.
On aura donc en fin de compte :

a
T  T
M X  273

22.4

2 1 . D épenda nc e  mutuelle  des  ph é n o m è n e s  ckyosco-

PIQUES, ÉBULLIOSCOPIQUES, TONOMÉTRIQUES ET OSMOTIQUES.

— Ces divers phénomènes sont liés les uns aux autres. 
Ainsi lorsque pour une dissolution connue on donne 
l’une des quatre grandeurs :

Abaissement du point de congélation du dissolvant ; 
Élévation de son point d’ébullition ;
Abaissement relatif de la force élastique maximum de 

sa vapeur ;
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Pression osmotique;
11 est possible de calculer les trois autres (même si la 

solution conduit l’électricité).
Ce calcul repose sur des considérations purement 

thermodynamiques et n’implique aucune hypothèse sur 
la constitution moléculaire du corps dissous.
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V I T E S S E S  D E S  R É A C T IO N S

22. D éf i ni t  i o n . —· Considérons une réaction dans- 
laquelle se produit, un certain corps A. Soient a: le poids, 
de ce corps existant dans l’unité de volume à un ins
tant 9 et x  -f- Ax le poids du même corps existant dans 
l’unité de volume à l’instant 0 +  A9. On appelle vitesse 
de la réaction à l’instant 9 la limite vers laquelle tend, 
le rapport ^  lorsque A9 tend vers zéro.

En désignant cette vitesse par V, on peut donc écrire 

v  _  d x
'  ~  "de

2 3 .  I nflu en ce  de  la tem pé ra t u re . — Les vitesses- 
d’une môme réaction à des températures différentes et 
toutes les autres conditions étant identiques dépendent 
de ces températures d’après une relation qui est de la
forme .

V =  K aT.

Dans cette relation T représente la température 
absolue, K et a sont des constantes particulières à la 
réaction considérée.

2 4 .  I nfluence  des concentrations. L oi d’action  de 

masse ( G uldberg  et  W aage) .  — Considérons l e  pre-
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mier membre d'une réaction exprimée en molécules1 
(ou d’une façon plus générale en éléments autonomes) :

a \  +  6B + ....... =  .......

les coefficients a, ô, etc., étant entiers et irréductibles.
Soient C1( C,, etc., les concentrations 2 des corps 

A, B, etc.
La vitesse de la réaction est alors donnée par une 

relation de la forme :

V  =  KCp» < V .......

Dans cette relation, K est une constante particulière 
à la réaction considérée et dépendant en ou tre3 de la 
température <à laquelle cette réaction se produit.

La loi d’action de masse n ’est applicable que dans le 
cas de concentrations assez faibles.

1. Ainsi, il ne faudrait pas partir de la réaction :
AzO +  O = .....

niais de la réaction :
2 AzO +  O" = .....

2. En principe, les concentrations sont exprimées en nombre de 
molécules-grammes par unité de volume.

3. K peut encore dépendre d’autres facteurs physiques, la lumière 
par exemple.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Les principes de la thermochimie étant étudiés dans 
tous les cours élémentaires, il n’y a pas lieu d’y revenir 
ici. Mais il n’est pas inutile de préciser d’une part, le 
sens de la notation ordinairement adoptée eL d’auti’e 
part les limites d’application des principes de Berthelot.

25. N otation. — Lorsqu’une réaction est suivie de 
l’indication de la chaleur dégagée ou absorbée, il faut 
ordinairement entendre que les symboles de cette réac
tion représentant les poids atomiques en grammes, le 
nombre exprimant la quantité de chaleur représente 
des grandes calories.

Ainsi la réaction : 211 -f- 0 =  H"0 liquide -fi- 69e 
signifie que 2 grammes d’hydrogène se combinent à 
16 grammes d’oxygène pour donner 18 grammes 
d’eau à l’état liquide, en dégageant 69 grandes calories.

La convention ci-dessus qui peut paraître bizarre a 
été faite à cause des quantités de chaleur généralement 
considérables mises en jeu dans les phénomènes chi
miques et pour éviter l’emploi de nombres trop grands.

20. A pplication d u  principe d e  thermochimie dit d e  

l’état initial e t  de l’état final. — Ce principe est
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absolument rigoureux, mais ¡1 ne faut pas perdre de vue 
qu’il n’est applicable que lorsque les forces extérieures 
admettent un potentiel, par exemple lorsque la trans
formation a lieu à pression constante ou encore à volume 
constant. La base thermodynamique de ce principe a 
été exposée au n° 7.

27. A pplic a tio n  du pr in c ipe  du travail maxim um . —  

Considéré au point de vue théorique, le principe du 
travail maximum est faux. Il est d’ailleurs quelque
fois démenti par les faits. Cependant, ce principe est 
vérifié par l’expérience dans la grande majorité des 
cas et par suite il présente une incontestable uti
lité pratique, analogue à celle des anciennes lois de 
Berthollet et d’ailleurs plus grande que cette der
nière.

La prévision des réactions doit être basée sur les 
principes généraux actuellement connus de la thermo
dynamique. C’est ainsi qu’on a pu dire :

Dans un système isolé, une réaction chimique n’est 
possible que si elle entraîne une augmentation de l’en
tropie du système.

Cette loi ne présente guère d’utilité pratique. Mais 
la considération des potentiels thermodynamiques ou 
encore celle de la chaleur compensée et de la chaleur 
non compensée peu t1 nous fournir des propositions 
plus immédiatement applicables.

Dans la relation (10) :

q =  T(S3 -  s j  -  q'

1. Dans ce qui suit, nous admettrons que toute la chaleur dégagée 
passe dans le milieu ambiant ou que ce milieu fournit toute la chaleur 
absorbée de telle façon que la transformation chimique puisse être 
considérée comme isothermique.
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q représentait la chaleur absorbée par le système. La 
chaleur dégagée est évidemment — q et l’on a :

—  5 —  T (S t  —  S t ) - p  ?'■

1° Si la transformation est réversible, q' =  0 ; la 
chaleur dégagée prend alors le signe de la différence 
S, — S2; celle-ci peut -être positive ou négative.

2° A mesure que la transformation s’écarte des con
ditions de la réversibilité, q' (essentiellement positif) 
augmente et finit dans tous les cas par donner son 
signe à l’expression de la chaleur dégagée qui devient 
alors toujours positive.

Ces considérations permettent d’apercevoir la raison 
de la confirmation expérimentale fréquente du principe 
du travail maximum et en même temps l’origine de la 
part d’erreur qu’il contient :

L’erreur réside dans la confusion entre la chaleur 
totale et la chaleur non compensée qui seule est tou
jours positive. La vérification expérimentale fréquente 
résulte du fait que dans un très grand nombre de réac
tions (celles qui s’accomplissent loin de la réversibilité), 
la chaleur non compensée constitue la majeure partie 
de la chaleur totale.

Nous sommes en outre conduits à la règle pratique 
suivante :

Le principe du travail maximum est vérifié d'autant 
plus souvent que les conditions dans lesquelles s'accom
plissent les changements chimiques étudiés sont plus 
éloignées de celles pour lesquelles il y  aurait équilibre.

Ainsi le principe du travail maximum aura de très 
grandes chances d’être confirmé par l’expérience dans 
le cas de réactions vives ou violentes.
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S T A T I Q U E  C H IM IQ U E

28. D issocia tion  et éq u ilibres  c h im iq u e s . — Dans 
certains cas la décomposition d’un corps par la chaleur 
peut se poursuivre sans limite, môme en vase clos. 
Mais le plus souvent, cette décomposition est limitée 
par la recombinaison des produits auxquels elle a donné 
naissance. 11 s’établit alors un état d’équilibre entre les 
deux réactions inverses de décomposition et de recom
binaison. Cet équilibre particulier est appelé équilibre 
chimique et la décomposition prend le nom de dissocia
tion.

Pour indiquer que la réaction est réversible, on sépare 
ses deux membres par le symbole Ainsi, lorsqu’on 
porte en vase clos de la vapeur d’eau à la température 
de 1 200°, on a la réaction :

1120 ;H  2H +  O.

Pour pouvoir appliquer directement la loi d’action de 
masse (voir nos 24 et 32) il est commode d’exprimer 
immédiatement la réaction en molécules; on écrira donc 
de préférence :

2H20 TA 2H2 +  O2.

29. Loi des  p h a s e s . — Cette loi permet de déterminer 
le nombre de variables indépendantes dont dépend
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l'équilibre d’un système chimique. Nous verrons qu’elle 
est en outre applicable à ceux des équilibres physiques 
qui sont analogues aux équilibres chimiques.

Le nombre des variables indépendantes dont dépend 
l'équilibre de pareils systèmes porte le nom de variance.

Avant d’indiquer les variables dont dépend ordinaire
ment l’équilibre d’un système chimique, donnons 
d’abord quelques renseignements sur les autres gran
deurs qui vont intervenir dans la loi des phases.

A. Phases. — On appelle phases d’un système les 
différents milieux homogènes dont se compose ce sys
tème.

Ainsi le mélange de plusieurs gaz simples ou com
posés constitue une seule phase.

Le mélange de plusieurs liquides constitue égale
ment une seule phase (à condition toutefois que ces 
liquides soient réellement miscibles).

Enfin, dans un mélange de plusieurs solides, le 
nombre des phases est égal à celui des corps simples ou 
composés différents qui sont contenus dans le mélange.

Exemples. — Dans le système :

CO:iCa TU CaO 4 - GO2 
Solide. Solide. Gaz.

¡1 y a trois phases dont deux phases solides et une 
phase gazeuse.

Dans le système :
2111 IP 4 - 12
Gaz. Gaz. Gaz.

il n’y a qu’une seule phase qui est gazeuse.

B. Nombre des constituants indépendants d'un sys-
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dème. — Les constituants (l'un système sont les corps 
simples ou composés dont l’ensemble forme ce système. 
Ainsi dans chacun des deux exemples donnés précé
demment, il y avait trois constituants.

Le nombre des constituants indépendants d’un sys
tème est le nombre minimum de constituants dont on 
serait obligé de prendre des poids convenables pour 
pouvoir réaliser le système considéré si l’on fixait à 
l’avance et arbitrairement les poids que devraient alors 
avoir tous les constituants de ce système.

En règle générale, lorsqu'un système comprend n 
-constituants reliés par une réaction, il y a n — 1 consti
tuants indépendants.

Ainsi dans chacun des systèmes précédents il y avait 
deux constituants indépendants.

C. Grandeurs dont dépend ordinairement l'équilibre 
des systèmes chimiques. — Ces grandeurs sont :

La température.
La pression.
Les compositions centésimales des phases.

Remarque. — On peut facilement se rendre compte 
du fait que le poids total d'une phase ne peut avoir 
aucune influence sur l’état d’équilibre d’un système. En 
effet considérons un système en équilibre et au moyen 
d’un dispositif mécanique quelconque, par exemple un 
robinet que nous fermerons, isolons une partie d’une 
phase du reste du système. 11 est clair que l’équilibre 
-subsistera.

Enoncé de la loi. — Soient :
cp le nombre des phases d’un système en équilibre.
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c le nombre de ses constituants indépendants.
x  la variance de ce système.
Entre ces différentes grandeurs, on a la relation :

x  =  c +  2 —  <p.

Cette loi remarquable a été découverte par Willard 
Gibbs.

Exemples d'application. — Pour le système 
CCFCa 7 2  Cad +  CO2 

la loi des phases donne :
æ =  2 +  2 -  3 =  1.

Ce système est donc monovariant. Remarquons 
d’abord que chaque phase étant formée par une seule 
combinaison définie, les compositions centésimales des 
phases seront ici forcément constantes.

Les variables seront donc la température et la pres
sion. Mais une seule de ces variables est indépendante 
puisque le système est monovariant et l'expérience 
montre en effet qu’à chaque température correspond une 
pression déterminée qui limite à la fois la décomposition 
et la recombinaison. On sait que celte pression est 
appelée tension de dissociation.

Considérons maintenant le système :

2HI 2=1 H2 +  P .

La loi des phases donne ici :

x  — 3 +  2 —  l  =  3.

Ce système est donc trivariant c’est-à-dire que des 
quatre variables :

Température ;
3
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Pression ;
Rapport (lu poids d’hydrogène libre au poids total de 

la phase gazeuse ;
Rapport du poids d’iode libre au poids total de la 

phase gazeuse ;
Trois seulement sont indépendantes.

Remarque I. — Lorsqu’on limite par une condition 
les variations que peut éprouver la composition centé
simale d’une phase d’un système, la variance de ce sys
tème diminue d’une unité.

Par exemple, si le système précédent a été obtenu 
uniquement par la dissociation d’une certaine quantité 
d’acide iodhydrique sans qu’on ait introduit une quantité 
supplémentaire d’hydrogène ou d'iode, les poids d’hy
drogène et d’iode libre du système considéré sont cer
tainement dans le rapport de 1 à 127 et la variance de 
ce système devient :

3 — 1 = 2 .

Remarque II — La loi des phases s’applique égale
ment à ceux déséquilibrés physiques qui sont analogues 
aux équilibres chimiques.

Soit par exemple le cas d’un liquide surmonté de sa 
vapeur. Cet équilibre peut être représenté par la rela
tion :

liquide 7~*~ vapeur.

La loi des phases donne alors :
x =  1 +  2 — 2 =  t.

On sait en effet que ce système est monovariant puis- 
qu’à toute température correspond une pression déter
minée appelée force élastique maximum de la vapeur
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du liquide à la température de l'expérience, pression 
qui limite à la fois l’évaporation et la liquéfaction.

30. D éplacem ent  d e  l ’é q u il ib r e . — Il ne suffit pas 
pour les applications de connaître le nombre de variables 
indépendantes dont dépend l’équilibre d’un système 
donné. Il est en outre très important de savoir dans 
quel sens se déplacera cet équilibre, c’est-à-dire quelles 
modifications intérieures éprouvera le système, si l’on 
agit sur l’une des variables.

Si c’est sur l’un des facteurs énergétiques, pression 
ou température, que l’on agit, le déplacement de l’équi
libre est régi par une loi très générale dite loi de modé
ration. Si c’est la composition centésimale de l’une des 
phases qu’on modifie, le déplacement de l’équilibre est 
régi par la loi d’action de masse.

3 1 .  L o i de m odération  ( L e C h a t e l ie r  et  V an’t H o ff) . 

— Cette loi peut être énoncée de la façon suivante :
Etant donné un système en équilibre, si l’on fait 

varier très peu la pression ou la température, le dépla
cement de l’équilibre tend à s’opposer à cette variation 
initiale.

Ainsi dans la région des températures où peut avoir 
lieu la réaction réversible :

A ■ /} +  O2 7ZÜ 2AzO

toute élévation de température détermine la formation 
' d’une certaine quantité d’oxyde azotique parce que cette 

formation est endothermique1 et tout abaissement de 
température détermine la dissociation d’une certaine

•1. On a : A" - f  0 ! =  2 AsO — 43®,2.
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quantité de ce corps, puisque cette dissociation est exo
thermique.

La loi de modération est applicable à ceux des équi
libres physiques qui sont analogues aux équilibres chi
miques.

32. Loi d ’action  de masse a p pl iq u é e  aux é q u il ib r e s  

c h im iq u e s . — Considérons une réaction réversible expri
mée en molécules 1

a A +  6B +  .....  a ' A' +  6'B' + ......

les coefficients
a , b , e tc., a ’, b ', etc.

étant en outre entiers et irréductibles.
Soient Cj, C2, etc., les concentrations des corps du 

premier membre et y,, y2, etc., les concentrations des 
corps du second membre. Nous supposerons que toutes 
ces concentrations sont suffisamment faibles pour qu’on 
puisse appliquer la loi d’action de masse.

La vitesse de la réaction directe sera d’après cette 
loi :

V =  K C / C2"......

La vitesse de la réaction inverse sera de même :

V' =  K'-fj“' y./'.....

Il y aura équilibre au moment où 

V =  V'

car alors la quantité de n’importe quel corps de la réac
tion, formée pendant l’unité de temps est égale à la 
quantité de ce corps détruite pendant le même temps.

1. Ou d une façon plus générale en éléments autonomes.
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Eu remplaçant V et V' par leurs valeurs dans l’éga
lité précédente, il vient :

KC/1 C24.......— K’Yia'Ys4'..........

d’où l’on tire :
r . a r  b K 'W __ pie
Ti“' Y i ' · · ·  K

Cette constante est ordinairement appelée constante 
de réquilibre.

Nous avons indiqué à la fin du n° 30 le cas dans 
lequel il y a lieu d’appliquer la formule ci-dessus.

Le raisonnement qui précède nous montre la nature 
très particulière des équilibres chimiques. Ce sont des 
équilibres statiques.
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Théorie de l’électrolyse
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CHAPITRE PREMIER

D I S S O C I A T I O N  É L E C T R O L Y T I Q U E

3 3 . C la ssific a tio n  des co rps conducteurs d e  l’élec
t r ic it é . —  Les corps qui conduisent le courant élec
trique peuvent se classer en deux grandes catégories. 
On a :

1° Les conducteurs inaltérables. — Ce sont les conduc
teurs dans lesquels le passage du courant ne produit 
aucune modification d’ordre chimique. Tels sont par 
exemple les métaux.

2° Les conducteurs altérables ou électrolytes. — Ce 
sont ceux qui éprouvent des modifications d’ordre chi
mique et notamment des décompositions du fait du pas
sage du courant.

Sont électrolytes :
Les dissolutions des sels, acides et bases dans l’eau 

ou dans certains autres dissolvants.
Les sels fondus.
A un degré très faible, beaucoup de sels solides au 

voisinage de leur point de fusion *.
La décomposition d’un électrolyte par le passage du 

courant porte le nom d’ëlectrolyse.

1. C’est ainsi que le verre (silicate double de calcium et de sodium) 
laisse passer le courant en se décomposant lorsqu’il est chauffé vers
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34. F a its  fondam entaux  de l’é l e c tr o ly se . — Pour 
simplifier l’examen des phénomènes, éliminons tout 
d’abord l’action possible du dissolvant et électrolysons 
un sel fondu, du chlorure de sodium, par exemple. On 
constate que le chlore provenant de la décomposition 
se dégage au pôle positif et que le sodium est mis en 
liberté au pôle négatif.

Electrolysons maintenant une dissolution de chlorure 
de sodium dansl’eau. Le chlore se dégage encore autour 
du pôle positif, mais autour du pôle négatif il se forme 
de la soude caustique avec un dégagement d’hydrogène. 
Nous sommes tout naturellement conduits à penser 
qu’ici également du sodium a été mis en liberté au pôle 
négatif, mais qu’il a réagi sur l’eau d’après la réaction :

Na +  ILO =  NaOH +  H ^ .

Dans cette expérience, c’est le corps dissous et non 
le dissolvant qui a été décomposé par l’électrolyse. Nous 
verrons bientôt que ce fa it est général1.

Des expériences analogues à celles qui précèdent, 
répétées sur d’autres corps fondus ou dissous nous con
duiraient d’autre part à la loi qualitative suivante :

Dans toute électrolyse, le métal est libéré au pôle 
négatif, le métalloïde ou le groupement métalloï.dique 
est libéré au pôle positif.

Lorsque le corps électrolysé est un acide et que par 
suite il ne renferme pas de métal, c’est l’hydrogène qui 
est mis en liberté au pôle négatif.

Enfin, un autre fait important à constater est qu'au
cun phénomène apparent ne se produit entre les élec
trodes.

1. Mais le phénomène contraire peut quelquefois se produire.
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L’électrode positive est dite anode, l’électrode néga
tive, cathode et le récipient dans lequel on effectue 
l’électrolyse prend ordinairement le nom de voltamètre.

35. I o n isa tio n . T h é o r ie  d ’A r r h é n iu s . — Considérons 
un électrolyte constitué par une dissolution. D’après la 
définition même des électrolytes, cette dissolution est 
conductrice. Or, l’expérience montre que les liquides 
purs ne laissent pas passer le courant et en règle géné
rale, le corps dissous lui non plus n’est pas conducteur 
lorsqu’il est anhydre. On est donc conduit à penser que 
soit le dissolvant, soit le corps dissous, soit l’un et 
l’autre, possèdent lorsqu’ils sont réunis une constitution 
différente de celle qu’ils ont lorsqu’ils restent isolés.

Or, pendant une électrolyse, seul le corps dissous est 
décomposé par le courant tandis qu’en principe le dis
solvant reste intact. Cela tendrait déjà à faire penser 
que c’est le corps dissous qui a subi une modification 
dans sa constitution. Cette manière de voir reçoit pneA 
confirmation1 remarquable des mesures cryoscopiqües, 
ébullioscopiques, tonométriques ou de pression osmo
tique effectuées sur les électrolytes.

Nous avons vu au chapitre de la physicochimie que 
les lois de Raoult et de Van’t Hoff n’étaient pas appli
cables à celles des dissolutions qui sont des électrolytes. 
Ces dissolutions se comportent alors comme si elles 
renfermaient un nombre de molécules de substance dis
soute plus grand que celui qu’indique leur titre.

Arrhénius expliqua ce fait en admettant que lorsqu’on 
dissout un corps de constitution saline (sel, acide ou

1. Cette confirmation est très nette quant à la modification subie par 
le corps dissous, mais elle est insuftisante pour ce qui concerne le 
dissolvant. Il est probable qu'en réalité ee dernier est aussi modifié, 
mais de façon moins profonde.
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base) dans un liquide convenable, un certain nombre de 
•molécules de ce corps sont antérieurement à, toute action 
électrique extérieure et sous la seule influence du dis
solvant, décomposés en éléments appelés ions, ces ions 
étant constitués par des atomes ou par des groupements 
d’atomes jouant dans les phénomènes de physicochimie 
le même rôle que des molécules.

Pour expliquer les phénomènes d’électrolyse, Arrhé- 
nius admit en outre qu’antérieurement à toute action 
électrique extérieure, les ions portent des charges élec
triques positives ou négatives s’équilibrant de telle 
façon que la dissolution ne présente aucune électrisation 
apparente. Supposons qu’on plonge dans celte dissolu
tion deux électrodes chargées l'une positivement et 
l’autre négativement. Les ions chargés positivement 
vont être attirés par l’électrode négative, et les ions 
chargés négativement, par l’électrode positive. En arri
vant au contact des électrodes, ces ions perdront leur 
charge. L’équilibre attractif entre ions sera par suite 
rompu et les ions déchargés n’étant plus retenus seront 
mis en liberté. Mais en même temps qu’ils perdent leur 
charge, ces ions neutralisent celles des électrodes; pour 
maintenir constante la différence de potentiel, il faudra 
donc alimenter en électricité ; le circuit extérieur réu
nissant les deux électrodes et dans lequel on placera 
une source électrique sera alors parcouru par un cou
rant. On voit d’après ce qui précède que la conductibilité 
de l’électrolyte résulte d’un phénomène de convection1.

Nous avons dit que les ions étaient constitués par des 
atomes ou des groupements d’atomes électrisés. Puisque

d. Nous verrons au chapitre de la migration des ions que cette con
vection se produit non seulement au voisinage des électrodes mais 
dans tout l'électrolyte.
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les métaux se rendent au pôle négatif, c’est que les ions 
métalliques sont chargés positivement. Pour la raison 
analogue, les ions métalloïdiques seront chargés néga
tivement.

»
Les ions chargés positivement sont appelés ions élec

tropositifs ou encore cations parce qu’ils se rendent à 
la cathode. Les ions chargés négativement sont appelés- 
ions électronégatifs ou unions.

La dissociation sous l’action du dissolvant d'un cer
tain nombre de molécules de la substance dissoute en 
ions est en tous points comparable aux décompositions 
limitées que nous avons étudiées au chapitre de la sta
tique chimique.

Ainsi dans le cas d’une dissolution de chlorure de 
sodium, chaque molécule dissociée donnera deux ions 
et l’on aura la représentation symbolique :

+ —
N aC l 7~* N a -J- Cl.

De même, l’acide chlorhydrique, le chlorure d’ammo
nium, l’a/.otate de potassium, la soude caustique don
neront :

HCl ^  H +  Cl

AzH’-Cl T U  AzH‘ +  Cl

— -4-
AzO:sK 7 -*· AzU° -f- K

NaOII 711 N a +  OH

Nous verrons plus loin que la charge des ions peut 
être calculée. Pour l’instant, nous.nous contenterons 
de dire qu’un ion porte un nombre de charges égal 
à sa valence. Ainsi, les ions SCP et Zn étant bivalents 
porteront chacun deux charges et la décomposition par-
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tielle du sulfate de zinc sous l’action de l’eau se repré
sentera par :

— — 4- 4~
SOZn ~7~* SO'· 4" ^n ·

Le nombre d’ions pourra être supérieur à deux. Ainsi 
le sulfate de sodium, l'hydrate de calcium, l’acide phos- 
phorique, le chlorure d’or donneront :

----H- -l-
S 0 4N a2 T -*- SO4 -p  N a +  N a

+  4- — —
Ga(OH)- 7 ^  G a - |-  OH +  OH

.------ + + +
POHIs 7 7  PO1 -P H -P  H - p  i)

AuCI3 T 7 A u + -P  Ci +  Cl -p  Cl.

Les lois de la statique chimique seront applicables 
aux équilibres de l’ionisation.

Remarque I. — On peut s’étonner de ce que certains 
corps qui normalement réagissent sur l’eau, le sodium 
par exemple, ne le fassent pas lorsqu’ils sont à l’état 
d’ions. Il est naturel d’admettre que ces corps sont en 
quelque sorte immunisés par la charge électrique qu’ils 
portent. Us constituent alors ce qu’on appelle quelque
fois des isomères électrochimiques des atomes corres
pondants.

Le fait que certains groupements qui n’existent pas à 
l’état libre, S 0 ‘ par exemple, puissent exister à l’état 
d’ions s’expliquera de façon analogue.

Mais lorsque ces ions perdent leur charge au contact 
des électrodes, ils reprennent immédiatement leurs pro
priétés chimiques ordinaires. Ainsi l ion Na redevenu 
l’atome Na réagira sur l’eau. De même l’ion SO4 rede
venu le groupement SO4 se décomposera (sauf dans le 
cas de certaines réactions secondaires).
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Remarque II. — On peut encore se demander pour 
quelle raison les corps libérés aux deux électrodes sont 
toujours en quantités correspondantes, par exemple 
pourquoi lorsqu’on électrolyse du chlorure de sodium
le nombre d’ions Cl libérés à l’anode est égal au nombre
d’ions Na libérés à la cathode.

Ce fait s’explique très simplement par des considé
rations électrostatiques : si un ion Cl venait à être 
libéré sans qu’il en soit simultanément de même d’un
ion Na, l’électrolyte présenterait une électrisation posi
tive par suite de la perte d’une certaine quantité d’élec
tricité négative. Cette électrisation positive aurait non
seulement pour effet de retenir les autres ions Cl et de 
les empêcher de se déposer sur l’anode, mais aussi de
provoquer la séparation d'un ion Na. On conçoit donc 
aisément que les corps libérés aux deux électrodes soient 
toujours en quantités correspondantes.

36. C o e f f i c i e n t  d e  d i s s o c i a t i o n . — Dissolvons dans 
une certaine quantité de liquide N molécules d’un corps 
susceptible de s’ioniser.

Soit a un coefficient tel que Na des molécules précé
dentes soient dissociées. On a évidemment :

a ¿C. d .

Ce coefficient a qui exprime le rapport du nombre de 
molécules dissociées au nombre total des molécules dis
soutes est appelé coefficient de. dissociation.

Le nombre des molécules non dissociées (ou molé
cules neutres) sera :

N —  Na.

Supposons que chaque molécule dissociée donne
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q ions [q est ordinairement appelé indice de dislocation). 
Le nombre d’ions présents dans la solution sera :

PIxq.

Enfin, le nombre total d’éléments autonomes (molé
cules neutres et ions), sera d’après ce qui précède :

N —  N« -p  Nag =  N [1 +  Gï —  1)« | ·

Puisque les ions jouent dans les phénomènes de phy
sicochimie le même rôle que des molécules, c’est par le 
facteur

t  4 -  (g —  0  *

qu’il faudrait multiplier le nombre de molécules dissoutes 
indiqué par le titre d’un électrolyte, pour que les lois 
de Raoult et de Van’t Hoif lui soient applicables. D’après 
ces hypothèses, on aperçoit immédiatement que le cal
cul do a sera possible au moyen d’une mesure physi
cochimique.

Ainsi dans la formule de la cryoscopie (n° 18) :

Supposons que p soit exprimé en grammes. Le quo
tient, de ce poids de la substance dissoute par le poids 
moléculaire de cette substance représente alors évi
demment le nombre de molécules-grammes en disso
lution. — ■ est par suite proportionnel au nombre N de 
molécules réelles dissoutes et puisque à cause de la 
dissociation électrolytique ce nombre N doit être multi
plié par 1 -f- {q —  l)a pour que la loi de Raoult soit 
applicable à l’électrolyte, il devra en être de même de 

. La formule (12) devient alors :

A = A m t  t1 + ~ ‘H (13)

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



DISSOCIATION ÉLECTROLYTIQUE 40

Si le poids moléculaire M de la substance dissoute 
■est connu, a est alors la seule inconnue de l’équation 
(13) et par suite peut être calculé.

Les formules de l’ébullioscopie, de la tonométrie et 
-de la pression osmotique seraient modifiées de façon 
analogue.

Nous verrons au chapitre de la conductibilité des élec
trolytes que la comparaison de deux grandeurs appelées 
conductivité moléculaire et conductivité moléculaire 
limite, fournit une valeur du coefficient de dissociation 
a, qui coïncide en général avec celle qu’on déduit des 
mesures physicochimiques, ce qui constitue une remar
quable confirmation de la théorie d’Arrhénius. Les dif
férences constatées s’expliquent facilement par l’hypo
thèse de divers phénomènes secondaires.

37. Q u e l q u e s  a u t r e s  f a i t s  c o n f i r m a n t  l a  t h é o r i e  d e s  

i o n s . — 1° Chaleurs de dissociation. — Lorsqu’on étend 
la dissolution d’un composé ionisable, l’ionisation de ce 
composé augmente1 et ne tarde pas à devenir pratique
ment complète, c’est-à-dire qu’alors presque toutes les 
molécules du corps sont dissociées en ions. Des détermi
nations successives du coefficient a permettent d'ailleurs 
de suivre la modification. Or cette modification estaccom- 
pagnée d’un dégagement ou d’une absorption calorifique 
et l’on appelle chaleur de dissociation la quantité de 
chaleur dégagée ou absorbée par le composé passant de 
l ’état dissous non ionisé à l’état d’ionisation complète.

Ce phénomène calorifique est l’indice évident d’une 
transformation moléculaire.

d. D'après la théorie des équilibres chimiques. 11 suffit pour se rendre 
compte du fait ci-dessus d'appliquer la loi de modération (voir n° 31), 
en rem plaçant la pression ordinaire par la pression osmotique.

4
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Remarque. — Le sens dans lequel les variations de 
température modifient le degré d’ionisation se déduira 
facilement de la loi de modération (voir n° 31). Ainsi :

a) Quand la dissociation est accompagnée d'un déga
gement de chaleur, toute élévation de température déter
mine une diminution du coefficient a.

b) Quand la dissociation est accompagnée d'une 
absorption de chaleur, toute élévation de température 
détermine une augmentation de ce coefficient.

2° Chaleurs de neutralisation des acides par les 
bases. — On a constaté qu’en solution très étendue la 
chaleur dégagée par la combinaison d’un équivalent- 
gram m e1 d’un acide fort avec un équivalent-gramme 
d’une base forte était ordinairement voisine de 13’,7.

Ce fait s’explique de la façon suivante : lorsque des 
corps ionisables sont en solution, leurs réactions sont des 
réactions d’ions. Considérons alors dans une solution 
très étendue un équivalent-gramme d’acide chlorhy
drique par exemple, se combinant avec un équivalent- 
gramme de soude caustique. Nous aurons la réaction 
entre ions :

- r  — -f- — 4 - —
H - f  Cl -f- N a  +  OH =  N a +  Cl -+- H20 .

fl se formera une molécule-gramme d’eau et l’on voit 
que la quantité de chaleur 13%7 n’est attire que la 
chaleur de combinaison de l’ion-gramme H avec l’ion-
gramme OH. On s’explique alors que tout au moins en 
principe et à condition que le sel formé soit soluble, 
c’est-à-dire ionisable, cette quantité de chaleur dégagée

1. Voir au chapitre su ivan t (lois do Faraday) la défin ition  de l'équi
valen t-gram m e <l'un com posé.
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soit indépendante de l’acide et de la base qui réagissent 
puisque la réaction se réduit toujours à la combinaison 
des ions II et OH.

3 Existence de propriétés communes à tous les 
acides. — Toutes les solutions des acides sont neutra- 
lisables par les bases. Presque toutes rougissent la tein
ture de tournesol, l’hélianthine, décolorent la phtaléine 
du phénol qu’on a fait virer au rouge violacé au moyen 
d’une base, décomposent certains sels comme les car
bonates, attaquent un grand nombre de métaux, eLc.

Cette communauté de propriétés s’explique facilement 
si l'on remarque que tous les acides en solution con
tiennent des ions H.

On peut dire alors :
Les propriétés communes à tous les acides dérivent des 

propriétés de l'ion H '.

4° Existence de propriétés communes à toutes les 
bases. — Toutes les solutions des bases neutralisent les 
acides. Presque toutes ramènent au bleu la teinture de 
tournesol, a.u jaune l’hélianthine, font virer la phtaléine 
du phénol au rouge violacé, etc.

Cette communauté de propriétés s’explique facilement 
si Ton remarque que toutes les hases en solution con
tiennent des ions OH.

On peut dire alors :
Les propriétés communes à toutes les bases dérivent 

des propriétés de l'ion OH.

i.  11 est in téressant de rem arquer que les acides parfaitem ent privés 
d’eau n ’ont pas d’action sur les réactifs colorés.
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5° Force des acides et des bases. — La détermination 
du coefficient de dissociation a pour des solutions 
aqueuses de différents acides ou bases prises dans des 
conditions identiques montre que les acides ou les bases 
forts sont beaucoup plus ionisés que les acides ou les 
bases faibles.

Ainsi, alors qu’en solution aqueuse uni-équivalente1 
le coefficient de dissociation des acides azotique et 
chlorhydrique est égal à , celui de l’acide borique 
n’est dans les mêmes conditions que y--· t,,,, .

L’influence du degré d’ionisation sur la force d’un 
acide ou d’une base s’explique facilement d’après ce
qui précède puisque si l’acide ou la base est très ionisé,

+ —
il y aura beaucoup d’ions II ou OH dans la solution.

Cependant, le degré d’ionisation ne fait certainement 
connaître qu’une des faces de la question. Ainsi le coef
ficient de dissociation de l’acide sulfurique en solution 
aqueuse uni-équivalente n’est que ·

6° Disparition des caractères analytiques d’un corps 
lorsqu’il fait partie de certaines combinaisons. — Con
sidérons deux solutions l’une de sulfate de fer, l’autre 
de ferrocyanure de potassium. Seule, la première solu
tion présente les caractères analytiques des sels de fer. 
Ce fait s’explique très simplement si l’on admet que 
dans la seconde solution, le fer fait parti# d’un ion 
complexe, d’après la dissociation :

Fe(CAz)«K ‘ Fe^CAz)8 +  £  +  K +  K - f  K . 

les propriétés de cet ion complexe Fe(CAz)6 étant natu-

1. Solution renferm ant un  équivalen t-gram m e de substance dissoute, 
par litre.
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Tellement diiïérentes de celles de l’ion Fe (sels ferreux) 
+++

ou de celles de l’ion Fe (sels ferriques).
On expliquerait de la même façon le fait que les fer- 

rocyanures et les ferricyanures ne sont pas vénéneux 
alors que les cyanures sont très toxiques.

7° Lois de Berthollet relatives aux solutions. —
Mélangeons une solution d’azotate d’argent avec une 
solution de chlorure de sodium. On a la réaction entre 
ions :

—  4 ~  - f -  —  —  - f
AzO3 - h  A g -f- N a  +  Cl =  AzO® +  N a +  AgC l \

On voit que la seule modification est la formation 
d’un précipité de chlorure d’argent. Si ce corps était 
soluble, il resterait à l’état d’ions et le système ne 
subirait aucune transformation; en d’autres termes, la 
réaction serait nulle. Donc, lorsqu'on mélange des solu
tions, il n’y aura en général modification et par suite 
travail chimique que s’il se forme un composé inso
luble ou encore un composé volatil D’après le principe 
du travail maximum, on conçoit que ces réactions ten
dent le plus souvent à se produire et l’on voit que la 
vérification fréquente des lois de Berthollet n’est pas un 
pur effet du hasard.

8° Coloration des solutions. — Considérons par
exemple les solutions de tous les sels de cuivre. La
grande majorité de ces solutions sont bleues. Cela
s’explique très facilement si l’on remarque que toutes

++ +
ces solutions renferment l’ion Cu (ou Cu dans les sels 
cuivreux). Cette explication est d’ailleurs confirmée 
par les observations suivantes :
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Les sels de cuivre complètement anhydres n'ont 
presque jamais la coloration bleue. Ainsi le sidfate de 
cuivre complètement privé d’eau est blanc. La colora
tion bleue n’existe pas non plus pour la plupart des 
solutions dans lesquelles le cuivre est engagé dans un 
ion complexe. Enlin la coloration des solutions des sels 
de cuivre varie quelquefois avec la concentration. 
Ainsi une solution de chlorure cuivrique est verte lors
qu’elle est très concentrée et devient bleue à mesure 
qu’on l’étend, parce qu’alors l’ionisation augmente.

Lorsqu’une solution étendue d’un sel de cuivre n’est 
pas bleue, c’est en général parce que l'ion ou les autres 
ions de la molécule saline apportent eux aussi une colo
ration propre.

On observerait des phénomènes analogues sur d’autres 
sels que les sels de cuivre.

De ce qui précède, on peut tirer la conclusion sui
vante :

La coloration d’une solation saline est en général pro
duite par les ions qu’elle renferme.

Remarque. — Cette coloration subsiste souvent dans 
un sel solide à cause de son eau de cristallisation.

9° Spectres. — On a constaté que certains électro
lytes présentent à l’examen spectroscopique des raies 
particulières qui paraissent caractéristiques de leurs 
ions, et qui font défaut lorsque la substance examinée 
n’est pas ionisée.

38. H y d ro ly se . — A la dissociation électrolytique se 
rattache le phénomène appelé hydrolyse. Ce phéno
mène, dont nous n’exposerons pas la théorie, est une
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double décomposition limitée se produisant entre cer
tains sels et l’eau et donnant naissance à l’acide et à la 
base du sel dissous, cet acide et cette base étant inéga
lement dissociés.

On a donc le schéma général :

tous les corps de cette réaction (y compris l’eau)1 étant 
partiellement dissociés.

De la condition imprimée ci-dessus en italique, 
résulte le fait que la réaction de la liqueur devient soit
acide soit alcaline, suivant que ce sont les ions H ou 
les ions OH qui dominent.

Ainsi, c’est de l’hydrolyse que provient la réaction 
acide que présentent certains sels neutres (le sulfate 
d’aluminium par exemple) en solution aqueuse.

En règle générale, l’hydrolyse affecte les sels qui 
dérivent d'un acide ou d’une base faible; elle augmente v "f·' 
avec la dilution.

+ ii
1. L eau est toujours tr è s  fa ib le m e n t  dissociée en ions 11 et 011. V '

sel -(- eau y - *’ acide +  hase
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39. — La théorie d’Arrhénius nous a montré que la 
conductibilité d’un électrolyte résultait d’une convection 
matérielle. 11 est donc naturel de penser que la quan
tité de matière mise en liberté aux électrodes est pro
portionnelle à la quantité d'électricité neutralisée ou ce 
qui revient au même à la quantité d’électricité qui tra
verse le circuit *. C’est précisément ce qu’expriment les 
lois de Faraday.

Première Loi· — Le poids d'électrolyte 1 décomposé 
par un courant est proportionnel ci la quantité d'électri
cité qui a traversé cct électrolyte.

Deuxième Loi. — Désignons par :
M la molécule-gramme de la substance dissoute. 
n le nombre total de valences qui dans une molécule 

d« cette substance unissent l’ion ou les ions électropo
sitifs à l’ion ou aux ions électronégatifs.

1. Nous verrons au chapitre de la migration tics ions que, comme le 
circuit extérieur, l'électrolyte est le siège d'un transport d'électricité et 
que le courant dans l’électrolyte est le même que dans le circuit exté
rieur.

2. Rappelons qu’en principe la substance dissoute seule est décom
posée par le courant.
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S, le poids d’électrolyte décomposé par le passage de 
1 coulomb (o, étant exprimé en grammes).

Entre ces différentes grandeurs, on a la relation ;

, _  1 M
~  y(j 570 x  n

4 0 .  R em arques d i v e r s e s .

I. — Des deux lois qui précèdent, on déduit immé
diatement que le poids 3 d’électrolyte décomposé par le 
passage de m coulombs est donné par la formule :

1
'JD 571)

M
x  ■—  x  m  n m

II. — La quantité — est ordinairement appelée éqm—
n  1 Mvalent-gramme du composé et la quantité „70 X  —

équivalent électrochimique de ce composé.
III. — Le poids de métal déposé se déduirait facile

ment du poids d’électrolyte décomposé. Mais on peut 
encore l’obtenir directement. En effet, désignons par ra
ie poids de métal contenu dans une molécule-gramme 
du composé salin, par o' le poids de métal déposé et 
par n et m les mêmes grandeurs que précédemment. 
On a évidemment :

l
90 570

T7Tx  — x  mn (to)

IV. — Désignons par a l’atome-gramme du métal et 
par v sa valence dans le composé considéré. On a :

rn _ a
n  v

La formule précédente peut donc s’écrire :
i

00 570
a

X  —  X  n i 
v

(tô).
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La quantité est ordinairement appelée équivalent- 
gramme du métal et la quantité 1 X  ~  équivalent 
électrochimique de ce métal.

Y. — Il est facile de trouver une signification phy
sique au nombre — ; I. ■ . En effet, dans un voltamètre

1 9 b  o /O

à hydrogène, faisons passer une quantité d’électricité 
égale à I coulomb. Pour l’hydrogène, on a :  a =  1 et 
v =  1. Par suite, le poids en grammes de l’hydrogène 
dégagé sera d’après la formule (16) :

,, _  i
° «6 570

Le nombre représente donc le poids d’hydro
gène mis en liberté par le passage de 1 coulomb.

YI. — La quantité d’électricité :

96 570 coulombs

est ordinairement appelée faraday et on la représente 
habituellement par la lettre F.

Dans les formules (14) et (16), faisons m =  F =  
96 570. Ces formules deviennent respectivement :

3 =  —  et 3' —  1 .
Il V

Le faraday est donc la quantité d’électricité qui décom
pose un équivalent-gramme d’un électrolyte quelconque 
ou encore la quantité d’électricité qui met en liberté 
un équivalent-gramme d ’un métal quelconque (et par 
suite 1 gramme d'hydrogène).

VIL — D’après la théorie d’Arrhénius, l'électricité 
amenée par les électrodes est neutralisée par les ions 
qui se déposent. Si un équivalent-gramme de métal 
neutralise 96 570 coulombs d’électricité négative, c’est
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qu’il est lui-même porteur de 9fi 570 coulombs d’électri
cité positive. La charge de l’ion-gramme se calculera

+ +
alors immédiatement. Par exemple, soit un ion Gu 
provenant d’un sel cuivrique :

----+ +
S O C u  T U  SO v +  Cu

L ’équivalent-gramme -^- =  étant porteur de
96570 coulombs positifs, Tion-gramme Cu =  63,6 gr. 
sera évidemment porteur de 2 X  96 570 coulombs posi
tifs.

+ +
C’est ce qu’on exprime en disant que l'ion Cu est por

teur de deux charges et en le surmontant de deux 
signes -f-.

La charge des ions-grammes métalloïdiques se cal
culerait de la même manière que celle des ions-grammes 
métalliques.

Enfin, on voit immédiatement que le nombre de 
charges portées par un ion quelconque est égal à la 
valence de cet ion.

VIII. — Il résulte évidemment des lois de Faraday 
que pour une quantité d’électricité donnée traversant 
un voltamètre le poids d’électrolyte décomposé est com
plètement indépendant des dimensions de ce volta
mètre.

41. —  E xem ple  d ’application  des  lois de F araday . —  

Un voltamètre contenant une dissolution de sulfate 
ferrique est traversé pendant une minute par un cou
rant de 50 ampères. On demande le poids de sulfate 
ferrique décomposé et le poids de fer mis en liberté.

O n  a : S _  32 0 =  16 Fe =  56.
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La formule développée du sulfate ferrique (SO‘)“Fea 
est :

S° % Fe
S O <

>Fe
SO

D’autre part, un courant de 50 ampères passant pen
dant soixante secondes fournit une quantité d’électri
cité égale à :

50 x  60 =  3 000 coulom bs.

Le poids en grammes du sulfate ferrique décomposé 
sera alors d’après la formule (14) :

06 570
+  +  x  300CK

Le poids de fer déposé pourrait se déduire immédia
tement de S. Mais on aura encore d’après la formule 
(15) :

06 570 X 2 x  56 X  3 000

ou d’après la formule (16) : 
t

96570 X  T - X  3 000.

42. A mpère international . — L’expérience vérifie 
les lois de Faraday avec une précision assez rarement 
atteinte par les autres lois physiques. Aussi, on a songé 
à utiliser la décomposition électrolytique pour la défi
nition de l’unité d’intensité de courant.

On appelle ampère international l’intensité d’un cou
rant constant qui traversant un voltamètre à azotate 
d’argent met en liberté 0,001118 gr. d’argent par 
seconde.
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Remarque. — Dans la pratique, on remplace souvent 
le voltamètre à azotate d’argent par un voltamètre à 
sulfate de cuivre, parce que le dépôt de cuivre, assez 
adhérent, peut être plus facilement lavé sans perte de 
métal.

Enfin, lorsqu’on ne dispose pas d’une balance de 
précision, on peut encore recueillir dans une éprouvette 
graduée l’hydrogène obtenu par l’électrolysei d’une' 
solution aqueuse d’acide sulfurique ou de sou·'1 " ^  1 
tique et calculer le poids de cet hydrogène.

Pour éviter les erreurs qui peuvent résulter de cer
tains phénomènes accessoires, les électrolyses qui pré
cèdent sont toujours effectuées dans des conditions 
invariables et bien déterminées.
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R E A C T I O N S  S E C O N D A I R E S

43. — Nous avons vu à la remarque I du n° 35 que 
les ions sont en quelque sorte protégés contre toute 
action chimique par la charge électrique qu’ils portent, 
mais qu’après avoir perdu cette charge au contact des 
électrodes ils reprenaient immédiatement leurs pro
priétés chimiques ordinaires. Deux cas généraux pour
ront alors se présenter :

Io L’ion libéré peut exister à l'état libre.
Dans ce cas les éventualités principales à envisager 

seront les suivantes :
a) L’ion libéré réagit sur l’électrode:
6) Il réagit sur le dissolvant ;
b) L’ion considéré réagit sur des ions de nature diffé

rente libérés en même temps que lui à la même élec
trode;

d) Il réagit sur des corps provenant de réactions se
condaires antérieures (lesquelles ont pu se produire 
dans une région quelconque du voltamètre) ;

e) L ion considéré ne subit pas d’action chimique, 
c’est-à-dire qu’il ne donne lieu à aucune réaction secon
daire .

2° L’ion libéré ne peut pas exister à l’état libre.
Les éventualités suivantes seront alors à envisager ;
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a) Au moment même où il perd sa charge et sans s’être 
décomposé, l’ion réagit sur l’électrode, sur le dissolvant, 
sur des ions de nature différente libérés en même temps 
que lui à la même électrode, sur des ions identiques à 
lui-même libérés simultanément à cette électrode, ou 
enfin sur des corps provenant de réactions secondaires 
antérieures.

b) L ’ion libéré se décompose en corps simples ou com
posés qui pourront eux-mêmes entrer ou non en combi
naison.

Nous ne suivrons pas l’ordre précédent pour l’étude 
des réactions secondaires et nous nous bornerons à 
donner quelques exemples paiticulièremenl importants 
qui permettront de prévoir par analogie les réactions 
qui se produisent dans les divers cas usuels.

A . Électrolyse d’un acide. — Electrolysons par exemple 
une solution étendue d’acide sulfurique dans l’eau en 
employant des électrodes inattaquables.

Sous la seule action du dissolvant et antérieurement 
à toute action électrique extérieure, on a l’ionisation 
partielle :

--- ------- “f- 4"
S O H 2 SO* - f  II +  II.

Si l’on ferme le circuit, les ions H se portent vers la 
cathode au contact de laquelle ils perdent leur charge 
et l’hydrogène se dégage.

L’ion SOl est mis en liberté à l’anode. Mais comme il 
ne peut pas exister à l’état libre, il se décompose d’après 
la réaction :

SO· =  SOs +  O 
S

et l’oxygène se dégage au pôle positif.
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Quant à l’anhydride sulfurique ainsi produit, il réagit 
sur l’eau. On a :

•SO3 +  ICO =  SO'-IO

•et l'acide sulfurique est régénéré. D’autre part, on voit 
•qu’il se dégage deux volumes d’hydrogène pour un 
volume d’oxygène. Tout se passe donc comme si l’eau 
avait été décomposée.

Remarque. — Au moyen d’une cloison poreuse, 
•divisons le voltamètre en deux compartiments, l’un 
•contenant l’anode et l’autre la cathode. Nous avons vu 
que c’était autour de l’anode que l’acide sulfurique était 
régénéré. On constate en effet que la concentration en 
acide va en croissant dans le compartiment anodique, 
ce qui paraît confirmer la théorie exposée '.

B. Électrolyse d’une base. — Prenons comme exemple 
l ’éleclrolyse d’une solution aqueuse de soude caustique 
avec emploi d’électrodes inattaquables.

Sous l’action du dissolvant, on a d'abord l’ionisation 
partielle :

NaOH N a +  OH.

Lorsqu’on ferme le circuit, les ions Na se portent 
vers la cathode au contact de laquelle ils perdent leur 
charge. Le sodium reprend alors ses propriétés chi
miques ordinaires et réagit sur l’eau. On a :

N a +  H ’O =  NaO H  +  H (17)

i .  Dans ces dernières années, on a admis de nouveau que la décom
position primaire de l'eau pouvait se produire et l’on verrait sans diffi
culté que cette hypothèse peut, elle aussi, être conciliée avec le l’ait 
expérimental indiqué ci-dessus.
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De l’hydrogène se dégage et la soude caustique est 
régénérée.

A l’anode, les ions OH libérés ne peuvent pas exister 
à l’état libre. Mais au moment môme où ils perdent leur 
charge, ils se combinent par paires d’après la réaction :

et l’oxygène se dégage.
Il est à remarquer que dans cette réaction inter

viennent deux ions OH, tandis que dans la réaction (17) 
nous n’avions fait entrer qu’un seul ion Na. Cette réac
tion (17) devrait donc être doublée pour qu’il y ait cor
respondance des quantités de matière et par suite, le 
volume d’hydrogène dégagé dans l’électrolyse est double 
du volume d’oxygène. Tout se passe donc encore ici 
comme si l’eau avait été décomposée *.

C. Électrolyse d’un sel avec réactions secondaires 
simples. — Effectuons par exemple l’électrolyse d’une 
solution aqueuse d’azotate de potassium en employant 
des électrodes inattaquables.

Sous l’action du dissolvant, on a d’abord l’ionisation 
partielle :

Puis, lorsque le courant passe, on a à l’anode :

OH +  OH —  H-'O +  O

+Az03K AzO3 +  K.

2 A z 0 3 =  Az-’O8 - f  O 

A z2O8 4  IHO =r 2AzO;lH

et à la cathode :

d. Môme rem arque qu'au renvoi précédent.
5
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La quantité d’azotate de potassium contenue dans la 
solution diminue, la région anodique s’acidifie et la 
région cathodique devient alcaline.

D. Électrolyse d’un sel avec emploi d’une anode 
soluble. — Electrolysons par exemple une solution 
aqueuse de sulfate de cuivre, en employant une anode 
en cuivre.

Le cuivre provenant de la décomposition du sulfate se 
dépose sur la cathode.

Au pôle positif, l’ion SO4 se combine au cuivre qui 
constitue l’anode d’après la réaction :

SO* -)- Cu =  SO'*Cu

et le sulfate de cuivre ainsi produit se dissout dans le 
bain.

En résumé :
Le poids de l’anode en cuivre diminue ;
La cathode se recouvre d’un poids de cuivre égal à 

celui qui est perdu par l’anode ;
La quantité de sulfate de cuivre en dissolution dans 

le bain reste constante.
Donc tout se passe comme si le cuivre avait été trans

porté par le courant de l’anode à la cathode. Ce fait 
est utilisé en galvanoplastie et dans la métallurgie élec
trolytique du cuivre.

Lorsqu’une anode joue un rôle analogue à celui de 
l’anode en cuivre de l’électrolyse que nous venons de 
décrire, elle est appelée anode soluble.

Il est facile de voir que sauf exceptions une anode 
soluble sera constituée par un métal plongeant dans une 
dissolution d’un de ses sels.

E. Électrolyse d'un sel avec réactions secondaires
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complexes. — Prenons comme exemple l’électrolyse 
du chlorure de sodium en solution aqueuse.

L’électrolyse produit d’ahord un dégagement de 
chlore à l’anode, tandis qu’à la cathode on a la réac
tion :

N a +  H20  =  N a OH +  H
y

Mais en réalisant une diffusion convenable de la 
soude caustique fournie par cette réaction, on peut s’ar
ranger de telle façon que cette soude caustique vienne 
entourer l’électrode contre laquelle le chlore se dégage. 
Suivant que J’on opérera à froid ou à chaud, on pourra 
alors obtenir soit un hypochlorite, soit un chlorate 1.

d. Los réactions de formation do cos corps seront étudiées en détail 
aux n·· 101 et 105.
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M I G R A T I O N  D E S  I O N S

44. R é p a r t i t i o n  d e  l a  p e r t e  f a r a d i q u e . — Lorsque 
les réactions secondaires ne régénèrent pas le corps 
éleetrolysé, l’électrolyte s’appauvrit et la perte de subs
tance dissoute résultant alors de l’électrolyse porte le 
nom de perte faradique.

L’expérience montre que la concentration de la région 
moyenne de l’électrolyte ne change pas (du moins pen
dant un certain temps) et que la perte faradique se 
localise dans le voisinage des électrodes. De plus, dans 
la majorité des cas, cette perte se partage inégalement 
entre les deux régions anodique et cathodique. Ces faits 
résultent, comme nous allons le montrer dans ce cha
pitre, d'un phénomène particulier appelé migration des 
ions.

4a. A utre fa it  fo n d a m en t a l . — Pendant la marche 
d’une électrolyse, un électrolyte ne présente d’électri
sation en aucune de ses parties.

46. E x p é r i e n c e . — Considérons un voltamètre à sul
fate de cuivre et à électrodes inattaquables, divisé par 
une cloison poreuse en deux compartiments dont l’un 
contient l’anode et l’autre la cathode.
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Désignons par :
a le poids de cuivre déposé sur la cathode en un temps 

quelconque ;
a, la perte apparente de cuivre subie pendant le 

même temps par la partie de l'électrolyte qui est située 
dans le compartiment cathodique.

L’expérience montre que l’on a :
a, <  a.

On conclut de là qu’une certaine quantité du cuivre 
fourni par l’électrolyte du compartiment cathodique a 
été remplacée dans ce compartiment par du cuivre pro
venant du compartiment anodique.

En d’autres termes, il y a eu migration d’un certain
++

nombre d’ions Gu d’un compartiment dans l’autre, cette 
translation d’ions Cu étant dirigée vers la cathode.

Le phénomène que nous venons d’observer est géné
ral.

47. N ombres de  t r a n s p o r t s . —  Désignons par :
p  le poids de la quantité d’un ion qui passe d’un com

partiment dans l’autre (la cloison poreuse étant réelle 
ou fictive).

p  le poids de la quantité de cet ion qui est libérée 
dans le même temps.

On appelle nombre de transport de l’ion considéré le 
rapport :

JL .
p '

Ainsi, dans l’exemple précédent, le poids de cuivre 
qui passait du compartiment anodique dans le compar
timent cathodique était évidemment :

Cl Cl i .
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Le nombre de transport du cuivre dans les conditions 
de Vexpérience sera donc :

p _ a  — a,
p ' a

Nous allons montrer par le théorème du n° 48 que le 
nombre de transport de l’ion SO4 peut se déduire immé
diatement du nombre de transport de l’ion Cu.

Remarque. — Le nombre de transport d’un ion est 
loin d’être invariable. Il dépend de la combinaison dont 
cet ion fait partie et nous verrons que les nombres de 
transport varient en outre avec la concentration et la 
température de la dissolution.

Les nombres de transport sont indépendants de l’in
tensité du courant.

48. T h é o r è m e . — La somme des nombres de transport 
de l'anion et du cation d'un même électrolyte est égale 
à l'unité.

Nous démontrerons ce théorème en nous servant de 
l’exemple précédent.

Désignons par K le poids de SO1 qui dans le sulfate 
de cuivre est combiné à 1 gramme de cuivre.

La perte de cuivre résultante, subie par l’électrolyte 
du compartiment cathodique, étant al, la perte de SO1 
éprouvée par ce compartiment, c’est-à-dire le poids de 
SO4 qui passe dans le compartiment anodique sera Kat .

D’autre part, le poids de cuh^re libéré à la cathode 
étant a, le poids de SO4 libéré à l’anode sera K a.

Le nombre de transport de S 0 ‘ sera donc :

Ktq   a,
K<t a
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Or nous avons vu que le nombre de transport du^-r 
cuivre était :

a ~  g» . . v'
/  V

e >■

Comme •4

a

a — a.
a

I

la somme des deux nombres de transport esL bi 
à l ’unité. C’est ce qu’il fallait démontrer.

49. T héorie de H ittorf. — Les phénomènes précé
dents s’expliquent très simplement par la théorie de 
Hittorf. Yoici en quoi consiste cette théorie :

Lorsque les ions se déplacent sous l’action du champ 
électrique produit par les électrodes, il peut arriver sui
vant les cas que les vitesses de l’anion et du cation 
soient égales ou que ces vitesses soient différentes.

Considérons alors un corps dont nous représenterons 
schématiquement la molécule par :

©
©

© étant le cation et © Fanion. Supposons pour sim
plifier que dans la dissolution ce corps soit complètement
ionisé, et représentons l’électrolyte non encore élec- 
trolysé par le schéma de la figure 4.

Admettons d’abord que l’électrolyse s’accomplisse 
sans migration des ions. Si à la fin de celte électrolyse 
quatre ions par exemple avaient été libérés à chaque 
électrode, l’électrolyte présenterait la constitution sché
matique indiquée par la figure 5.

On voit d’abord que l’absence de migration est impos
sible puisque par suite de la perte en ions électronégatifs, 
la région anodique présenterait une électrisation posi
tive et que la région cathodique présenterait de même
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une électrisation négative, ce qui serait en contradiction 
avec le fait expérimental signalé au n° 45.

La migration des ions doit s’être produite de telle 
façon que dans toutes les régions de l’électrolyte la

M

U % S cations l 2 3 « 5 6 7 | 8 3 10 II IZ 13 14

Anode © © © © © ©  © ! ©  © © © © © © Cathode

©  ©  ©  ©  0 ©  ©  1©  ©  ©  ©  ©  © 0
IFJesamms i 2 î  4 5 G 7 | 8 9 10 11 12 13 n

I

Fig. 4.

somme algébrique des charges des ions soit nulle. Mais 
cela même peut être réalisé de plusieurs manières.

1° Supposons.d’abord que les anions et les cations
c h e m in e n t a v e c d e s  v i t e s s e s  é g a le s . A lo r s  la file  d ’io n s

TJfvsJes cations 1 2 3 4 5 6 7 , 8  9 10

Anode © © © © © ©j© © © • • • •
Cathode

• • • • © ©  ©  ©  ©1 © © © © ©
N^Jes suions S 6 7 8 9 10 II 12 13 14

j!r
Fig. 5.

électropositifs se sera déplacée de deux rangs Arers la 
cathode et la file d'ions électronégatifs de deux rangs 
vers l’anode. L’électrolyte présentera par suite la cons
titution 1 schématisée par la figure 6.

Comme on le voit la concentration de la région 
moyenne n ’a pas changé, la perte faradique s’est loca-

1. Il est essentiel «le bien rem arquer que par suite de la diffusion il 
y a toujours des ions dans lo voisinage des électrodes, contrairement à 
ce qu'on pourrait croire d'après le seul examen des figures VI et VII.

\
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lisée dans le voisinage des électrodes et elle s’est par
tagée également entre les deux régions anodique et 
cathodique.

2° Supposons maintenant que les unions et les cations

I 2 3  A 5 j 6 7 8 9  10

• © © © © © ¡ © © © 0 © ·  ·
• © © © © ©|© © © © © · ·

5 6 7 8 9 10 II 12 13 14

F i g ,  6.

cheminent avec des vitesses inégales, et que par 
exemple la vitesse des ions électronégatifs soit trois fois 
plus grande que celle des ions électropositifs.

Alors, la file d’ions électronégatifs se sera déplacée

Halles cations r z î * 5 E | 7  8 9 IO

• ® © © © © ©|© © © © · · ·
• © © © © © ©I© © © © · · ·

ïï̂ desamans s  6 7 s  9 1 0 1 il i z i s m

M’
. F i g  7.

de trois rangs vers l’anode, tandis que la file d’ions 
électropositifs ne se sera déplacée que de un rang vers 
la cathode. Par suite, l’électrolyte présentera la consti
tution schématisée par la figure 7.

On voit que la concentration de la région moyenne 
n’a pas changé, que la perte faradique s’est localisée 
dans le voisinage des électrodes et que cette perte est 
plus grande dans la région cathodique que dans la ré
gion anodique.

CathodeAnode

Cathode

Utiles cations

Anode

J f “aies amans
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Nous retrouvons donc par celte théorie les différents 
faits fondamentaux qui ont été indiqués au n° 44.

Perte anodique et perte cathodique évaluées en fonc
tion des vitesses de l’anion et du cation. — Le dernier 
cas examiné ci-dessus nous montre que la perte ano
dique est proportionnelle à la vitesse du cation et la 
perte cathodique proportionnelle à la vitesse de l’anion. 

Désignons alors par : 
f  la perte faradique totale ; 
fa  la perte anodique ; 
fc la perte cathodique ;
U la vitesse du cation ;
V la vitesse de l’anion.
On a d’après ce qui précède :

Relation entre les nombres de transport et la vitesse 
des ions. — Les nombres de transport sont évidemment 
proportionnels aux vitesses des ions.

Désignons par :
na le nombre de transport de l’anion 
e t« c le nombre de transport du cation.

na VOn a : — =  —
nc U

et d’après le théorème du n° 48 :

U_ _  £  
U ~  V

et d’autre part :
f a  +  f c  —  /'■

De ces deux équations on déduit :

et ( 18)

na +  nc — 1.
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De ces deux équations, on déduit :

et
-  v + Y  l

—  ______ y_____
U +  V /

7Î>

(19)

On exprime ordinairement ces égalités en disant que 
les nombres de transport sont égaux aux vitesses rela
tives des ions.

Perte anodique et perte cathodique évaluées en fonc
tion des nombres de transport. — Les formules (18) et 
(19) donnent immédiatement :

U — K
e t  f  —  f i la -

Ces dernières relations permettront le calcul réel des 
pertes anodique et cathodique puisque, comme le montre 
l’exemple des nos 46 et 47, les nombres de transport 
peuvent être déterminés expérimentalement. Ces nom
bres sont ordinairement donnés par des tables.

Cause de la différence de vitesse des ions. — On
admet que cette cause réside dans le fait que lorsque 
des ions sont de nature différente, le frottement1 opposé 
à leur déplacement par la solution n’est généralement 
pas le même pour chacun d’eux.

L’hypothèse des frottements est d’ailleurs confirmée 
par la façon dont s’eflectue le déplacement : Sous l’ac
tion d’un champ électrique constant, les ions prennent

1. Cette hypothèse n'im plique évid em m ent pas qu'il y  ait contact 
rée l et le m ot frottem ent doit être entendu ici dans le sens général de 
résistance opposée à la m arche des ions, la nature de cette résistance  
nous étant d'ailleurs inconnue.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



76 l’éle c tr o c h im ie  et l’électr o m éta llu r g ie

non pas un mouvement accéléré mais un mouvement 
uniforme ce qui conduit à penser non seulement qu’il y 
a frottement, mais même que ce frottement doit être 
très considérable.

50 . Variation des nombres de transport.

A Influence de la concentration. — En solution con
centrée, les nombres de transport varient dans un sens 
ou dans l’autre et sans loi générale connue sous T in
fluence des changements de concentration.

En solution diluée, les nombres do transport pren
nent des valeurs sensiblement constantes pour une tem - 
pérature donnée et varient alors très peu sous l’influence 
des modifications de la concentration.

Ces faits s’expliquent facilement par l’hypothèse des 
frottements, puisqu’en solution étendue les ions n ’exer
cent guère de friction que contre les molécules du dis
solvant, tandis qu’en solution concentrée les frotte
ments exercés contre les molécules du corps dissous 
prennent une importance considérable.

B. Influence de la température. — Le seul fait géné
ra l qui soit actuellement bien connu est le suivant :

Lorsque l’ion considéré est monovalent et composé 
-d’un seul atome, l’élévation de la température fait 
tendre son nombre de transport vers la valeur ■

51. T ransport électrique. —  Considérons le plan 
JVIM' (Voir figures 4, 5 ,  6, et 7) divisant le voltamètre 
en deux compartiments. La comparaison des figures 4 
-et 6 montre que dans le cas où les nombres de transport 
sont égaux, 2 ions électropositifs (6 et 7) ont traversé 
•ce plan de gauche à droite et que 2 ions électronégatifs
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(8 et 9) l’ont traversé de droite à gauche, pour 4 ions· 
libérés à chaque électrode.

Soit m  la charge d’un ion réel. Au point de vue élec
trique le passage à travers le plan MM' de :

2m coulombs positifs allant de gauche à droite 
et de 2m coulombs négatifs allant de droite à gauche· 
équivaut au passage à travers ce plan de :

4m coulombs positifs se dirigeant de l’anode vers la 
cathode.

D’autre part, pendant l’électrolyse ci-dessus, 4m 
coulombs positifs amenés par le circuit extérieur sont 
neutralisés à l’anode.

On voit donc facilement que la quantité d!électricité 
qui traverse le plan MM' est égale à la quantité d’élec
tricité qui traverse pendant le même temps une section 
quelconque du circuit extérieur l.

On arriverait à la même conclusion dans le cas où 
les nombres de transport sont inégaux. Ainsi la compa
raison des figures 4 et 7 montre que 
I X  ni coulombs positifs allant de gauche à droite 
eL 3/;; coulombs négatifs allant de droite à gauche ont 
traversé le plan MM', ce qui au point de vue électrique 
équivaut bien au passage à travers ce plan de :
4m coulombs positifs se dirigeant de l’anode vers la  
cathode.

1. Rappelons que l'on c o n v ie n t  de considérer un courant électriquo 
quolconque comme un transport de charges positives.
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52. Loi » ’O h m  a p p l i q u é e  a u x  é l e c t r o l y t e s . — Dési
gnons par :

E la différence existant entre les potentiels des extré
mités d’un conducteur inaltéralile, un métal par 
exemple.

R la résistance de ce conducteur.
1 l’intensité du courant qui le parcourt.
On sait que d’après la loi d’Ohm, il existe entre les 

trois grandeurs ci-dessus la relation :

E =  RI.

L’expérience montre que cette loi n ’est pas applicable 
aux voltamètres et que pour ces appareils, la tension 
aux électrodes n’est pas due uniquement à la résistance 

,ohmique.
La formule précédente devient alors :

E =  RI +  e (20)

e étant une grandeur appelée force conlre-électromo- 
trice et dont nous verrons l'origine au chapitre de la 
décomposition électrolytique et de la polarisation. Mais 
nous devons signaler dès maintenant que cette force 
contre-électromotrice prend naissance uniquement aux
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surfaces de contact de l ’électrolyte avec les électrodes 
et non au sein même de cet électrolyte l.

Par suite, si l’on considère un tronçon AB d’élec-

F ig .  8.

trolyte, dont les extrémités ne sont pas en contact avec 
les électrodes et si l’on désigne par :

E, la différence existant entre les potentiels des points 
A et B;

R, la résistance du tronçon;
1, l’intensité du courant qui le parcourt ; 

la loi d’Olim :
Ex =  R,Ix

sera applicable puisqu’ici il n’y a pas de force contre- 
électro motrice.

Enfin, la loi d’Ohm s'applique encore à un tronçon 
d’électrolyte dont les extrémités sont en contact avec 
les électrodes, mais à condition qu’on admette que la 
différence de potentiel existant réellement aux extrémi
tés de ce tronçon est égale à :

E — e.

En effet, la loi d’Ohm donne alors :
E — e  =  Ht

1. En général, cela n'est pas rigoureusement exact ; mais les forces 
électromotrices qui peuvent prendre naissance entre deux couches d'un 
même électrolyte sont ordinairement très faibles.
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E = Kl + eou

ce qui est précisément la formule (20).
On voit donc en résumé que bien que la loi d'Ohm ne 

soit pas applicable aux voltamètres elle est applicable 
aux électrolytes.

Soient :
l la longueur d’un tronçon d’électrolyte ; 
s sa section ;
p une constante particulière à l'électrolyte considéré 

et appelée sa résistivité.
On a comme pour les conducteurs inaltérables :

s

§3. M esure de la conductibilité des électrolytes. —  
Les méthodes ordinaires permettant de déterminer la 
résistance des corps inaltérables par le courant, ne 
seront pas applicables ici à cause de la polarisation des 
électrodes et de la force contre-électromotrice qui en 
résu lte1. Il faudra donc par un artifice quelconque sup
primer cette force contre-électromotrice. C’est ce qui 
est réalisé par la méthode industrielle de Kohlrausch 
et par la méthode plus précise de Fuchs et Lippmann.

A. Méthode de Kohlrausch. — Le principe de cette 
méthode consiste à remplacer le courant continu par le 
courant alternatif. La polarisation est alors annulée, à 
condition que grâce aux inversions du courant, il n’y 
ait pas en fin de compte de décomposition de l’électro
lyte.

1. Ainsi rappelons que la formule classique du pont de Wheastone 
n'est applicable qu'à condition qu'il n ’y ait aucune force électronrotrice 
sur les branches du pont.
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Ainsi électrolysons une solution aqueuse de sulfate 
de cuivre avec des électrodes inattaquables. Pendant 
l’une des demi-périodes du courant alternatif, du cuivre 
se dépose sur l’électrode de gauche par exemple. Pen
dant la demi-période suivante, c’est l ion S 0 l qui est 
libéré à cette électrode. SCP se combine alors au cuivre 
qui venait d’être déposé ; on a la réaction :

SO4 Cu = -  SO'Cu

et le sulfate de cuivre ainsi régénéré se dissout dans le 
bain. Les phénomènes qui se produisent à l’autre élec
trode seront évidemment identiques. On voit qu’en fin 
de compte il n’v a pas eu de décomposition et que le 
travail chimique total est nul.

Il est clair, d’après ce qui précède, que pour appli
quer la méthode de Kohlrausch, il faudra employer un 
courant alternatif de forme telle que l’énergie fournie 
par les demi-périodes positives soit rigoureusement 
égale à l’énergie fournie par les demi-périodes néga
tives.

Enfin, pour éviter aussi sûrement que possible la 
polarisation, il est encore recommandable d’opérer avec 
un courant de fréquence élevée et avec de faibles den
sités de courant aux électrodes.

Ce dernier résultat s’obtiendra :
Par l’emploi d'un courant total ayant l’intensité mi

nimum qui permette un bon emploi du récepteur télé
phonique (Voir plus loin).

Par l’emploi d’électrodes de grande surface.
P arla  platinisation des électrodes. — Cette opération 

consiste à recouvrir les électrodes d'une mince couche 
de mousse de platine (ce qui se réalise par voie élec- 
trolytique). La surface réelle de ces électrodes devient

r>
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alors plusieurs centaines de fois égale à leur surface 
apparente.

Le dispositif de Kohlrausch n’est autre que celui du 
pont do Wheastone (fréquemment transformé en pont 
à fil). A représente la source de courant. Sur les 
branches du pont, on place l’électrolyte dont on veut

M

déterminer la résistance x  et trois résistances connues 
R, Rl et R2 dont l’une au moins doit pouvoir varier à 
volonté. Gomme un galvanomètre ne pourrait pas être 
employé avec le courant alternatif, on se sert ici d’un 
récepteur téléphonique T qui lorsqu’il ne donne plus de 
son (ou lorsqu’il donne un son minimum), fait connaître 
l’instant où l'on peut admettre que la diagonale MN 
n’est parcourue par aucun courant.

A ce moment, l’équation bien connue du pont de 
Wheastone :

x __ II,
1T — TU

permettra de calculer la résistance x  de l’électrolyte 
considéré.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



CONDUCTIBILITÉ DES ELECTROLYTES 83

Comme la grandeur qu’on désire en général con
naître est non la résistance mais la résistivité d’un 
électrolyte donné, on verse une certaine quantité de 
cet électrolyte dans un récipient convenable et l’on dis
pose dans ce récipient deux électrodes E, et E, planes 
et égales. Ces électrodes doi
vent être placées exactement 
l’une en face de l’autre et bien 
parallèlement de telle façon 
que le tronçon d’électrolyte 
qu’elles comprennent soit aussi 
bien déterminé que possible.

Les bords des électrodes et 
celles de leurs faces qui ne 
sont pas tournées l’une vers 
l’autre, seront recouverts d’une 
matière isolante. Enfin le courant est amené à ces élec
trodes par deux fils F, et F2, isolés du liquide ambiant 
au moyen de deux tubes de verre T, et T2.

Soient :
l la distance qui sépare les électrodes ;
.s la surface de chacune d’elles;
R la résistance trouvée ;
p la résistivité cherchée.

On a évidemment : ? — ■

En fait, une partie du liquide situé à l’extérieur du 
tronçon prismatique compris entre les électrodes con
tribue à la conductibilité et la formule ci-dessus n’est 
pas rigoureusement applicable. C’est pourquoi on déter
mine souvent à l’avance et une fois pour toutes, au 
moyen d'un électrolyte dont la résistivité est exacte
ment connue, une constante particulière à l’appareil

F ig .  10.
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considéré (pour une position invariable de ses élec
trodes), et qui exprime la résistance présentée dans cet 
appareil par un électrolyte dont la résistivité réelle est 
égale à Tunité. Cette constante (ordinairement appelée 
capacité de résistance du récipient) permet de détermi
ner immédiatement la résistivité exacte d’un électro
lyte, lors d’une application quelconque du même ins
trument.

Désignons par :
p, la résistivité réelle, exactement connue à l'avance 

d’un électrolyte particulier;
R, la résistance observée lorsque cet électrolyte est 

contenu dans l’appareil ;
C la capacité de résistance de l’appareil.

On a : G =  —  ·
Pi

Soient maintenant :
p la résistivité cherchée d’un électrolyte ;
R la résistance observée lorsque cet électrolyte est 

contenu dans le même appareil.

On a : C =  —

Nous verrons bientôt que les variations de tempéra
ture ont une grande influence sur la conductibilité des 
élecLrolytes. Il faut donc mesurer cette conductibilité à 
une température invariable et bien déterminée. Cette 
invariabilité de la température s’obtiendra en plaçant 
le récipient contenant l’électrolyte dans un thermostat.

La méthode de Kohlrausch est très employée dans 
l’industrie, mais les résultats qu’elle donne ne sont pas 
très précis.
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B. Méthode de Fuchs et Lippmaiin. — Dans cette 
méthode, on s’arrange de telle façon que la quantité 
d’électricité qui traverse l’électrolyte soit extrêmement 
petite ; si la surface des électrodes est suffisamment 
grande, la polarisation de ces électrodes sera négli
geable et la force contre-électromotrice résultant de 
cette polarisation le sera aussi

Pour que la quantité d’électricité traversant l’électro
lyte soit très faible, on emploie ici deux moyens :

TL

1° On monte en série avec l’électrolyte une résistance 
considérable ;

2° On effectue la mesure en un temps aussi court que 
possible.

Le dispositif ordinairement employé est le suivant : 
Une source P fournit du courant continu. L’électro-

1. On verra au chapitre de la décomposition électrolytique et de la 
polarisation que, contrairem ent à une opinion assez répandue, il est 
possible de décomposer une quantité très minime d'un électrolyte 
quelconque avec une force électromotrice très voisine de zéro et cela, 
même avec des électrodes polarisables. Nous montrerons pourquoi, 
malgré l'existence d'un travail chimique, ce fait n'est pas en contra
diction avec le principe de la conservation de l'énergie. 11 n'y a donc 
pas lieu de s’étonner que la force contre-électromotrice puisse être ici 
aussi petite que l'on veut.
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lyte, de résistance x, est contenu dans le tube T. En 
série avec l’électrolyte se trouve la résistance considé
rable et connue R. Enfin, deux éleclromètres E4 et E, 
sont montés l’un aux électrodes, l’autre aux extrémités 
de la résistance R. Nous représenterons par les mômes 
lettres Ex et E2 les différences de potentiels qu'ils indi
quent. Désignons enfin par I l’intensité du courant qui 
parcourt le circuit.

On a évidemment :

i =  JL
X

Ej E.,par suite : —  =  -prr  x K

La méthode de Fuchs et Lippmann donne des résul
tats très précis, surtout si l’on se sert d'électrodes impo- 
larisables.

Emploi d’électrodes impolarisables. — On appelle 
électrodes impolarisables celles avec lesquelles aucune 
force contre-électromotrice notable ne prend naissance. 
On conçoit donc immédiatement que l’emploi de ces 
électrodes puisse rendre de grands services dans les 
mesures de conductibilité.

Nous verrons que les électrodes impolarisables sont 
en principe constituées par des lames d’un métal plon
geant dans une dissolution d’un sel de ce métal.

54. V a r i a t i o n  d e  l a  c o n d u c t i b i l i t é  d e s  é l e c t r o l y t e s . 

— La conductibilité des électrolytes varie avec un cer
tain nombre de facteurs et notamment avecla concentra
tion et la température.

A. Influence de la concentration. — La conductibilité
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d’un électrolyte augmente d’abord avec la concentra- 
lion, puis en général diminue.

La figure 12 indique l’aspect ordinaire de la courbe 
représentative de cette variation.

Remarque. — Certains sels ne présentent que la 
partie ascendante de la courbe 
ci-dessus, comme l’indique la 
figure 13.

On peut dire alors que le 
point de saLuration a été atteint 
avant le maximum de conduc
tivité.

B. Influence de la tempéra
ture. — S au f de très rares exceptions, la-conductivité 
d’un électrolyte augmente avec la température.

Désignons par :
l la température centigrade ;
C, la conductivité de l’électrolyte à cette température;
C„ sa conductivité à 0° ;
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a un coefficient variable suivant l’électrolyte, mais 
toujours positif;

b un coefficient variable suivant l’électrolyte, mais 
toujours beaucoup plus petit que a et positif dans la 
majorité des cas seulement.

L ’expérience montre que, quel que soif l’électrolyte,
la conductivité C, peut se mettre sous la forme :

*
L t  — Gy (1 —j— c it -{- b t ·).

La courbe représentative de cette fonction présentera 
par exemple (b <  o) l'aspect suivant :

F ig .  14.

o o  C o n d u c t i b i l i t é  d e s  m é l a n g e s  d ’ é l e c t r o l y t e s . —La 
solution théorique de cette question est connue ; mais 
cette solution est à peu près inutilisable dans la pratique 
industrielle ; aussi, nous ne l’exposerons pas ici.

On pourra se servir de la règle suivante :
• La conductivité d’un mélange d'électrolytes s'écarte 

en général assez peu de la moyenne arithmétique des 
conductivités· des électrolytes mélangés (cette moyenne 
étant évidemment faite en tenant compte des propor
tions suivant lesquelles ces électrolytes entrent dans le 
mélange considéré).

Cette règle est complètement en défaut lorsqu’on 
mélange des électrolytes ayant un ou plusieurs ions com-
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muas, ou encore dans le cas du mélange d’un acide avec 
une base, ou enfin lorsqu’il se produit un précipité.

On peut se demander pour quelle raison la règle 
ci-dessus n’est pas rigoureusement applicable, en dehors 
des cas précédents. Gela résulte du fait que des ions qui 
primitivement n’appartenaient pas au même composé 
s’unissent en formant un certain nombre de molécules- 
neutres nouvelles. Ainsi, lorsqu’on mélange une solu
tion d’AzO K avec une solution d’NaCl, il se forme une 
petite quantité d’AzO'Na et de KC1 non dissociés, qui 
pour cette raison ne peuvent pas contribuer à la con
ductibilité.

Remarque. — On peut augmenter la conductivité 
d’une dissolution saline, par addition d’un acide conve-

- t -

nablement choisi. Cela résulte de ce que lésions H con
tribuent au transport électrique (voir n°51) et du fait 
que ces ions sont ceux qui ont la plus grande mobilité 
(voir nos u9 et 00).

Dans certains cas exceptionnels, il faudrait ajouter 
une base: mais l’augmentation de conductivité serait 
moindre.

Enfin, signalons que les ions qui transportent le cou
rant dans un mélange d’électrolytes peuvent différer, 
pour une part, de ceux qui se déposent aux électrodes.

86. C o n d u c t i v i t é  m o l é c u l a i r e  *. —  Désignons par o 
le nombre de centimètres cubes d’un électrolyte, qui 
tiennent en dissolution une molécule-gramme ; ce

1. On étudie souvent il la place do la conductivité moléculaire, la 
c o n d u c t iv i té  é q u iv a le n te  qui est le produit de la conductivité de l'élec
trolyte par le nombre de centimètres cubes qui tiennent en dissolution 
un équivalent-gramme. Les propriétés de la conductivité équivalente 
sont en tous points analogues à celles de la conductivité moléculaire..
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nombre 3 s’appelle dilution moléculaire. Soit d’autre 
part c la conductivité1 de cet électrolyte.

On appelle conductivité moléculaire le produit :

[JL ~  C O .

Théorème. — La conductivité moléculaire d'un élec
trolyte est représentée par le même nombre que la con
ductance d'une portion de cet électrolyte contenue duns 
un cylindre droit de i centimètre de hauteur et dont les 
bases formant électrodes auraient une surface telle que. 
la portion d’électrolyte ainsi isolée renferme en dissolu
tion une molécule-gramme.

En effet, désignons par / la longueur du tronçon ainsi 
considéré et par s sa section.

On a : R =  —s

d’où G

et comme ici

1 1 s CS

TT =  ---- X  - T
P i l

l  —  1,

G =  CS (21)

D’autre part la dilution moléculaire 3 est, d’après sa 
définition même, égale au volume du tronçon ci-dessus, 
c’est-à-dire que l’on a :

3 =  si.
Donc ¡a =  cS =  csl.

et comme ici 1= 1
EL =  cs (22)

4
1. La conductivité est l'inverse — de la résistivité.

P 1
2 . La conductance G est l'inverse de la résistance.
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La comparaison des égalités (21) et (22) donne immé
diatement :

¡JL =  G.

C’est ce qu’il fallait démontrer.

57. C o n d u c t i v i t é  m o l é c u l a i r e  l i m i t e . — On sait que 
lorsque la dilution d’une solution augmente indéfini
ment, la conductivité de cette solution tend vers zéro.

La conductivité moléculaire :
¡JL =  CO

prend alors la forme indéterminée :
¡JL =  0  X  0 0  .

L’expérience montre que la conductivi 
croît quand la dilution augmente et qu’ 
une limite déterminée qui correspondrait à une dilution 
infinie. Cette limite que nous représenterons par a„  est 
appelée conductivité moléculaire limite.

58. R e l a t i o n  e n t r e  l a  c o n d u c t i v i t é  m o l é c u l a i r e ,  l a  

c o n d u c t i v i t é  m o l é c u l a i r e  l i m i t e  e t  l e  c o e f f i c i e n t  d e  

d i s s o c i a t i o n . — La conductibilité des électrolytes résul
tant d’un phénomène de convection il est évident que, 
pour une quantité donnée de substance dissoute, la con
ductance d’un électrolyte est proportionnelle au nombre 
d 'ions qu’il renferme.

Si cet électrolyte est contenu dans le cylindre décrit au 
théorème du n° 56 et renferme en dissolution une molé
cule-gramme, sa conductance sera précisément égale à 
sa conductivité moléculaire. On peut donc dire quejoowr 
une quantité donnée de substance dissoute, la conducti
vité moléculaire d'un électrolyte est proportionnelle au 
nombre d’ions qu’il contient.
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Nous avons vu au n° 36 que par suite de la dissocia
tion électrolytique N molécules dissoutes donnaient :

Nag ions.

Lorsque la dilution est infinie, toutes les molécules 
de la substance dissoute sont dissociées et chacune 
d’elles fournissant^ ions le nombre d’ions présents dans 
la solution devient :

Kg.

La loi imprimée ci-dessus en italiques donne alors : 

fi  __  N a g

TT  _  N 9

c’est-à-dire : -L- =  a.
!*«>

Or bien qu’en théorie la dissociation électrolytique ne 
devienne complète que pour une dilution infinie, une 
dissociation pratiquement complète peut s’obtenir faci
lement, et l’on voit, d’après la dernière formule, qu’on 
pourra déterminer le coefficient de dissociation d’un 
électrolyte au moyen de deux mesures de conducti
bilité.

En général, la valeur ainsi obtenue pour a coïncide 
avec la valeur fournie par les mesures physicochimiques, 
ce qui confirme bien la théorie d’Arrhénius. Comme 
nous l’avons déjà dit, les différences constatées s’ex
pliquent facilement par l’hypothèse de divers phénomènes 
secondaires.

59. Loi d e  K o h l r a u s c h . M o b il it é s  d e s  io n s . — L’ex
périence montre que la conductivité moléculaire limite 
d'un, électrolyte binaire quelconque est égale à la somme 
de deux termes indépendants qui pour un dissolvant et
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une température donnés sont caractéristiques l’un de 
l  union et l'autre du cation.

Cette loi est ordinairement appelée loi deKohlrausch 
et les termes caractéristiques des ions portent le nom
de mobilités.

Quand on dit que la mobilité d’un ion est caractéris
tique de cet ion, on entend que cette mobilité conserve 
la même valeur quel que soit l’électrolyte binaire dont 
l’ion considéré fasse partie.

Par exemple, dans l’eau et à la température de 18° 
on a :

Mobilité de l ' ion K =  64,67
4

— --  N a  =  43,55
+

—  L i =  33 ,44

—  —  Cl =  63 ,44

— —  AzO3 =  61,78

—  —  OH —  172,00

Or dans ce même dissolvant et à la même température 
on a :

C on du ct iv ité  m o lé c u la ir e  l im i t e  de  IvCl =  130,11 =  64 ,67  +  65 ,44
—  —  —  d ’N a C l =  108,99 =  4 3 , 5 5 +  6 5 ,4 4
—  —  —  d ’LiCl —  98,88 =  3 3 . 4 4 - f 6 3 , 4 4

—  d ’A z 0 3K =  126,45 =  61 ,78  4 - 6 4 , 6 7
—  —  —  d ’AzO;,N a  =  105,33 =  61,78 4  43 ,55
—  —  —  d 'A z 0 3Li =  95 ,22  =  01 ,78  4  3 3 ,44

—  —  de KOII = 2 3 0 , 6 7  =  64 ,67  +  172
—  —  d ’NaOII =  215 ,55  =  43 ,55  +  172
—  —  d ’LiOH = 2 0 3 , 4 4  =  33 ,4  4 4 - 1 7 2

On voit que la mobilité de chaque ion conserve bien 
la même valeur dans les différents électrolytes.

La mobilité d’un anion se représente ordinairement
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par 4  et celle d’un cation par lc. La loi de Kohlrausch1 
s’écrira donc :

lxoo =  U  +  le-

Origine physique de la loi. — Nous avons vu au n° 51, 
que la quantité d’électricité qui traverse une section 
quelconque de l’électrolvte, est égale à la quantité d’élec
tricité qui, pendantle même temps, traverse une section 
quelconque du circuit extérieur. Cela revient évidem
ment à dire que le courant qui dans l’électrolyte résulte 
du transport de charges électriques par les ions, est 
égal au coürant qui parcourt le circuit extérieur, et l’on 
se rend compte alors facilement du fait que pour un 
voltamètre invariable, la conductance des électrolytes 
dépendra exclusivement du nombre d’ions présents dans 
la solution et de l’aptitude que possèdent ces ions à se 
déplacer sous l’action du champ électrique créé par les 
électrodes.

Si l’électrolyte est binaire, s’il contient en dissolution 
N molécules et si le coefficient de dissociation est oc, le 
nombre d’ions présents sera :

2Na.

D’autre part, l’aptitude des ions au déplacement 
(aptitude qui, nous l’avons vu, dépend de l’importance 
des frottements) est évidemment mesurée pour chaque

1. Cette loi est une application particulière d'un tait plus général : 
Une propriété quelconque dune  solution électrolytique très étendue 
peut être représentée -numériquement par la somme de deux; termes 
dont l’un est relatif à  l'anion et 1 autre au cation du corps dissous. Les 
explications données ci-dessus m ontrent comment cette règle doit être 
interprétée.

Quelquefois, l'un dos deux termes est nul. c’est-à-dire que l'un des 
ions ne joue aucun rôle pour la propriété considérée. Cela a lieu par 
exemple dans la rotation du plan de polarisation de la lumière par 
l’anion des sols do l'acide tartrique ; Io cation reste alors inactif,
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espèce d’ions, par la vitesse U prise par le cation et par 
la vitesse V prise par l’anion sous l’action d’un champ 
électrique de valeur déterminée. Mais nous savons que 
le transport d’électricité dans*l'électrolyte, c’est-à-dire 
le courant, peut résulter indifféremment du mouvement 
des anions ou de celui des cations (voir n° 51). Par suite 
et d’après le mécanisme de ce courant, la conductance 
d’un électrolyte binaire sera proportionnelle à la somme 
U V. Gomme cette conductance est évidemment pro
portionnelle aussi au nombre d’ions, on aura pour un 
voltamètre donné :

G. =  K X  2N a  x  (U +  V) (23)

K étant le facteur de proportionnalité.
11 est essentiel de remarquer que puisque 2Na est une 

quantité purement numérique et que, pour un volta
mètre donné, la conductance dépend exclusivement de 
ce nombre d’ions et de la somme U -f- Y, le facteur K 
réalise simplement la transformation des unités de 
vitesse en unités de conductance. K aura par suite la 
même valeur pour tous les électrolytes.

Cela posé, considérons un électrolyte binaire contenu 
dans le cylindre décrit au théorème du n° 56, et ren
fermant en dissolution une molécule-gramme. Si cet 
électrolyte est à l’état de dilution infinie, sa conducti
vité moléculaire limite est égale à sa conductance.

D’autre part le voltamètre peut être déterminé de 
façon invariable et par suite, la formule (23) sera appli
cable.

Or ici, on a d’après l'hypothèse : 

a — i.

En outre, la solution renferme une molécule-gramme
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de substance dissoute et l'on sait que les molécules- 
grammes des différents corps contiennent toutes le même 
nombre de molécules réelles. N aura donc la même 
valeur pour toutes les substances et si l’on pose :

Kj =  2KN

K, sera d’après ce qui précède une constante unique 
pour tous les électrolytes considérés.

La formule (23) peut alors s’écrire :

H» =  K, (U +  V) =  KtU +  KjV.

Or la dilution étant infinie, chaque ion peut être con
sidéré comme isolé et sa vitesse est par suite indépen
dante de la combinaison dont il faisait partie. Pour un 
même dissolvant, une même température et dans le cas 
d’une dilution infinie, la vitesse d’un ion sous J’action 
d’un champ électrique donné sera donc invariable quel 
que soit l’électrolyte auquel cet ion appartient.

Les termes KjU et K,V sont donc caractéristiques 
-des ions et leur identité avec les mobilités est alors évi
dente puisque

oo — IL u +  KjV.

D’après ce qui précède, on voit que les mobilités sont 
-en quelque sorte des vitesses d’ions exprimées en unités 
de conductibilité l .

6 0 . V it e s s e  absolue  des io n s  en so lutio n  é t e n d u e . —  

On démontre que la vitesse absolue d’un ion en solu
tion étendue, souà l’action d’une force électromotrice de 
1 volt par centimètre, est égale au quotient de la mobi-

1. Pour cette raison, les mobilités sont encore ((ueLpiofois appelées 
- c o n d u c t iv i té s  io n iq u e s .
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lité de cet ion par le nombre F = 9 6  570, la vitesse ainsi 
obtenue étant exprimée en centimètres par seconde.

•Les vitesses absolues des ions peuvent d’ailleurs être 
l’objet de mesures directes approximatives, car la 
migration peut être rendue visible au moyen d’expé
riences convenables, surtout s’il s’agit d’ions colorés.

Le plus rapide de tous les ions est l’ion H qui, dans 
les conditions énoncées ci-dessus et en solution aqueuse 
à la température de 18°, parcourt 0,0034 cm. par 
seconde, c’est-à-dire 2,04 mm. par minute. Puis vient
l’ion OH qui parcourt 1,07 mm. par minute. Enfin se 
placent les autres ions.
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F O R C E S  É L E C T R O M O T R I C E S

I. — THERMODYNAMIQUE DES PILES

Il est naturel de considérer les piles comme des appa
reils dans lesquels de l’énergie chimique est transformée 
en énergie électrique. La force électromotrice d’une pile 
doit donc être fonction de l’énergie fournie par les réac
tions qui s’accomplissent et c’est cette relation qu’ex
prime la réglé de Thomson. Enfin, la formule de Idelm- 
holtz apporte à cette relation une correction dont 
l’introduction est généralement rendue nécessaire par 
l’apparition dans la pile de phénomènes thermiques 
secondaires.

61. R ègle de T h o m so n . — Désignons par :
F la quantité d’électricité 96 570 coulombs (F =  1 fa

raday) ;
J l’équivalent mécanique de la chaleur ; 
q la chaleur des réactions qui s’accomplissent dans 

la pile lorsque celle-ci fournit la quantité d’électricité F. 
x  la force électromotrice de la pile.
Ecrivons que le travail électrique est égal au travail 

chimique. On a :
xF =  }q

_ } q _ 4 190 q  _
- T ~  96 570 ~

0,0434 q .d'où :
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Or, d’après ce que nous savons du mécanisme de con
ductibilité des électrolytes et de la charge des ions, le 
débit par la pile de F =  96S70 coulombs implique la 
décharge d’un équivalent-gramme d’ion électroposilif 
sur le pôle positif et d’un équivalent-gramme d’ion 
électronégatif sur le polo négatif1. Ces quantités de 
matière étant connues, la quantité de chaleur correspon
dante q dégagée par les réactions s’accomplissant dans 
la pile, s’obtiendra facilement d’après les tables de ther
mochimie et le calcul pratique de x  sera possible.

R e m a r q u e .  — Pour qu’il y ait égalité entre le travail 
électrique et le travail chimique, il faut qu’il n ’appa
raisse dans la pile aucun phénomène thermique pendant 
le fonctionnement. Or, si la chaleur dégagée par effet 
Joule peut être réduite à très peu de chose, il n’en est 
pas de même de certains autres phénomènes thermiques, 
notamment d’un dégagement ou d’une absorption de 
chaleur qui pourront se produire par effet Peltier2 aux 
surfaces de séparation des électrodes et de l’électrolyte.

1. On voit que le sens du mouvement des ions dans les piles est 
inverse de ce qu'il est dans les voltamètres.

2. Rappelons brièvement en quoi consiste l'effet Peltier :
Considérons deux; conducteurs de nature différente, C, et Ca. réunis

par une soudure.
Soit R la résistance totale de ccs deux conducteurs. Lorsqu'il passe 

un courant d'intensité I pendant un

comme dans le cas d'un conducteur
unique ; elle prend une valeur différente q' et l'on peut écrire :

Le dégagement ou l'absorption de chaleur ±  q , se produit à la sou
dure et ce phénomène thermique porte le nom d'effet Peltier.

Le signe de q , change avec le sens du courant.

temps t, la chaleur dégagée n'est pas :

q =  - j -  RI H
Fig. 15.

q' = —  ,l,i< ±  9.·

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



100 l’ELECTROCHIMIE ET l.’ ËLECTROMÉTALLURGIE

Trois cas pourront alors se présenter :
1° Le phénomène thermique secondaire dégage de la 

chaleur. — Alors, la pile rayonne de la chaleur dans le 
milieu ambiant et une partie seulement de l’énergie 
chimique se transforme en énergie électrique. La force 
électromotrice de la pile est par suite plus petite que 
ne l’indique la règle de Thomson.

2° Le phénomène thermique secondaire absorbe de la 
chaleur. — Alors, la pile tend à se refroidir pendant 
son fonctionnement. Elle reçoit de la chaleur du milieu 
ambiant et sa force électromotrice est plus grande que 
ne l’indique la règle de Thomson.

3° Le phénomène thermique secondaire ne détermine 
ni dégagement ni absorption de chaleur. (Tel serait, par 
exemple, le cas, s’il se produisait aux électrodes des 
effets Peltier égaux et de signes contraires). Alors, la 
pile obéit à la règle de Thomson.

62. F o r m u l e  d e  H e l m h o l t z . —  Pour les raisons exposées 
ci-dessus, la règle de Thomson est en défaut dans la 
majorité des cas. Mais il existe une relation plus géné
rale et qui est toujours vérifiée par l’expérience.

Désignons par :
F, J. q et x , les mêmes quantités que précédemment ;
T, la température absolue.
On démontre qu’entre ces diverses grandeurs on a la 

relation :
J q . ,,, dx 

* = -ït + 1 w

C’est la formule de Helmholtz.
Remarquons que lorsque
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la relation de Helmholtz se réduit à celle de Thomson. 
On peut donc dire que pour que la règle de Thomson soit 
applicable, il faut et il suffit que la force électromotrice 
de la pile soit indépendante de la température.

Le facteur -^r est appelé coefficient de température. 
On peut le déterminer expérimentalement avec une 
approximation suffisante en mesurant la variation de 
force électromotrice qui se produit lorsque la tempéra
ture absolue passe de la valeur T à la valeur T +  1".

II. — THÉORIE DE NERNST

Sans méconnaître l’importance du point de vue pure
ment thermodynamique relatif à la genèse du courant 
dans les piles, la théorie de Nernst examine de plus près 
le mécanisme du phénomène etexpliquepar deséehanges 
d’ions l’apparition des forces électromotrices de contact. 
La connaissance de celte théorie est indispensable, non 
seulement pour l’étude des piles, mais aussi pour la 
compréhension de la décomposition électrolytique.

63. P r é l i m i n a i r e . T r a v a i l  a c c o m p l i  d a n s  u n e  t r a n s 

f o r m a t i o n  OSMOTIQUE ISOTHERMIQUE ET R É V E R S I B L E . ----  N O U S

savons que la pression osmotique exercée par une subs
tance non ionisable en dissolution a la môme valeur 
que la pression qu’exercerait cette substance si à la 
température de l’expérience elle était gazeuse et occu
pait un volume égal à celui de la solution.

Désignons par :
V le volume de liquide contenant en dissolution une 

molécule-gramme d’une substance supposée non ioni
sable ;

H la pression osmotique ;
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T la température absolue ;
R la constante des gaz.1.
D’après ce qui précède, on peut écrire :

RTVH =  RT c’est-à-dire : H =  - f  (25)

Cela posé, supposons que la molécule-gramme de la 
substance considérée (supposée non ionisable) soit en

solution dans un cylindre dont le fond serait constitué 
par une paroi semi-perméable, ce cylindre étant immergé 
dans le dissolvant.

Lorsque le piston (de surface S) se déplace réversi-

4. Rappelons rapidement ce qu’est la constante des gaz.
VHLa relation fondamentale : —,—;—— =

peut s’écrire : 
4

4-fa/
VH =  V„H,a ( f  +  t 'j (24)

Or —  +  t  —  273 +  t  =  T. a 1
D’autre part pour un poids d o n n é  d'un gaz d é te r m in é  Y,H, a est une 

constante. Posons alors :

La relation (24) devient : VH =  RT.
Lorsque le poids du gaz considéré est 1 gramme, la valeur R =  V„H0a 

est appelée constante thermodynam ique do ce gaz.
On donne souvent aussi le même nom à la valeur prise par R lorsque 

le poids du gaz est 1 kilogramme (mais cette nouvelle constante est 
1 000 fois plus grande que la précédente).

Enûn, lorsque le poids considéré est la molécule-gramme, on voit 
immédiatement que la valeur de R est la même, quel que soit le gaz 
dont il s'agit. R prend alors le nom de c o n s ta n te  d e s  g a z .
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blement de la longueur cil sous l’action de la pression 
osmotique, le travail accompli par le système est :

dG =  HSdt =  JJdV.

Supposons que le volume de la solution passe de la 
valeur initiale Vt à la valeur finale V2. Le travail effectué 
sera :

XV 2

HdV

ou en remplaçant H par sa valeur (25) :
/ '* '*  R T  / » V j  J y  y

© =  /  ~ d V  — RT /  =  K T (L V , —  L Y,) =  RTL ·—■ ·Jy, v Jy, » " vi

Représentons les concentrations initiale et finale par 
Cj et C2. On a évidemment :

et l’expression précédente devient alors :

G =  RTL ~ ~  (26)

Soient enfin II, et H, les pressions osmotiques initiale 
et finale. D’après la loi de Yan’t Hofï, on a :

Çi_
H, ~  c2

et la formule (26) peut s’écrire :

S  =  RTL (27)

Remarque I. — Si au lieu d’une détente on avait une 
compression osmotique1 isothermique et réversible, le 
travail accompli par le système (ici travail résistant)

1. Ce qu'on réaliserait par exem ple en enfonçant le p iston  de la 
figure XVI.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



104 L ÉLECTROCHIMIE ET l ’ÉLECTROMËTALLURGIE

serait évidemment égal au travail de détente changé de 
signe.

Ainsi, supposons qu’il y ait passage d’une pression 
osmotique initiale H2 à une pression osmotique finale 
plus grande Hj (c’est-à-dire passage d’une concentration 
primitive C2 à une concentration plus forte C,). Le tra
vail accompli par le système serait :

U r.
v  -  —  RTL —  —  r t l  dR.

1*2 O  >

o u  v  =  RTL =  RTL (23)
H, L,

Remarque II. — Les formules (26), (27) et (28) nous 
montrent qu’il s’accomplira un travail osmotique toutes 
les fois qu’une substance dissoute passera d’une pression 
osmotique à une autre ou ce qui revient au même d’une 
concentration à une autre. Il importe en outre de re
marquer que ces formules donnent la valeur du travail 
ainsi accompli, non seulement dans le cas où une molé
cule-gramme de substance non ionisable éprouve une 
variation osmotique, mais aussi dans le cas où c’est un 
ion-gramme autonome qui change de concentration. 
(On sait en effet qu’un ion-gramme autonome exerce la 
même pression osmotique qu’une molécule-gramme non 
dissociée ; le travail accompli sera donc le même dans 
les deux cas).

64. F orce électromotrice de contact entre deux solu
tions INÉGALEMENT CONCENTRÉES d’ un MÊME ÉLECTROLYTE. ---

A Origine de cette force électromotrice. — Considérons 
un récipient divisé en deux compartiments A et B par 
une paroi poreuse (et non pas semi-perméable) PP'. 
Supposons que dans le compartiment A on place une
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solution concentrée d’un électrolyte donné et dans le 
compartiment B une solution diluée de ce même élec
trolyte. La paroi PP' étant poreuse, les deux solu
tions vont se mélanger. Mais ce mélange tend évidem
ment à égaliser les concentrations; il résulte de là 
que le nombre d’ions passés 
de A en B au bout d’un temps 
très court, sera supérieur au 
nombre d’ions passés de B 
en A.

D’autre part, on sait qu’en 
général les deux ions exercent 
sur la solution des frottements 
différents et que par suite iis 
sont inégalement mobiles.
Supposons par exemple que le fis· lo
cation se déplace plus rapide
ment que l’anion. Alors, à droite de PP', les cations 
seront au bout d’un temps très court en excès par rap
port aux anions. A gauche de PP’, les allions seront au 
contraire en excès par rapport aux cations, par suite 
du passage d’un grand nombre de cations dans le com
partiment voisin.

On voit donc en fin de compte qu’il s’est formé à 
droite de PP' une couche électrisée positivement par 
suite de l’excès de cations et à gauche de PP' une 
couche électrisée négativement par suite de l’excès 
d’anions.

La formation de cette couche double entraîne l’appa
rition d une force électromotrice.

Ainsi une électrode plongée dans la région A se char
gera négativement, une électrode plongée dans la région 
B se chargera positivement et si l’on réunit ces deux
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électrodes par un conducteur, ce conducteur sera par
couru par un courant *.

B. Calcul de cette force électromotrice. — Nous sup
poserons pour simplifier que la molécule de l’électrolyte 
est constituée par deux ions monovalents ; la méthode 
indiquée ci-dessous s’étendrait sans aucune difficulté 
aux autres cas plus compliqués.

Désignons par :
F, R et T, les mêmes grandeurs que précédemment ;
nc et n„, les nombres de transport du cation et de

Fanion ;
G, · la concentration de l’électrolyte dans le compar

timent A ;
C2 la concentration de l’électrolyte dans le comparti

ment B ;
x, la différence de potentiel existant entre les deux 

couches situées de part et d’autre de PP et constituant 
la force électromotrice que nous voulons calculer,

Plongeons dans le liquide deux électrodes, une dans 
chaque compartiment et réunissons extérieurement ces 
électrodes par un conducteur. Puis, coupons le circuit 
lorsqu’il a été traversé par F =  96 570 coulombs.

Le travail électrique apparu entre les plans XX' et 
YY' très voisins de la surface PP' est évidemment F,z.

Or ce travail électrique résulte d’un travail osmo
tique qu’il est possible de calculer :

La molécule de l'électrolyte étant constituée par deux 
ions monovalents, le passage de la quantité d’électri-

1. Rappelons une fois pour toutes q u 'é tan t donné un systèm e géné
ra teu r d ’énergie électrique, le co u ran t va du  pôle positif au  pôle néga
tif  dans le circuit extérieur e t du  pôle* nég atif  au  pôle positif à  l'in té
r ieu r du  systèm e.
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cité F implique, d’après la loi de Faraday, la décharge 
sur les électrodes de I cation-gramme et de I anion- 
gramme. Par suite, d’après ce que nous savons de la 
migration des ions, un poids de cation :

iic x  1 cation-gram m e

est passé du compartiment À dans le compartiment B, 
et un poids d’anion :

n„ x  1 anion-gram m e

est passé du compartiment B dans le compartiment A.
Les cations passent de la concentration C2 à la con

centration C2. Pour un cation-gramme changeant ainsi 
de concentration, le travail osmotique serait :

RTL £
VJ-)

et pour n,. cations-grammes, ce travail devient :

n.R T L  ~ l- ·(-*2

Les anions passent de la concentration C2 à la concen
tration C,. Pour un anion-gramme changeant ainsi de 
concentration, le travail osmotique serait :

RTL - 5 l

et pour na anions-grammes, ce travail devient :

JlnRTL ·
W

Le travail osmotique total est donc : 

n.RTL -£i- - f  w„RTL
u . )  u  j
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Égalons le travail électrique au travail osmotique; 
on a :

F *  — n .U T L  -j- n„KTL
V io  v i ^

équation d'où l’on tire immédiatement :

x  =  (a, — n a) L

Remarque. — Désignons par U la vitesse du cation 
et par V celle de l’anion. D’après une propriété connue 
(Voir n° 49), on a :

a,.
!

U +  V
et », V

U + V

6 5 . F orce électrom otrice  de contact en tre  dn métal et  

un e  solution  d’un sel  de ce m éta l . — A. Origine de 
cette force électromotrice. — Nernst admet que lors
qu’un métal est en contact avec un liquide, ce métal 
tend à émettre dans le liquide des ions positifs.

Cette tendance à l’émission d’ions positifs est mesurée 
par une grandeur analogue à une pression et qui porte 
le nom de tension électrolytique de dissolution'.

Cela posé, considérons un métal plongeant dans une 
solution d’un de ses sels. Trois cas pourront se pré
senter.

l or Cas. — La tension électrolytique de dissolu
tion du métal est supérieure à la pression osmotique

1. Cette grandeur est encore appelée p r e s s io n  é le c tr o ly t iq u e  d e  d isso 
lu t io n  et p r e s s io n  d 'io n is a tio n .
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que possèdent les ions de ce métal dans la solution1.
Alors, le métal émet des ions positifs dans cette solu

tion et par suite, il se charge négativement2.

2e Cas. — La tension électrolytique de dissolution du 
métal est égale à la pression osmotique que possèdent 
les ions de ce métal dans la solution.

Dans ce cas, cette pression osmotique s’oppose à 
l’émission d’ions par le métal et aucune force électro
motrice ne prend naissance.

1. Au point do vue de la pression osmotique, chaque espèce d’ions peut 
être considérée comme agissant seule et la pression osmotique totale est 
alors égale à la somme des pressions osmotiques partielles des différentes 
sortes d’ions présents dans la solution. Cette loi est en tous points ana
logue à la loi de Laiton relative auv pressions dans les mélanges gazeux.

2. L’apparition de cette charge négative sur le métal est une consé
quence du principe de la conservation de l électricité ; ce principe nous 
apprend en effet que lorsqu’un système isolé éprouve une transforma
tion quelconque, la somme algébrique des quantités d’électricité con
tenues dans le système reste constante;, de là, on déduit immédiate
ment ce corollaire que l'apparition d’une dos deux sortes d’électricité 
est invariablement liée â l’apparition d une quantité égale d’électricité 
de signe contraire.

Mais on peut se faire une idée plus précise du phénomène qui nous 
occupe, d’après les théories actuelles de la constitution de la matière et 
de la conductibilité des métaux :

On admet que les atomes matériels sont constitués par un centre 
positif entouré d un nombre considérable de corpuscules négatifs appe
lés é le c tr o n s , la somme algébrique des charges électriques étan t nulle.

La nature des électrons serait la même dans tous les corps de sorte 
qu’un échange d’électrons entre deux substances différentes ne pro
duirait aucune modification chimique.

On admet en outre que les métaux renferment des centres positifs et 
des électrons in d é p e n d a n ts , mais en proportion telle que la somme 
algébrique des charges soit nulle; ces centres positifs et ces électrons 
pourraient se déplacer sous l’action d'un champ électrique et l’applica
tion d'une différence de potentiel entre deux points du métal produi
rait dans celui-ci un courant de convection. La conductibilité des 
métaux serait donc de même nature que celle des électrolytes.

Ajoutons que les centres positifs seraient très peu mobiles et que le 
passage du courant résulterait principalement du mouvement des 
électrons. (Le déplacement de ceux-ci aurait évidemment lieu en sens 
inverse du courant conventionnel.)

On conçoit facilement m aintenant, que lorsque le métal considéré a 
émis des centres positifs dans la solution, il possède un excès d’élec
trons et par suite présente une électrisation négative.
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3° Cas. — La tension électrolytique de dissolution du 
métal est intérieure à la pression osmotique que pos
sèdent les ions de ce métal dans la solution.

Alors, non seulement le métal n’émet pas d’ions, mais 
c’est au contraire la solution qui charge le métal d’ions 
positifs. Par suite ce métal devient positif par rapport 
à la solution.

Remarque. — L’émission d’ions par le métal ou le 
phénomène inverse s’arrêtent au bout d’un temps très 
court, car dès que la différence de potentiel a atteint 

une certaine valeur, les attrac
tions et répulsions produites par 
la couche double électrique s’op
posent à la con tinuation de l’émis
sion ou de la réception des ions, 
comme il est facile de s’en rendre 
compte.

Expérimentalement, l’équilibre 
s’établit instantanément et la 
quantité de matière émise ou re

çue est impondérable; cependant, la différence de poten
tiel est notable ce qui s’explique aisément par le fait 
bien connu que les charges électriques portées par les 
ions sont très considérables (voir n° 40, remarque VII).

Enfin, si l’on plonge dans la solution un autre con
ducteur que l’on mette en communication extérieure 
avec le métal précédent, le circuit ainsi formé est par
couru par un courant1. Pendant le fonctionnement de

1. Mais pour cela, il faut que le  second conducteur ne soit pas cons
titué par le même métal que la première électrode car les deux forces 
électromotrices de contact qui prendraient alors naissance seraient 
égales et opposées ; dans ces con litions, aucun courant ne se produi
rait.
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ce système, la couche double électrique qui empêchait 
la continuation de l’émission ou de la réception des 
ions est détruite à chaque instant et se reforme à chaque 
instant. Si le métal considéré joue le rôle d’électrode 
négative, il se dissout dans le bain ; s’il joue au con
traire le rôle d’électrode positive, il s’épaissit par suite 
de l’apport d’ions positifs (métalliques) qu’implique l e ^  
passage du courant. /

B. Calcul de cette force électromotrice. — y
rons un métal plongeant dans une dissolution d’uWQfc 
ses sels et supposons par exemple que nous nous tro1 
vions dans le premier des trois cas indiqués précédem
ment.

Désignons par :
F, R et T, les mêmes grandeurs que précédemment;
v la valence du métal;
P la tension électrolytique de dissolution de ce métal;
h la pression osmotique des ions du métal dans la 

solution ;
x  la différence de potentiel existant entre le métal et 

la solution et constituant la force électro-motrice que 
nous voulons calculer.

Plongeons dans la solution un second conducteur de 
nature telle que la force électromotrice de contact entre 
ce conducteur et le liquide n’empêche pas le courant de 
passer dans le sens de la force électromotrice étudiée. 
Puis, au moyen d’un fil réunissant extérieurement les 
deux électrodes, fermons le circuit et rouvrons-le lorsque 
F =  96 570 coulombs positifs sont passés du métal à la 
solution à travers le contact considéré.

Le travail électrique accompli par le système formé 
par le métal de ce contact et la solution est alors Fx.
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Or ce travail électrique résulte d'un travail osmotique 
qu’il est possible de calculer :

Le passage de la quantité d’électricité positive F du 
métal à la solution implique, d’après ce que nous savons 
de la charge des ions, le passage en dissolution d’1 équi
valent-gramme de métal, c’est-à-dire de :

—  x  l a to m e -g r a m m e .
v

Ces atomes de métal passent de la pression P à la 
pression h. Pour 1 atome-gramme, le travail accompli 
serait :

p
RTL 4 -  · h

Le travail produit dans le cas qui nous occupe sera 
donc :

RT '  P
a h

Egalons le travail électrique au travail osmotique ; 
on a :

v
P
h

équation d’où l’on tire :
RT , P

X  —  ---=- L -y-
aF  k

Remarque I. — On démontrerait de la même façon 
que lorsqu’on se trouve dans le dernier des trois cas 
indiqués précédemment, on a :

Remarque II· — Si l’on convient de considérer la 
force électromotrice de contact comme positive lorsque 
le métal est positif par rapport à la solution et comme
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négative dans le cas contraire, les deux relations ci- 
dessus se résument évidemment dans la formule unique :

6 6 .  F o r c e  é l e c t r o m o t r i c e  d e  c o n t a c t  e n t r e  u n  g a z  e t  

UNE SOLUTION AVEC LAQUELLE CE GAZ PEUT ÉCHANGER DES

i o n s . —  Considérons une électrode plongeant par sa 
partie inférieure dans une solution et par sa partie supé
rieure dans le gaz surmontant le liquide. Par hypothèse, 
cette solution renferme des ions correspondant à la 
nature du gaz qui la surmonte. Supposons enfin que 
l'électrode soit inattaquable et qu’elle possède pour le 
gaz un certain pouvoir absorbant. Alors tout se passe 
comme si l’on avait une électrode gazeuse en contact 
avec la solution.

La théorie de la force électromotrice qui prend ici 
naissance est analogue à la théorie exposée au n° 65. 
Mais la tension électrolytique de dissolution d’un gaz 
varie beaucoup plus suivant les conditions de l’expé
rience que ne le fait en général la tension électroly
tique de dissolution d’un métal.

67. P i l e s . — Le fonctionnement des piles s'explique 
facilement à l’aide de la théorie de Nernst. Nous indi
quons ci-dessous quelques exemples de piles ainsi que 
le calcul de leur force électromotrice.

A. Piles de concentration. — Considérons deux élec
trodes constituées par un métal unique et plongeant 
dans deux solutions inégalement concentrées d’un sel 
de ce métal. Imaginons qu’on réunisse ces électrodes 
par un conducteur extérieur, les solutions étant elles-

8
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mêmes en contact de façon que le circuit soit fermé.
1° Fonctionnement. — Négligeons momentanément 

la force électromotrice de contact entre les deux solu
tions (cette force électromo
trice étant d’ailleurs très 
faible en réalité).

Les deux forces électro
motrices de contact entre 
électrodes et solutions sont 
en opposition ; mais elles 
sont inégales à cause de la 
différence des concentra
tions ; par suite, un courant 

s’établira dès que le circuit sera fermé.
Soient :
P la tension électrolytique de dissolution du métal ;
hi la pression osmotique des ions de ce métal dans 

la solution de gauche ;
h., la pression osmotique des ions de ce métal dans la 

solution de droite.
Enfin, supposons par exemple que l’on ait :

hl >  h2 >  1’.

La force électromotrice de contact entre l’électrode 1 
et la solution de gauche sera plus grande que la force 
électromotrice de contact entre l’électrode 2 et la solu
tion de droite, puisque :

RT ^ RT
î>F h  P >  «F L P ' »

Par suite, le courant se dirigera dans le circuit exté
rieur de l’électrode 1 à l’électrode 2. L’électrode 1 
s’épaissira ; quant à l’électrode 2, elle se dissoudra bien 
que l’on ait /i2> P ,  à cause de l’émission d’ions positifs
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(métalliques) qu’implique ici le passage du courant.
Enfin, on peut voir facilement que la force électro

motrice de contact entre les deux solutions agira dans 
le sens du courant précédent si fanion est plus rapide 
que le cation et en sens inverse dans le cas contraire.

2°Force électromolrice. — Nous supposerons quer =  l 
afin de pouvoir appliquer la formule établie au n° 64.

Désignons par :
x i la force électromotrice de contact entre l’élec

trode 1 et la solution de gauche ;
.̂2la force électromotrice de contact entre l’électrode 2 

et la solution de droite ;
x 3 la force électromotrice de contact entre les deux 

solutions ;
x  la force électromotrice de la pile.
D’après ce qui précède, on a 1 :

X.,

Or ici

B, X v

RT 
" F 

RT 
: F

U -  V RT
“ U +  V F

(29)

I h,
L T

Jkp
r K
L h.

En remplaçant aq, x i et x 3 par ces valeurs dans la 
relation (29), cette relation devient :

ou

RT L ** RT r h> . U — V RT hi
F L P F L V U +  V F L h.

RT 2 V x L f .luF U +  V

1. On doit écrire — x ,  puisque, comme l'indique la dernière formule 
du n° Gi, le signe de x 3 est le même que celui de la quantité U — V et 
que d’après ce qui a été exposé ci-dessus, la force électromotrice -,,L 
s'ajoute à la force électromotrico x, si U — V <T 0 et s’en retranche 
si U — V >  0.
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B. P ile  c o n stitu ée  par d eux m éta u x  d ifféren ts p lon 
gean t ch acu n  dans une so lu tio n  d’un de s e s  s e ls .  —
-1° Fonctionnement. — Supposons par exemple que le 
système formé par l’électrode 1 et la solution de gauche

appartienne au 1ercas exposé 
au n° 65 et que le système 
formé par l’électrode 2 et la 
solution de droite appar
tienne au 3° cas. On voit 
alors immédiatement que 
les deux forces électromo
trices de contact agissent 
dans le même sens. L’élec
trode 1 se dissout et l’élec
trode 2 s’épaissit. Enfin, 

l’électrode 2 étant positive et l’électrode 1 négative, 
le courant se dirige dans le circuit extérieur de 2 
vers 1.

2° Force électromotrice. — On néglige ordinaire
ment la force électromotrice de contact entre les solu
tions.

Soient :
P, et hlt les valeurs de P et de h dans le système de 

gauche ;
P 2 et h2, les valeurs de P et h dans le système de 

droite ;
vl la valence du métal constituant l’électrode 1 ;
v2 la valence du métal constituant l’électrode 2 ;
xt, x 2 et x, les mêmes grandeurs que précédem

ment.

1. Pour plus de simplicité!, nous considérons ici les forces électromo- 
trices x t et x·. uniquement en valeur absolue, c'est-à-dire sans tenir· 
compte de la convention indiquée dans >a remarque II du n° 65.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



FORCES ELECTROMOTRICES 117

D’après ce qui précède, on a 1 dans l’exemple qui 
nous occupe :

C. Piles à gaz. — Leur principe est analogue à celui 
des piles que nous venons d’étudier.

III. — MESURE DES FORGES ÉLECTROMOTRIGES DE CONTACT

6 8 . P r in c ipe  de la m e su r e . — Soit par exemple à 

mesurer la force électromotrice de contact entre un 
métal et un électrolyte. On associera au système con
sidéré un autre système incomplet de façon que l’en
semble constitue yne pile. Le système adjoint, ordi
nairement appelé électrode de comparaison, devra en 
principe avoir une force électromotrice exactement 
connue. On mesurera alors la force éleclromotrice totale 
de la pile ainsi constituée et la force électromotrice du 
système étudié se déduira immédiatement.

6 9 . E lectro des de com paraison . —  Les électrodes de 
comparaison ordinairement employées sont :

L’électrode normale à hydrogène de Nernst ;
L'électrode normale au calomel d'Ostwald.
Cette dernière est la plus recommandable.
Une électrode de comparaison comprend non seule

ment une électrode, mais toujours aussi une solution 
invariable en contact avec cette électrode ; l’appareil

x  =  x l -f-  ,r2.

Or

et

Donc :
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peut contenir en outre une ou plusieurs autres solutions 
déterminées, interposées entre la solution précédente et 
celle du système étudié.

Ainsi l’électrode normale au calomel présente la dis
position schématique suivante :

Hg HgCl KOI
solution  saturée 1 m olécule-gram m e par litre 

^ou île préférence de m oléc. gr. par litre.^

Si l’on associe cette électrode de comparaison avec 
le système étudié, on a :

Hg HgCl IvCl Solu tion d ’un JI
so lu t. sat. 1 m oléc. gr . p. litre sel du m étal M

( o u  de préf. m . gr. p. 1; J

Les mesures de forces électromotrices de contact 
n’étant presque jamais effectuées dans l’industrie nous 
n ’insisterons pas davantage sur ces appareils.

70. F o r c e  é l e c t r o m o t r i c e  t o t a l e  d e  l a  p i l e . — On la 
déterminera par la méthode classique dite d’opposition.

71. P i l e s  é t a l o n s . — On sait que la méthode d’oppo
sition exige l ’emploi d’une pile de force électromotrice 
exactement connue. Les piles étalons ordinairement 
employées sont :

La pile Gouy;
La pile Latimer-Clark ;
La pile W eston.
Cette dernière est la plus recommandable.
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I V . —  VALEUR DES FORCES ELECTROMOTRICES DE CONTACT

Nous ne nous occuperons pas des forces electromo
trices de contact entre deux électrolytes, car elles sont 
toujours très faibles.

72. R e n s e i g n e m e n t s  d i v e r s . — i° Très souvent on 
convient de considérer comme nulle la force électromo- 
trice de l’électrode de comparaison employée. Alors, la 
valeur de la force electro motrice trouvée pour le con
tact étudié doit être accompagnée de l’indication de 
l’électrode de comparaison dont il a été fait usage. 
Cette indication est essentielle car les forces électro
motrices des diverses électrodes de comparaison dif
fèrent très notablement les unes des autres.

2° Lorsque dans la pile :
métal-solution —· électrode de comparaison, 

le courant passera à travers le contact étudié de la 
solution au métal, 'nous conviendrons1 de considérer la 
force électromotrice de contact comme positive. (Remar
quons que dans le fonctionnement que nous venons de 
supposer le métal joue le rôle d’électrode positive). — 
La force électromotrice de contact sera considérée 
comme négative dans le cas contraire.

3° Lorsqu’à une électrode normale à hydrogène dont 
on considère la force électromotrice comme nulle, on 
associe une électrode au calomel, on trouve pour la 
force électromotrice de cette dernière :

+  0,284 volts

si la solution de chlorure de potassium contient une

1. La convention  contraire est fréquem m ent usitée. Mais, celle  que 
nous indiquons ic i paraît prévaloir et c'est d'ailleurs la plus naturelle .
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moléule-gramme de ce corps par litre (solution nor
male *)
et - f  0 .337  v o lts

• . 1si la solution de chlorure de potassium contient —  de 
molécule-gramme de ce corps par litre (solution déci- 
norm ale2).

Sachant cela, il est facile de passer de la valeur d’une 
force électromotrice quelconque rapportée à l’une des 
deux électrodes de comparaison, à la valeur de cette 
même force électromotrice rapportée à l’autre électrode.

Supposons par exemple que la valeur d’une force 
électromotrice rapportée à l’électrode au calomel (avec 
KCl en solution normale) soit :

+  0 ,105  v .

La valeur de cette même force électromotrice rappor
tée à l’électrode à l’hydrogène sera :

+  0 ,105  v. +  0 ,284  v . =  +  0 ,389  v .

comme le montre le schéma ci-contre, page 1 2 1 .
De même, une force électromotrice qui rapportée à 

l’électrode au calomel (avec KCl en solution normale) a 
pour valeur

—  1,36  v .

aura comme valeur relative à l'électrode à l’hydrogène : 
—  1,36  v . +  0 ,2 8 4  v . =  —  1,076 v. 

comme le montre le même schéma.

1. On appelle solution normale ou solution uni-équivalente d'un corps - 
celle qui contien t par litre 1 équivalent-gram m e de ce corps.

KCl étant constitué par deux atom es m onovalents, la m olécule- 
gram m e est ic i égale  à l'équivalent-gram m e.

2. D'une façon générale, un e solution décïnorm ale d'un corps ren-
1

ferm e par litre y y  d ’équivalent-gram m e de ce corps.
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Niveau représentatif de la force électromotrice

:
I I
+11

<le l’électrode au calomel (avec KC1 en solut. normale).

Niveau représentatif de la force électromotrice
de l’électrode à hydrogène.

4° D’après des expériences contestées, la force élec
tromotrice absolue de l ’électrode au calomel (avec KC1 
en solution normale) serait :

—)— 0,S6 v o lts .

Certaines tables tiennent compte de ce nombre et 
donnent alors pour les forces électromotrices, des 
valeurs présentées souvent comme absolues et qui se 
relient immédiatement aux valeurs expérimentales 
comme le montre le schéma ci-dessous.

Force électromotrice de l’électrode au calomel 
avec KOI en solution normale. — Zéro conventionnel.

Force électromotrice de l’électrode à hydrogène.
Autre zéro conventionnel.

Zéro réel.
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73. U sage des ta bles  de fo r c e s  électr o m o tr ic es . —  

Soit à calculer d’après les tables la force électromotrice 
d’une pile. Supposons qu’on ne tienne pas compte de 
la force électromotrice de contact entre les deux solu
tions. Alors quelles que soient les conventions adoptées 
pour l’établissement de la table, la valeur absolue de la 
force électromotrice de la pile s'obtiendra en faisant la 
différence algébrique des forces électromotrices de con
tact relatives à chaque électrode.

En effet, quelle que soit la convention adoptée pour 
le signe des forces électromotrices, cette convention 
sera la même pour les deux contacts. Or ces contacts 
sont traversés en sens inverses par le courant. Les 
deux forces électromotrices se retrancheront donc algé
briquement l’une de l’autre (bien que concrètement 
elles puissent s’additionner). D’autre part, il est évident 
que la différence algébrique de ces deux grandeurs sera 
indépendante de la position choisie pour le zéro. La 
règle énoncée ci-dessus est donc bien justifiée.

Soit par exemple à calculer la force électromotrice 
de la pile IJaniell :

Zn 1 S O Z n SO'Cu Cu
| (solution normale) | (solution norm ale) |

Avec l’électrode à hydrogène, on a 1 : (Convention
faite au n° 72, 2°).

Z n /S 0 4Zn 1 —  0 ,705  v .
C u /S O C u - f  0 ,335  v .

Avec l’électrode au calomel :
Z n /S O Z n  1 —  1 ,049 v .
C u /S O C u  1 - f  0 ,051 v.

1. Ces valeurs varient couram m ent do 0,01 v. et m ôm e davantage  
su ivan t les tables.
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Une table de valeurs absolues (?) donne :

Z n /S 0 4Zn I ·—  0 ,479  v .
C u /S O l Cu | +  0 ,611 v .

D’après la règle énoncée ci-dessus, on aura pour la 
force électromotrice de la pile :

0,335 v. —  (—  0,765 v.) =  1,1 v.

OU 0 ,051 v . —  (—  1 ,049 v .)  =  1,1 v .

OU 0,611 v. —  (—  0,489 v,) =  1,1 v.

Souvent, les tables ne donnent que la force électro
motrice de contact entre le métal et une solution nor
male d’un sel de ce métal. Si la concentration est nota
blement différente, la valeur de cette force électromo
trice devra être modifiée.

Considérons la dernière formule du n° 65 :

Supposons que h corresponde à une concentration 
normale et que x  soit donné par la table.

Lorsque la concentration de la solution deviendra 
égale à K fois la concentration normale, la nouvelle 
valeur de la force électromotrice sera :

æ’ = RT K/t
W  T "

h RT 
R +  v F

LK =  x  +  ~  LK. vF

74. S ér ie  d es  t e n s io n s . — Il est intéressant de dresser 
le tableau des forcés électromotrices de contact qui 
prennent naissance entre les différents éléments et les 
solutions aqueuses uni-équivalentes de leurs ions, ces 
forces électromotrices étant rangées par ordre de gran
deur.

Le tableau que nous donnons ci-dessous est rapporté
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à l’électrode normale à hydrogène.' Les forces électro
motrices entre parenthèses ont été calculées par la 
thermodynamique.

K . . . . 11 .
N a  . . . • ■ ( - 2 , 8 )  - A s . . + 0 , 2 9  -
B a . . . • - ( - 2 , 8 )  - Gu. . +  0 ,335  —
•Ca . . . • - ( - 2 , 6 )  - lli . . +  0 .39  —
Mg . . . —  1.55 — S b .
Al . . . —  1,28 — A g . . . . +  0 ,79  —
Mn . . . . . —  1,07 — H g- . + 0 , 8 1  —
Zn . . . . . —  0 ,765 — P t . . +  0 ,8 6  —
C d  . . . . . —  0,41 — Au. ■ +  1 ,2  -
F e  . . . . . —  0 ,3 9  —
Co . . . . . —  0 ,26  — I . +  0 ,5 2  v o lts .
N i . . . . . —  0 ,2 2  — B r. +  0 ,9 9  —

rSn . . . . . —  0 ,15  — O . ■ +  1 ,12  -
.Pb . . . . . —  0 ,13  — Cl . • + 1 , 3 8  —

F . ■ ( +  1,96) -

On voit immédiatement que ce tableau présente d’une 
façon assez remarquable un classement des éléments 
qui serait basé sur la nature et la grandeur de leur acti
vité chimique.

Le tableau que nous venons de former est ordinaire
ment appelé série des tensions. Quant aux forces élec
tromotrices de contact prenant naissance entre les élé
ments et les solutions aqueuses uni-équivalentes de 
leurs ions, on leur donne le nom de potentiels électro- 
lytiques normaux. (D’une façon générale, on appelle 
potentiel électrolytique la force électromotrice de con
tact entre un élément et une solution.)
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D É C O M P O S I T I O N  É L E C T R O L Y T I Q U E  

E T  P O L A R I S A T I O N

7 5 .  A pplication  d e  la  règle  d e  T homson a  la  décompo

sition é l e c t r o l y t iq u e . — Nous avons dit que les piles 
étaient des appareils dans lesquels de l’énergie chi
mique était transformée en énergie électrique. Dans 
l’électrolyse, on transforme au contraire de l’énergie 
électrique en énergie chimique. Le principe de la con
servation de l’énergie nous permettra alors de calculer 
la force électromotrice minimum qu’il est nécessaire 
d’employer pour pouvoir décomposer un électrolyte 
donné et nous retrouverons évidemment la relation de 
Thomson.

Soient en effet :
F et J les mêmes grandeurs que précédemment ;
q la quantité de chaleur qui serait dégagée par les 

transformations chimiques inverses de celles que pro
duit le passage de F == 96 570 coulombs pendant l’élec- 
trolyse ;

x  la force électromotrice minimum qu’il est néces
saire d’employer pour pouvoir décomposer l’électrolyte.

Le principe de la conservation de l’énergie impose 
évidemment l’égalité du travail électrique et du travail' 
chimique, c’est-à-dire que l’on a :

V x  =  Jq
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tl'où Jg __ 4  190 g
“F  —  96 570

0 ,0 4 3 4  q.

R e m a r q u e .  — On met quelquefois cette relation sous 
une forme un peu différente. Désignons par :

q' la quantité de chaleur qui serait dégagée par les 
transformations chimiques inverses de celles que pro
duit l’électrolyse d’un molécule-gramme de la substance 
dissoute ;

n le nombre total de valences qui dans une molécule 
de cette substance unissent l’ion ou les ions électropo
sitifs à l’ion ou aux ions électronégatifs.

On a (d’après la loi de Faraday) :

et la relation précédente peut alors s’écrire :

x  —  0 ,0 4 3 4  (30)11 '

E x e m p le s  d ’a p p l i c a t i o n .

I. — Quelle force électromotrice minimum est-il 
nécessaire d’employer pour décomposer une solution 
étendue d’acide sulfurique dans l’eau ?

La suite des transformations chimiques est :

SOUP =  SO4 +  H2
F

S0> =  SO* +  O
F

SO3 +  tPO liquide =  SOUP.

En additionnant membre à membre et en simplifiant, 
on voit que la modification chimique résultant de l’élec- 
trolyse se réduit à :

H20  liquide =  H2 -f- O
F  F
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Or on a :
H2 +  O =  H20  liquide +  69 c.

et ici n =  2.
La formule (30) donne alors :

69
x  - 0,0434 x  —  - 1,497 v.

II. — Quelle force électromotrice minimum est-il 
nécessaire d’employer pour décomposer une solution 
aqueuse de sulfate de cuivre en utilisant une anode en 
cuivre ?

La suite des transformations chimiques est :
SO‘Cu dissous =  SO4 -f- Cu (qui se dépose sur la 

cathode).
SO4 -)- Cu (de l’anode) =  S 04Cu (qui se dissout dans 

le bain).
L’effet résultant du courant est simplement de trans

porter du cuivre de l’anode à la cathode. Le travail 
chimique est évidemment nul et par suite on a :

x  —  O.

III. — Quelle force électromotrice est-il nécessaire 
d’employer pour décomposer une solution aqueuse de 
chlorure de sodium?

La suite des transformations chimiques sera :

NaCl dissous =  N a -j- Cl
y

Na -J- H20 =: NaOH dissous +  II
4?

Or les tables de thermochimie donnent :

Na +  Cl -f- Aq =  NaCl dissous 96,7 e. 

e t  Na +  H20  =  NaOH dissous -f- H -|- 43 c.

d ’o ù  NaOH dissous +  H =  N a +  H20  — 43 c.
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La quantité de chaleur dégagée par les transforma
tions chimiques inverses de celles que produit l’élec- 
trolyse sera donc :

q ~  96,7 c. — 43 c.

et d’après la règle de Thomson, on a alors :

x  =  0,0434 X
(96,7 — 43) 

1 2,33 y.

Remarque I. — De même que pour les piles, la règle 
de Thomson appliquée à la décomposition électroly
tique ne donne en général que des résultats approxima
tifs.

Remarque II. — La règle de Thomson ne s’applique 
môme approximativement qu’à la décomposition de 
l’électrolyte en quantité sensible. Nous verrons bientôt 
le sens et la raison de cette restriction.

La force électromotrice minimum x  qu’il est néces
saire d’employer pour pouvoir décomposer la substance 
en quantité sensible porte le nom de tension de décom
position électrolytique.

76. A pplication de la formule de H elmholtz a la 
décomposition électrolytique. — La formule de Helm
holtz est rigoureusement applicable à condition que le 
fonctionnement du voltamètre soit parfaitement réver
sible (voir n° 80).

77. P otentiels de décharge. — Dans un voltamètre 
en fonctionnement, considérons l’une des électrodes et 
admettons pour simplifier qu’il ne s’y produise aucune 
réaction secondaire. Le corps déposé ou dégagé entoure 
cette électrode ; or ce corps possède une certaine ten-
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sion électrolytique de dissolution P. Supposons momen
tanément qu’on ne fasse agir entre l’électrode et l’élec
trolyte aucune force électromotrice. Le sens du 
déplacement d’un ion situé auprès de la surface de con
tact sera déterminé, d’après la théorie exposée au 
n° 60 A, par le signe de P — h (h représentant la pres
sion osmotique des ions considérés dans l’électrolyte). 
On sait que si l’on a :

h >  P

les ions de la solution tendront à se déposer sur l’élec
trode et que si l’on a :

P >  h

le corps libéré tendra au contraire à passer de nouveau 
à l'état d’ions.

Si maintenant on fait agir une force électromotrice 
extérieure (que nous désignerons par Y) entre l’élec
trode et l’électrolyte, cette force électromotrice influera 
évidemment aussi sur le sens du déplacement éventuel 
des ions; si elle a un sens tel qu elle tende à produire 
l’électrolyse, son action s’ajoutera à celle de la pression 
osmotique'A, tandis que la tension électrolytique de 
dissolution P agira en sens contraire.

La condition pour que les ions puissent continuer à 
se déposer sur l’électrode considérée sera alors :

Action de la pression osmotique de l’ion -+- force 
électromotrice que l'on fait agir entre l'électrode et 
l'électrolyte > . Action de la tension électrolytique de 
dissolution.

Pour utiliser cette relation, il faut évidemment 
exprimer les deux « actions » dont il est question, de 
façon qu’elles soient homogènes à une force électromo
trice.

u
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Or, la dernière formule du n° 65 :

X  =
RT Ji_  

u F L P ’

peut encore s’écrire :

X  =
RT
r F L h  — RT

y F LP.

Le sens dans lequel s’effectue l’échange des ions lors
qu’on met le corps en contact avec l’électrolyte est lié 
au signe de x  et l’on sait que x  représente une force 
électromotrice. Les deux termes du second membre 
sont alors évidemment les expressions cherchées des 
« actions » dont il est question ci-dessus et la condition 
imprimée en italiques peut s’écrire :

d’où

RT 
y F

L h  -+- V > RT
rF

LP

V >
RT
«F

V_
h

(31)

La valeur minimum de Y donnée par cette formule 
sera en principe (et dans le cas où il n’y a pas de réac
tion secondaire) le potentiel de décharge de l’ion consi
déré. D’après ce qui a été exposé plus haut et d’une 
façon tout à fa it générale, on peut dire que le potentiel 
de décharge d’un ion1 est la force électromotrice m ini
mum qu’il est nécessaire de faire agir entre l’électrode 
employée et l’électrolyte, pour continuer à déposer sur 
cette électrode l’ion considéré après que sa libération 
vient déjà d’avoir lieu en quantité sensible.

La formule (31) nous montre qu’en principe (et dans

1. On dit encore quelquefois t e n s io n  d e  d é c o m p o s i t i o n  é l e c t r o l y t i q u e  
d e  l ’i o n ;  cette expression s’explique par le fait que l ’on considère sou
vent les ions comme des combinaisons de matière ordinaire et d ’élec
tricité.
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le cas où il n’y a pas de réaction secondaire), le poten
tiel de décharge d’un ion est égal en valeur absolue au 
potentiel électrolytique (voir n° 74) qui prend naissance 
entre cet ion déchargé et l’électrolyte. (La valeur abso
lue du potentiel de décharge devant alors être supé
rieure à celle du potentiel électrolytique d’une quantité 
aussi petite que l’on veut, il y a évidemment égalité à 
la limite).

L’expérience· confirme souvent cette prévision. Mais, 
il existe des cas dans lesquels la valeur absolue du 
potentiel de décharge d’un ion est très notablement supé
rieure à celle du potentiel électrolylique correspondant, 
bien qu’il ne se produise pas de réaction secondaire. 
A l’heure actuelle, l’explication de ce fait est encore 
incertaine.

Remarque. — La théorie qui précède nous conduit à 
concevoir le potentiel de décharge comme étant la force 
électromotrice qu’il faut faire agir pour équilibrer et 
dépasser la force contre-électromotrice provenant en 
principe de la présence, sur l’électrode considérée, d’une 
partie des produits de la décomposition antérieure et 
pour pouvoir ainsi continuer à faire passer le courant 
dans le sens voulu (électrolyse). Cette conception est 
par exemple toute naturelle lorsque le potentiel de dé
charge du corps qui se dépose est égal à son potentiel 
électrolytique changé de signe [formule (31)]. La même 
conception reste justifiée dans le cas où il se produit 
des réactions secondaires.

78. R é v e r s i b i l i t é . S u r t e n s i o n  é l e c t r o l y t i q u e . — Dans 
le cas où il ne se produit pas de réactions secondaires, 
le fonctionnement du système électrode-solution sera
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réversible si le potenliel de décharge de l’ion considéré 
est égal en valeur absolue au potentiel électrolytique 
correspondant.

D’une façon plus générale, il y aura réversibilité si 
le système fonctionnant comme élément de pile, après 
que l’électrolyse vient d’avoir lieu en quantité sensible, 
donne 1 une force électromotrice égale en valeur abso
lue au potentiel de décharge de l’ion qui se dépose pen
dant le fonctionnement inverse.

Lorsqu’il n’y a pas réversibilité, on appelle surtension 
électrolytique l’excès de la valeur absolue du potentiel 
de décharge sur la valeur absolue de la force électro
motrice de sens contraire qui serait mise en évidence 
si, après électrolyse en quantité sensible, on faisait 
fonctionner le système comme élément de pile2· 3.

Il paraît n ’y avoir surtension électrolytique que dans 
les cas où l’électrolyse détermine le dégagement d’un 
gaz au pôle considéré.

Signalons que la nature et l’état physique de l’élec
trode employée influent considérablement sur la surten
sion, même lorsque cette électrode est inattaquable.

* /
1. Ne serait-cc «juc pendant un temps très court.
2. Remarquons bien qu'il ne s'agit pas ici de la force contre-éleclro- 

motrice pendant l'électrolyse, cette force eontre-électromotrice étant 
évidemment égale en valeur absolue au potentiel de décharge. On peut 
d'ailleurs écrire :

F o rce  c o n lr e -é le c tr o m o lr ic e  p e n d a n t  l é le c tr o ly s e  —  F o rce  c lec tro m o -  
Ir ic e  d a n s  Le fo n c t io n n e m e n t  in v e r se  -{- S u r te n s io n  è le c tr o ly t iq u e .

La force contre-électromotrice qui résulte de la surtension électroly
tique disparaît donc instantaném ent dès que l'éleetrolyse cesse.

3. Quand la décharge de l’ion considéré s'accompagne «le réactions 
secondaires, l'existence d'une surtension peut s‘expli«|uer facilement 
par le fait que ces réactions ne sont pas réversibles. Tel serait par 
exemple le cas pour la décharge d'ions ne pouvant pas exister à l'état 
libre. Mais l'explication «le la surtension est beaucoup moins aisée 
quand il ne sc produit pas de réaction secondaire. Les diverses théories 
émises à ce sujet n 'étant guère satisfaisantes, nous no les exposerons 
pas ici.
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79. N ouvelle expression de la tension de décomposi
tion électrolytique. — Nous savons que la libération 
d’ions à une seule électrode est impossible. (Voir la Re
marque II du n" 35) ; la libération des anions et celle 
des calions doivent au contraire être simultanées. Par 
suite, pour que l’électrolyse puisse être effectuée, il faut 
que les conditions de décharge anodique et cathodique 
soient l’une et l’autre satisfaites. Donc, la force élcc- 
Iromotrice totale employée pour produire la décompo
sition doit être supérieure ou au moins éya/e à la somme 
des potentiels de décharge de fanion et du cation.

D’après ce qui a été dit à la Remarque du n° 77, on 
voit en fin de compte que l’existence d'une force électro
motrice minimum nécessaire pour accomplir une electro
lyse résulte de fapparition de forces contre-électromo
trices provenant, en principe, de la présence sur les 
électrodes d'une partie des produits de la décomposition.

Nous réfuterons au n° 81 une objection importante 
que celte théorie conduit immédiatement à formuler.

80. R éversibilité du fonctionnement d’un voltamètre. 
S urtension électrolytique totale. —  Le fonctionnement 
d’un voltamètre sera réversible si le fonctionnement de 
chaque système électrode-solution est lui-même réver
sible. Alors, l’application aux bornes d’une force élec
tromotrice à peine supérieure à la tension électrolytique 
de décomposition fera fonctionner l’appareil comme 
voltamètre et l’application d’une force électroinotrice à 
peine inférieure le laissera fonctionner comme pile avec 
changement du sens du courant et production des trans
formations chimiques inverses.

Lorsque le fonctionnement de l'appareil n’est pas 
réversible, on appelle surtension électrolytique totale
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l’excès de la valeur absolue de la tension de décompo
sition électrolytique sur la valeur absolue de la force 
éleetromotrice de la pile qui serait constituée par le 
voltamètre, après que la décomposition vient d’avoir 
lieu en quantité sensible»

Il est évident que la surtension électrolytique totale 
pourra être due à l’une des doux électrodes plutôt qu’à 
l’autre.

81. D écomposition électrolytique en quantités insen
sibles. — La dernière, phrase imprimée en italiques au 
n° 79 conduit évidemment à penser que tout au début 
de l’électrolyse, alors que le courant commence seule
ment à passer, les forces conlre-électromotrices dont il 
est question sont nulles puisqu’aucun corps n’est déposé 
sur les électrodes et que par suite l'électrolyse peut être 
effectuée avec une force électromotrice très voisine de 
zéro.

Une difficulté surgit immédiatement : l’électrolyse 
ainsi produite paraît être en contradiction avec le prin
cipe de la conservation de l’énergie puisqu’il semble 
que pendant un temps très court, on pourrait avec une 
dépense presque nulle d’énergie électrique produire un 
travail chimique plus considérable (voir règle de Thom
son, n° 75). Il n’y a là qu’une apparence. En effet, pen
dant ce début très court de l’électrolyse, les produits de 
la décomposition ne sont pas effectivement libérés ; nous 
entendons par là que leur élimination est impossible 
dans les conditions de l’expérience l. L’électrolyse n’a 
donc pas ici pour effet de libérer les corps dans un tel 
état qu’ils puissent se recombiner en dégageant la quan-

1. Expérimentalement, la présence do cos corps no peut d'ailleurs 
même pas être décelée, du moins directement.
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tité ordinaire de chaleur chimique. Par suite, la théorie 
exposée ci-dessus n ’est pas en contradiction avec le 
principe de la conservation de l’énergie.

82. P olarisation. — La polarisation n’est autre chose 
que l’apparition de la force contre-électromotrice pro
venant de la présence sur les électrodes des produits 
delà décomposition.

Deux cas principaux pourront se présenter :
A. L’électrode considérée s’est recouverte d’un corps 

solide (généralement un métal).
B. L’électrode s’est recouverte d’une couche gazeuse.
Dans le premier cas on a un élément de pile ordi

naire et dans le second cas un élément de pile à gaz.
D’autres phénomènes que l’on considère également 

comme appartenant à la polarisation pourront encore se 
produire. Nous savons par exemple (voir n° 44) qu’en 
général l’appauvrissement faradique se répartit inéga
lement entre les deux régions anodique et cathodique ; 
il se formera ainsi une sorte de pile de concentration. 
De meme, les réactions secondaires pourront produire 
des solutions autres que l’électrolyte primitif et des 
forces électromotrices de contact entre ces divers li
quides prendront alors naissance.

Mais, en général, les cas A et lî présentent seuls une 
véritable importance pratique.

83. P olarisation d e s  électrodes par une force élec
tromotrice INSUFFISANTE POUR PRODUIRE l’ÉLECTROLYSE EN
quantité sensible et polarisation maximum. — Appliquons 
aux bornes d’un voltamètre polarisahle une force élec- 
tromotrice inférieure à la tension de décomposition élec
trolytique de la solution qu’il contient. Si l’on a préa-
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lablement intercalé un galvanomètre dans le circuit, on 
constate que celui-ci est traversé par un courant qui 
cesse de passer au bout d’un temps très court1. Si l’on 
élève d’une certaine quantité la force électromotrice aux 
bornes, le courant reparaît et disparaît de nouveau au 
bout d'un instant. Un courant permanent ne s’établit 
que lorsqu’on a dépassé la tension de décomposition 
électrolytique.

On interprétait autrefois la première partie du phé
nomène en considérant le voltamètre comme un con
densateur dont les armatures auraient été constituées, 
par les électrodes et le diélectrique par l’électrolyte, ou 
encore comme un système de deux condensateurs 
(couches doubles électriques) associés en série. Le cou
rant qui apparaît dans la première partie de l’expérience 
et qui cesse presque instantanément ne serait autre 
chose, d’après cette théorie, que le courant de charge 
établissant une différence de potentiel donnée entre les 
armatures du condensateur.

Cette ancienne conception est actuellement remplacée 
parla  théorie chimique delà polarisation. Voyons alors- 
comment les choses se passent dans le phénomène qui 
nous occupe :

Lorsqu’on applique aux bornes du voltamètre une 
force électromotrice inférieure à la tension de décompo
sition électrolytique, il y a d’abord décomposition ère 
quantité insensible, ce qui explique le passage du cou
rant. Mais dès que les corps résultant de cette décom
position produisent une force contre-électromotrice égale-

1. En réalité, ce courant ne s’annub* pas complètement; il prend 
.seulement une valeur très faible : c’est le c o u r a n t  ré s id u e l dont l’exis
tence s'explique par la dépolarisation résultant de la diffusion lente 
des produits de la décomposition dans la solution. (Voir la fin de ce- 
qui est exposé ci-dessus).
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à la force électromolrice appliquée aux bornes du vol
tamètre, le courant cesse de passer.

Remarquons que cette force contre-électromotrice est 
fonction des concentrations des corps déposés (qui seront 
en général des métaux ou des gaz), parce qu'elle est 
fonction de leur tension électrolytique de dissolution. 
Pour les gaz, cetLe conception est très naturelle, mais 
la notion de concentration d'un métal peut paraître 
bizarre. Cependant, diverses expériences ont montré 
que la tension électrolytique de dissolution d'un métal 
déposé en couche extrêmement mince n’était pas la 
même que celle de ce métal à l’état massif.

Augmentons d’une certaine quantité la force électro
motrice appliquée aux bornes du voltamètre. Une nou
velle décomposition insensible se produira jusqu'à ce 
que les concentrations des corps déposés soient devenues 
telles que la force contre-électromotrice qui en résulte 
équilibre la force électromotrice appliquée aux bornes. 
Le passage du courant ne dure encore qu’un temps. 
très court.

Lnfîn, si l’on continue à augmenter la force électro- 
motrice aux bornes du voltamètre, il arrivera un moment 
où les corps déposés seront à l’état massif, c’est-à-dire 
auront atteint leur concentration ordinaire. A partir de 
ce moment, la force contre-électromolrice conservera 
en général la valeur maximum actuelle et l’électrolyse 
pourra se prolonger sans augmentation de la force 
électromotrice aux bornes qui est alors égale à la ten
sion de décomposition électrolylique.

Remarque. — Si au cours de la première partie1 de

I. Le menu? phénomène aurait évidemment lieu a  fo r t io r i  lorsque la 
polarisation maximum a été atteinte. On sait d’ailleurs que la produt—
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l’expérience on supprime la force électromotrice agis
sant aux électrodes et si l’on ferme de nouveau le cir
cuit, on constate que le galvanomètre est dévié dans un 
sens inverse du précédent. On expliquait autrelois ce 
phénomène par la décharge du condensateur électroly
tique. D’après la théorie chimique de la polarisation, 
nous dirons maintenant que ce courant inverse provient 
de la force contre-électromotrice résultant de la présence 
des produits de la décomposition.

Points de transformation. — On peut suivre expéri
mentalement la marche de la polarisation de chaque 
électrode considérée séparément, en constituant celle 
qu’on veut étudier par une pointe très petite, l’autre 
électrode étant au contraire formée par une lame de 
grande surface en platine platiné. Dans ces conditions, 
si l’on élève graduellement la tension aux bornes du 
voltamètre, la polarisation de la petite électrode aug
mente bien plus rapidement que celle de la grande.

Intercalons un galvanomètre dans le circuit et faisons 
croître la tension aux bornes à partir de zéro. La dé
composition en quantités insensibles est indiquée par 
ce galvanomètre comme il a été dit précédemment. Or, 
dans beaucoup de cas, il accuse à partir de diverses 
tensions déterminées, d’assez brusques augmentations 
de l’électrolyse, ce qui décèle l’apparition de nouveaux 
états de polarisation de la petite électrode. Les tensions 
à partir desquelles ces augmentations d’électrolyse se

lion d'un courant inverse par un voltamètre polarisé est le principe 
même des accumulateurs. — Remarquons en passant que dans les accu
mulateurs ordinaires au plomb, une tension de polarisation de I,Sov. 
environ apparaît de façon pratiquem ent instantanée, mais que la ten
sion de polarisation maximum (¿,3 v. environ) n'est atteinte qu'au bout 
d'un temps assez· considérable.
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produisent définissent ce qu'on appelle les points de 
transformation.

On admet que chacun de ces points caractérise un 
phénomène électrolytique particulier. Par exemple, 
l’électrolyse d’une solution aqueuse d’acide sulfurique 
présente quatre1 points de transformation anodiques qui 
indiqueraient les forces électromotrices pour lesquelles 
les ions O. OH, S 0 ‘ et SO‘H peuvent se déposer d’une 
façon continue. La tension anodique de libération con
tinue de l’ion OH serait le potentiel de décharge inter
venant dans la tension de décomposition électrolytique

de la solution considérée, car les ions O, n’étant déposés 
qu’en très faible quantité se redissoudraient dans le bain 
à mesure qu’ils sont libérés.

84 . E nergie  totale d é pe n s é e  dans une électr o ly se . 

R endem ents. — Désignons par :
E, la force électromotrice appliquée aux bornes d’un 

voltamètre ;
e, la tension de décomposition électrolytique ;
I, l’intensité du courant ;
R, la résistance de l’électrolyte ;
l, le temps pendant lequel on fait passer le courant. 
On a évidemment :
Energie électrique dépensée — travail chimique -+- 

travail transformé en chaleur dans l’électrolyte.

c’est-à-dire : EU =  ett - \ -  Ht2« (32)

La relation précédente nous permet de calculer immé-

1. Le dernier de ces points de transformation ne s'observe bien 
qu'avec les solutions concentrées, les ions SO‘11 étant très peu abon
dants en solution étendue.
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diatement le rendement chimique total de l’opération. 
On a en effet :

Rendement chimique total Travail chim ique  
Energie électrique dépensée..

c’est-à-dire, en désignant ce rendement par p, :

_ e \ t  __ e

?1 ~  W  ~  T

Or de la relation (32), on tire :

E = e + RI
et par suite on a :

P' =  0 +  R i  ’

Il est essentiel d’observer que le travail chimique 
peut comprendre la libération de corps inutiles et que 
par suite le rendement réel de l’électrolyse sera souvent 
inférieur au rendement chimique total.

Le rapport :
_  travail ch im ique utile  

*2 travail ch im ique total

est ordinairement appelé rendement du courant. 
Quant au rapport :

travail ch im ique u tile  
' 3 énergie électrique dépensée

on le nomme souvent rendement de l’énergie ou rende
ment industriel.
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C O N C L U SIO N

Gomme on a pu s’en rendre compte, les théories de 
l’électrolyse — dont nous nous sommes borné à n’ex
poser que les plus essentielles — forment à l’heure 
actuelle un ensemble bien cohérent. Mais il y aurait 
quelque puérilité à les considérer comme définitives. 
Des faits nouveaux pourront évidemment surgir, qui 
obligeront à les modifier plus ou moins profondément. 
Cependant, on peut dire que ces théories conserve
raient quand même une grande partie de leur valeur, 
puisqu’elles continueraient à expliquer de façon satis
faisante la majorité des faits connus. Elles resteraient 
quand même des instruments de prévision utilisables 
dans la plupart des cas et c’est cela seul qui nous 
importe. Que ces théories soient concrètement exactes 
ou non, que les ions par exemple soient des corps réels 
ou qu’ils ne soient que des symboles permettant une 
représentation simple de phénomènes complexes, cela 
est indifférent au point de vue du physicien tant que ces 
ions restent invisibles. A fortiori, ce point de vue sera 
«elui de l’ingénieur.
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TROISIÈME PARTIE

Électrochim ie et électrom étallurgie industrielles  

par voie hum ide.
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